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Prefácio 

Para o professor 

Filosofia 
Na evolução deste Hvro, determjnados objetivos gtúaram nossos esforços. 
O primeiro objetivo está relacionado ao fato de que urn livro deve mostrar aos estudantes a importância da 

química em suas principais áreas de estudo, bem como em seu cotidiano. Achamos que os estudantes ficain mais 
entusiasmados em aprender química quando vêem a importância da disciplina em seus próprios objetivos e inte
resses. Com isso en1 mente, incluímos aplicações interessa11tes e significativas da química. Ao mesmo ten1po, o Li
vro fornece a base da química moderna q ue os estudantes precisam para atender aos seus interesses profissionais 
e, quando for o caso, se preparar para cursos de qu.ímíca mais avançados. 

O segundo objetivo: queremos que os estudantes vejam não apenas que a química fornece a base para muito do 
que acontece no mundo, mas também que ela é uma ciência vital, em continuo desenvolvimento. Assim, mantive
mos o livro atualizado em termos de novos conceitos e aplicações e tentamos transmitir o entusiasmo da área. 

O terceiro objetivo está ligado ao fato de que sentimos que, se o Livro tem como m.eta apoiar efetivamente o pro
fessor, ele deve ser dirigido aos estudantes. Assim, procuramos manter o texto claro e interessante, bastante ilus
trado. Além disso, fornecemos inúmeros elementos de auxílio para os estudantes, entre eles descrições de 
estratégias de resolução de problemas cuidadosamente a locadas. Em conjunto, temos mais de cem anos de expe
riêJ\cia como professores. Esperamos que isso esteja evidente na escolha dos exemplos. 

Organização 
'Nesta edição, os primeiros cinco capítulos oferecem uma visão bastante macroscópica e fenomeno lógica da 

química. Os conceitos básicos abordados - corno nomenclatura, estequiometria e termoquímica - fornecem os 
fundainentos necessáJios para muitos experimentos de laboratório normalmente realizados em química geral. 
Achamos que uma introdução antecipada da termoquímica é importante porque muitos entendimentos dos pro
cessos químicos são baseados nas considerações de variação de energia. A termoquímica também é relevante 
quando abordamos as entalpias de ligação. 

Os quatro capítulos segtúntes (capítulos 6 a 9) tratain de estrutura eletrônica e ligação. O foco muda, então, 
para o próxin10 nível de organização da matéria: estados da matéria (capítulos 10 e 11) e soluções (Capítulo 13). 
Esta parte também possui um capítulo de aplicações na qu.ímíca dos materiais modernos (Capítulo 12), que seba
seia no entendimento dos estudantes sobre ligação química e interações intermoleculares. 

Os sete capítulos seguintes exaininam os fatores que determinam a velocidade e a extensão das reações qu.ímí
cas: cinética (Capítulo 14), equilíbrios (capftulos 15 a 17), termodinânlica (Capítulo 19) e eletroqulmica (Capítulo 
20). Nesta parte também está incluso um capítulo sobre química ainbiental (Capítulo 18), no qual os conceitos de
senvolvidos nos capítulos anteriores são aplicados em urn debate sobre a atmosfera e a hidrosfera. 

Após uma discussão sobre quimíca nuclear (Capítulo 21), vêem os quatro capítulos finais, que exaininam a 
qulmica dos não-metais, a qu.ímíca dos metais, a qtúmica orgânica e a bioqulmica (capítulos 22 a 25). Estes capítu
los estão desenvolvidos de maneira paralela e podem ser abordados em qualquer ordem. 

Nossa seqüência de capítulos segue uma orgaiúzação de certa maneira padrão, mas sabemos que nem todos os 
professores ensinam os tópicos exatamente na ordem em que escolhemos. Assim, assegurainos que os professores 
possam fazer variações na seqüência de ensino sem prejuízo da compreensão dos estudantes. Em particular, mui
tos professores preferem abordar gases (Capítulo 10) após estequiometria ou termoquímica, em vez de juntamente 
com estados da matéria. O capítulo sobre gases foi escrito de modo a permitir essa variação sent interrupção no flu-, 
xo do materi.al. E possível também discutir o balanceamento de equações redox (seções 20.1 e 20.2) antecipada-
mente, após a introdução das reações redox na Seção 4.4. Há ainda professores que preferem abordar química 
orgânica (Capítulo 25) logo após ligações (Capítulo 9); com exceção da estereoquímica, introduzida na Seção 24.3, 
essa mudança também não acarreta nenhum problema. 
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Tentamos sempre iniciar os estudantes na quúnica orgânica e na química inorgânica descritivas integrando 
exemplos por todo o livro. Você encontrará exemplos pertinentes e relevantes da química' real' em todos os capítu
los, como meio de ilustrar os princípios e as aplicações. Alguns capítulos, naturalmente, abordam de maneira mais 
direta as propriedades dos elementos e seus compostos, em especial os capítulos 4, 7, 12, 18 e 22 a 25. lncorporamos 
também química orgânica e química inorgânica descritivas nos exercícios de final de capítulo. 

Mudanças nesta edição 
Nosso principal objetivo na nona edição foi reforçar um livro já forte e, ao mesmo tempo, manter seu estilo efi

ciente. Os pontos fortes tradicionais de Q11í1nica: a ciência ce11tral incluem clareza, exatidão e aceitação científicas, 
exercícios de final de capítulo relevantes e consistência no nível de abrangência. Ao fazer as mudanças desta edi
ção, levamos em consideração os comentários recebidos de professores e estudantes que utilizaram a edição ante
rior. Os estudantes gostam da linguagem acessível do Livro, e preservamos esse estilo na nona edição. As seções 
que pareciam mais difíceis para eles foram, em muitos casos, reescritas e intensificadas com melhores ilustrações. 
Para tomar o livro mais fácil de ser usado pelos estudantes, buscamos uma diagramação ainda mais aberta e limpa. 

Também continuamos a intensificar as ilustrações a fim de transmitir melhor a beleza e os conceitos da química 
para os estudantes. O maior uso de ilustrações moleculares geradas em computador fornece aos estudantes uma 
noção mais aprofundada da arquitetura molecular por meio de representações de esfera e palito e de preenchi
mento de espaço das moléculas. Além disso, adicionamos mapas de distribuição de cargas em casos selecionados, 
nos quais acreditamos que eles possam contribuir para o entendimento dos estudantes. Continuamos ainda a dar 
ênfase às representações tridimensionais nas nossas ilustrações. Nosso objetivo permanece sendo o uso de cores e 
fotos para enfatizar pontos importantes, focar a atenção do aluno e dar ao livro uma aparência despojada e convi
dativa. 

Enfatizamos o aprendizado orientado ao conceito por todo o livro. Uma nova característica presente nesta edição 
é a seção "O que está por vir" na abertura de cada capítulo. Essa seção oferece aos estudantes uma breve visão das 
principais idéias e relações que o capítulo abordará. Esperamos que, com isso, os estudantes iniciem o estudo dos ca
pítulos com mais confia11ça, por terem tuna noção da direção que seus estudos tomarão. Os elos de co11ceito ( - ) 
continuam a fornecer referências cruzadas, fáceis de serem visualizadas, para materiais pertinentes abordados an
teriorn1ente. A seção "Estratégias t1a química'', que ajuda os estudantes na resolução de problemas e os faz 'pensar 
como quimicos', permanece como uma importante característica. Adicionamos mais questões conceituais aos 
exercícios de final de capítulo. Os exercícios cumulativos, que dão aos estudantes a oportunidade de resolver pro
blemas mais desafiadores, integrando os conceitos do capítulo com os tratados em capítulos anteriores, também 
cresceram em número. 

O livro está bastante atualizado. Referências a acontecimentos recentes ajudam os estudantes a relacionar seus 
estudos de química com suas experiências de vida cotidianas. Novos ensaios nas bem recebidas seções" A qtúmica 
no trabalho" e" A quín1ica e a vida" enfatizam os acontecimentos mundiais, as descobertas científicas eos avanços 
médicos que se sucederam desde a publicação da oitava edição. Mantivemos nosso foco nos aspectos positivos da 
química, sem deixar de lado os problemas que podem surgir em um mundo ternológico em crescimento. Nosso 
objetivo é ajudar os estudru1tes a compreender a perspectiva do mundo real da química e o modo como a química 
afeta sua vida. 

Você também verá que: 

• Revisa.mos os exercícios de final de capítulo, com foco especial nos exercícios cuja numeração está em preto. 
• Conduzimos a estratégia de resolução de problemas em etapas - Análise, Planejamento, Resolução e Con

ferência -na maioria dos exercícios 'Como fazer' do livro, a fim de fornecermos um guia adicional na reso
J ução de problen1as. 

• Adicionamos estratégias de resolução de problemas em 'Como fazer' selecionados, que realçam os cálculos 
matemáticos para ensinar aos estudantes como realizá-los melhor. 

• Revimos e revisamos todos os capítulos com base nas sugestões de revisores e usuários. Por exemplo: 
- Adicionamos uma breve introdução à química orgânica no Capítulo 2. 
- Melhoramos a apresentação da primeira lei da termodinâmica no Capítulo 5. 
- Expandimos a abordagem de supercondutividade no Capítulo 12. 
- Revisamos o tratamento introdutório de equilíbrio, e liminando a distinção artificial entre constantes de 

equilJbrio nos gases e na fase aquosa. 
- Melhoramos o tratamento de compostos de coordenação no Capítulo 24. 



Prefácio XV 

Para o estudante 

A nona edição de Q11ínzica: a ciência central foi escrita para iniciá-lo na química moderna. Nesses mujtos anos 
que praticamos a química, descobrimos que ela é um. desafio intel.ectual estimu lante e uma porção extraordinaria
mente 1ica e variada de nossa herança cultural. Esperamos que, à medida que avance em seus estudos, você com
partilhe conosco desse entusiasmo. Esperamos também que você perceba a importância da química no seu 
dia-a-dia. Como autores, som.os verdadeiramente encarregados por seu professor a ajudá-lo a aprender quirruca. 
Com base nos comentários dos estudantes e dos professores que usaram este livro nas edições anteriores, acredita
mos que fizemos um bom traba lho. Naturalmente, esperamos que o livro continue a evoluir em suas edições futu
ras. Convidamos você a escrever para nós, nos dizendo o que acha do livro, de forma que saibamos onde podemos 
contribujr mais. Gostaríamos de saber também de quajsquer pontos fracos, de modo que possamos melhorar ain
da n1ais o livro e1n edições subseqüentes. Nossos endereços são fornecidos no final do prefácio. 

Conselhos para aprender e estudar química 

Aprender química exige tanto a assimilação de muitos conceitos novos quanto o desenvolvin1ento de habilida
des analíticas. Neste livro, fornecemos a você numerosas ferramentas para ajudá-lo a ter sucesso em ambos os casos. 

À medida que prosseguir em seu curso de quín1ica, você deve desenvolver bons hábitos de estudo para aju
dá-lo no processo de aprendizado. Oferecenios as dicas a seguir para que tenha sucesso em seu estudo em química: 

Não fique para trás! No seu curso de química, novos tópicos serão baseados em materiais já apresentados. Se 
você não se mantiver em dia com a leitura e a resolução de probl.emas, achará muito mais difícil acompanhar as au
las e as abordagens dos tópicos atuais. Simplesmente se preparar na véspera das provas te1n se mostrado uma ma
neira ineficiente para estudar qualquer assunto, inclusive guímica. 

Foque seu estudo! A quantidade de informações que você vai receber em seu curso de química pode parecer al
gumas vezes excessiva. É essencial reconhecer os conceitos e as habilidades particularmente importantes. Ouça 
atentamente as orientações e as ênfases fornecidas pelos seus professores. Preste atenção às habilidades reforçadas 
nos 'Como fazer'. Observe as sentenças em itálico no decorrer do livro e estude os conceitos apresentados no resu
mo dos capítulos. 

Mantenha boas notns de nuln. Suas notas de auJa lhe fornecerão registros claros e concisos do gue seu professor 
considera importante. Use suas notas de aula em conjunto com este livro -essa é a melhor maneira de determinar 
qual material estudar. 

Lein rnpidn111ente os tópicos do livro antes de eles sere111 discutidos e111 a1tln. Ler um tópico antes da aula tomará mais 
fácil para você tomar boas notas. Primeiro, leia a introdução e o resumo. Em seguida, leia rapidamente todo o capí
tulo, pulando os 'Como fazer' e as seções suplementares. Preste atenção no tíh1lo das seções e subseções, que dão a 
você uma idéia do objetivo dos tópicos. Tente evitar pensar que você deve aprender e entender de uma vez só. 

Depois da nu ln, lein c11idndosa111e11teos tópicos discutidos. Você provavelmente precisará ler o 1naterial determinado 
' mais de uma vez para dominá-lo. A medida que você for lendo esse 1naterial, preste atenção nos conceitos apresen-

tados e nas aplicações desses conceitos nos e.xerócios 'Como fazer'. Assim gue achar que entendeu o 'Como fazer', 
resolva o exercício 'Pratique' que o acompanha. No decorrer do livro, você encontrará exercícios 'Como fazer espe
cial'. Esses exercidos são desenvolvidos para ajudá-lo a ver como os conceitos e os métodos aprendidos nos capítu
los anteriores podem ser t111idos a materiais recentemente aprendidos. 

' Aprenda a línguage111 da quf111.icn. Ao estudar química, você encontrará muitas palavras novas. E in1portante 
prestar atenção nessas palavras e saber seu signjficado ou a entidade à qual elas se referem. Saber identificar subs
tâncias químicas a partir de seu nome é uma habilidade importante, que pode ajudá-lo a não cometer erros nas 
provas. 

Esforce-se e111 todos os exercícios de final de capítulo. Resolver os exercícios selecionados por seu professor oferece a 
prática necessária para relembrar e usar as idéias essenciais do capítulo. Você não pode aprender s implesmente 
pela observação-deve ser um participante. Se ficar enroscado em um exercício, procure a ajud.a de seu professor, 
de seu nionitor ou de um outro estudante. Gastar mais de 20 minutos em um único exerócio raramente é eficiente, 
a 01enos que você saiba que ele é de fato desafiador. 

Faça uso do site. A lgumas coisas são mais fáceis de aprender pela descoberta, ao passo que outras são mais bem 
demonstradas em três ditnensões. Use o Companion Website deste livro e passe boa parte de seu tempo em conta
to com a química. 

Em resumo, é preciso trabalhar duro, estudar de maneira eficiente e usar as ferramentas disponíveis para você, 
entre elas este livro. Queremos ajudá-lo a aprender mais sobre o mundo da química e a compreender por gue ela é 
a ciência. central. 
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Materiais adicionais 

No Con1panion Website deste livro (www.prenha11.com/brown_br), professores e estudantes têm acesso a di
versos materiais adicionais que facilitam tanto a exposição das aulas como o processo de aprendizado. 

Para os professores 
• Manual de soluções em inglês. 
• Transparências em PowerPoint. 
As tra115parências e o manual de soluções são protegidos por senha. Para ter acesso a eles, o professor que ado

ta o livro deve entrar em contato com seu representante Pearson ou enviar um e-mail para wuversitarios@pearso
ned.com. 

Para os estudantes 
• Exercícios autocorrigíveis. 
• lnü:meros exerácios em inglês, d ivididos por capítulos para facilitar o aprendizado. 

• Diversos recursos visuais, que incl.uem filmes, modelos 30 , atividades, animações e visualização de molé
culas. 

• Todos os apêndices referenciados no U\rro, bem como um glossário e as respostas dos exercícios selecionados 
do livro-texto. 
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Capítulo 

Introdução: 
matéria e medidas 

V oce Jª ii naginou por que o gelo derrete e a água evapora? Por que 
as folhas das árvores mudam de cor no outono ou como uma bateria gera eletri
cjdade? Por que os alimentos levain mais tempo para deteriorar-se quando são 
mantidos relJigerados ou como nosso organismo usa os alimentos para manter 
a vida? A química fornece respostas para essas e outras incontáve.is perguntas. 

A química é o estudo das propriedades dos 1nateriais e das mudanças so
fridas por estes. Um dos prazeres de aprender química é ver como os princípi
os químicos estão presentes em todos os aspectos de nossas vidas, desde 
atividades cotidianas, como acender um fósforo, até as mais complexas, como 
o desenvolvimento de novos medjcarnentos para a cura do câncer. Você está 
apenas começando a viagem de aprender química. De certo modo, este livro 
será seu guia. DuTante todo o curso, esperamos que você ache este livro tanto 
agradável como educacional. À medida que você estudar, tenha em mente que 
os princípios e conceitos quúnicos aprendidos são ferramentas para ajudá-lo a 
entender melhor o mundo ao seu redor, e não fins em si mesmos. Esse primei
ro capítulo prepara a base para nossos estudos fornecendo uma visão geral da 
química e trata de alg11ns conceitos fundamentais sobre matéria e medidas 
científicas. A lista ao lado, intitulada "O que está por vir", apresenta um resu
mo de alguns pontos que serão abordados neste capítuJo. 

1 .1 O estudo da química 

Antes de viajar para uma cidade desconhecida, você deve dar uma olhada 
no n1apa para obter alguma noção de rureção. A química também pode ser 
desconhecida para você, portanto é útil obter uma noção geral do que o espera 
pela frente antes de embarcar em sua viagem. Na realidade, você deve até se 
perguntar por que está fazendo esta viagem. 

A perspectiva molecular da química 

A química envolve o estudo das propriedades e do comportamento da ma
téria. Matéria é o n1ateria1 físico do u11iverso; é tudo que te111 massa e ocupa es
paço. Este livro, seu corpo, as roupas que você está usando e o ar que você 
respira são todos exemplos de matéria . . Nem todas as formas de matéria são 
tão comuns ou tão fami liares, mas inúmeros experimentos têm mostrado que 
urna variedade enorme de matéria em nosso planeta origina-se de combina
ções de aproximadamente apenas cem substâncias básicas ou elementares 

~ O que está por vir "4 

• Começamos nossos estudos for
necendo uma breve perspectiva 
do que trata a química e por que 
estudar quíntica. 

• Depois examinaremos algumas 
maneiras fundamentaii; de clas
sificar os materiajs, caracteri
zando-os como s11bstll11cias p11ras 
ou 111ist11ras e observando que 
existem dois tipos fundamentais 
de substâncias puras: eh•1nenlos e 
co111postos. 

• Então abordaremosalguns Hpos 
diferentes de classificação ou 
propriedade que usamos para ca
racterizar, jdentificar e separar 
substâncias. 

• Muitas propriedades baseiam-se 
em medidas quantitativas, en
volvendo tanto números como 
unidades. 

• As unidades de medidas usadas 
por toda ciência são as do siste11w 
1mifrico, um sistema decimal de 
medidas. 

• As incertezas inerentes a toda 
medida de grandeza e àquelas 
obtidas de cálculos envolvendo 
medjdas de grandeza são ex
pressas pelo número de dígitos 
significativos ou algaris111os sig-
11ificaliws usados para relatar o 
número. 

• Tanto unidades co1no n(rmeros 
são considerados para o cálcu
lo, e obter as unjdades corretas 
para esse resultado (! uma ma
neira importante de conferir se 
o cálculo está correto. 
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chamadas elementos. Ao longo deste texto, buscaremos relacionar as propriedades da matéria com a composição, 
isto é, aos elementos específicos que ela contém. 

A química também proporciona uma base para a compreensão das propriedades da matéria em termos de áto
mos, que são suas partículas infinitamente pequenas. Cada elemento é composto de um único tipo de átomo. Vere
mos que as propriedades da matéria relacionam-se não apenas aos tipos de átomos que ela contém (con1posição), 
mas também aos arranjos desses átomos (estrutura). 

Os átomos podem se combinar para formar moléculas nas quais dois ou mais átomos estão ligados de forma 
espeófica. No decorrer deste livro você verá moléculas representadas por esferas coloridas para demonstrar como 
seus átomos componentes conectam-se entre si (Figura 1.1). A cor simplesmente proporciona un1 meio convenien
te de se distinguir os átomos de diferentes elementos. As moléculas de etanol e etilenoglicol, representadas na Fi
gura 1.1, diferem de alguma maneira na con1posição. O etanol contém uma esfera vermelha, a qual representa um 
átomo de oxigênio, enquanto o etilenoglicol contém duas esferas vermelhas. 

Mesmo diferenças aparentemente insigiillicantes na composição ou na estrutura das moléculas podem causar 
d iferenças profundas em suas propriedades. O etanol, também cl1amado de álcool de cereais, é o álcool presente 
em bebidas con10 cerveja e vinho. O etilenoglicol, por outro lado, é um líquido 
viscoso usado como aditivo automotivo anticongelante. As propriedades des
sas duas substâncias diferem en1 vários aspectos, il1cluindo as temperaturas 
nas quais elas congelam e evaporam. Um dos desafios dos químicos é a lterar 
as moléculas de maneira controlada, criando novas s ubstâncias com proprie
dades diferentes. 

MODELOS 3-0 
Oxigênio, Água, Dióxido de 
carbono, Etanol, Etilenoglicol, 
Aspirina 

Toda mudança no mw1do observável - de água fervente a trocas que ocorrem à medida que nossos organis
mos combatem as viroses invasoras - tem sua base no mundo não observável dos átomos e moléculas. Assin1, à 
medida que prosseguirmos com nosso estudo sobre qtúmica, perceberemos que estamos pensando em dois uni
versos: o universo 111acroscópico de objetos de tan1anho normal (111acro =grande) e o universo submicroscópico dos 
átomos. Realizan1os nossas observações no universo macroscópico com nossa percepção cotidiana - no laboratório 
e ao nosso redor. Entretanto, para entender esse universo devemos visualizar como os átomos se comportam. 

Por que estudar química? 
A química fornece explicações importantes sobre nosso mundo e como ele funciona. É uma ciência extrema

mente prática que tem g ran.de impacto no dia-a-dia. De fato, a química encontra-se próxima do cerne de vários 
problemas que preocupam a todos: melhoria no tratamento da saúde, conservação dos recursos naturais, proteção 
do meio ambiente e suprimento de 11ossas necessidades diárias de alimentos, vestuário e moradia. Usando a quí
mica, descobrimos medicamentos que melhoram a saúde e prolongam v.idas. Aumentamos a produção de 
alimentos por meio do desenvolvimento de fertilizantes e pesticidas. Criamos plásticos e outros materiais que são 
usados em todas as áreas. Infelizmente, alguns produtos químicos apresentam grande potencial de causar dano à 

(a) Oxigênio 

(d) Etanol 

(b) Água 

(e) Dióxido de carbono (e) Etilenoglicol (f) Aspirina 

Figura 1.1 Modelos moleculares. As esferas brancas, pretas e vermelhas representam, respectivamente, os átomos de 
hidrogênio, carbono e oxigênio. 
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saúde ou ao meio ambiente. Nosso maior interesse como cidadãos e consumidores conscientes é entender os pro
fundos efeitos, tanto positivos quanto negativos, que um produto químico pode provocar e chegar a un1 consenso 
sobre sua utilização. 

Entretanto, muitos de vocês estão estudando química não apenas para satisfazer curiosidades ou tornar-se 
consumidores ou cidadãos mais informados, mas porque é uma parte indispensável da g rade curricular. O curso 
pode ser biologia, engenharia, agronomia, geologia ou qualquer outro. Por que tantos temas diferentes contêm u.m 
vú"l.culo indispensável com a química? A resposta é que a química, devido à sua própria natureza, é a ciência central. 
Nossas interações com o mundo material levantam questões básicas sobre os materiais ao nosso redor. Quais as 
suas composições e propriedades? Como eles i:nteragen1 conosco e com o ambiente? Como, por qLte e quando eles 
sof.rem mudanças? Essas questões são importantes quer o materiaJ seja parte de chips de al ta tecnologia de um 
computador, um pigmento antigo usado por Ltm pintor renascentista ou o DNA que transmite uúormações genéti
cas em nossos organismos (.Figura 1.2). A química fornece respostas para essas e outras incontáveis perguntas. 

Estudando química, você aprenderá a usar a linguagem e os conceitos que se têm desenvolvido para descrever 
e melhorar o entendimento da matéria. A linguagem da química é uma lingi1agem cientifica universal, largamente 
utilizada em outras disciplinas. Alén1 disso, o entendimento do comportamento de átomos e moléculas fornece 
uma larga comp.reensão de outras áreas da ciência moderna, tecnologia e engenharia. Por essa razão, a química pro
vavelme:i1te terá importante papel no seu futuro. Você estará mais bem preparado se ampliar seu e11tendimento dos 
prinópios químicos, e é nosso objetivo ajudá-lo a alcançar isso. 

1 .2 Classificações da matéria 

Vamos começar nosso estudo da qtúmica examinando algitmas formas fundamentais de classificar e descrever 
a matéria. As matérias podem ser classificadas de duas maneiras principais: de acordo com seu estado físico (corno 
gás, liquido ou sólido) e de acordo com sua composição (como elemento, composto ou mistura). 

Estados da matéria 
Uma amostra de matéria pode ser ttm gás, um liqttido ou um sólido. Essas três formas de matéria são chama

das de estados da maté ria, os quais diferem em algumas de suas propriedades observáveis mais sin1ples. Um gás 
(também conhecido como vapor) não tem volume nem forma definida; mais especificamente assume o volume e a 
forma do recipiente que o contém. Um gás pode ser comprimido, para ocupar um volume 1nenor, ou expandido, 
para ocupar um volume maior. Um líquido tem um volume definido, independentemente do recipiente que o 
contém, mas não tem UJ11a forma definida; assume a forma da parte do recipiente que ele ocupa. Um sólido tem 
tanto forma quanto volume definidos; é rígido. Nem os líquidos nem os sólidos podem ser comprimidos a qual
quer escala apreciável. 

As propriedades dos estados podem ser entendidas em nível molecular (Figura 1.4). Em um gás, as moléculas 
estão muito distantes umas das outras e n1ove1n-se co1n velocidades muito al
tas, colidindo repetidamente entre si e contra as paredes do recipiente. Em um 
líqLúdo, as moléculas estão mais empacotadas, mas ainda se movem rapida
mente, permitindo-lhes desviar-se umas das outras; assim, líquidos vertem-se 
facilmente. Em um sólido, as moléculas estão presas entre si, geralmente com 

('.) ANIMAÇÃO 
~'; Fases da matéria 

ar.ranjas definidos, nos quais elas podem apenas oscilar superficialmente em suas posições fixas. Portanto, sólidos 
tên1 formas rígidas. 

(a) (b) (e) 

Figura 1.2 (a) Visão de um chip 
de computador no microscópio. 
(b) Pintura renascentista, A virgem 
que lê, de Vittore Carpaccio 
(1472-1526). (c) Um filamento 
longo de DNA que escapou de 
uma célula danificada de certa 
bactéria. 
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Substâncias puras 
A maioria das formas de matéria que encontramos - por exemplo, o ar que respiramos (um gás), a gasolina 

para carros (um .líquido) e as calçadas por onde caminhamos (um sólido) - não são quimicamente puras. Entre
tanto, podemos decompor ou separar esses tipos de matéria em. substâncias ptuas diferentes. Uma substân cia 
p ura (em geral, chamada simplesmente de substância) é a matéria que tem propriedades djstintas e tuna co1nposi-, 
ção que não varia de amostra para amostra. Agua e sal de cozinha comum (cloreto de sódio), componentes básicos 
da água do mar, são exemplos de substâncias puras. 

A química no trabalho A química e a indústr ia química 

A n1aioria das pessoas está acostun1ada com produtos quími
cos domésticos como os mostrados na Figura 1.3, mas poucos 
perceben1 o tamanho e a ímportãncia da indústria química. As 
vendas mundiais de produtos químicos e similares produzidos 
nos Estados Unidos totalizam mais de 400 bilhões de dólares 
anualmente. A indústria química emprega mais de lO'Yo de todos 
os cientistas e engenheiros e é w11 importante contribuinte da 
economia norte-americana. 

Quantidades enormes de produtos químicos são produzidas a 
cada ano e servem como matéria-prima para uma variedade de 
usos, incluindo a fabricação de produtos metálicos, plásticos, fer
tilizantes, medicame11tos, combustíveis, tintas, adesivos, pestió
das, fibras sintéticas, chips para microprocessadores e uma 
infinidade de o utros produtos. A Tabela 1.1 relaciona os dez pro
dutos químicos mais fabricados nos Estados Unidos. Aborda.re
mos muitas dessas substâncias e sua utiJização à medida que 
progredirmos no curso. 

As pessoas formadas em química ocupam urna va.riedade de 
cargos na indústria, no governo e nas universidades. As que 
trabalham na indústria química têm cargos de químicos laborato
dais, realizando experimentos para desenvolver novos produtos 
(pesquisa e desenvolvimento), analisando materiais (controle de 
qualidade) ou auxiliando os consumidores no uso de produtos 
(vendas e serviços). Outras, com mais experiência ou treinamen
to, podem trabalhar como gerentes ou diretores de companhia. 
Existem também carrei.ras alternativas para as quais wn curso de 
química pode prepa.rá-la, como para o magistério, a n1ediooa, a 
pesquisa bioquímica, a óêncía da informação, o trabalho com meio 

Figure 1.3 Muitos produtos de uso doméstico, 
comercializados nos supermercados, têm 
composições químicas muito comuns. 

ambiente, as vendas técnicas ou o trabalho em agências governamentais de fiscalização e leis de patentes. 

TABELA 1.1 Os dez produtos químicos mais fabricados pela indústria química em 2000" 

Classificação Produto químico Fórmula Produção em 2000 Principais usos finais 
(bilhões de libras) 

1 Ácido s ulfúrico Hi504 87 Fertilizantes, fabricação de produtos 
• qwmicos 

2 Nitrogênio Nz 81 Fertilizantes 

3 Oxigênio 0 2 55 Aço, soldagem 

4 Etileno CiH4 55 Plásticos, anticongelantes 

5 Cal CaO 44 Papel, cimento, aço 

6 Amônia NH3 36 Fertilizantes 

7 Propileno C}HA 32 Plásticos 

8 ' Acido fosfórico Ji3P04 26 Fertilizantes 

9 Cloro Clz 26 Alvejantes, plás ticos, purificação de 
' agua 

10 Hidróxido de sódio NaOH 24 Produção de alumínio, sabão 

'A matoria dos dados é da Clu:mical nnt1 E.11gi11eeri11g News, 25 jun. 2001, pp. 45, 46. 
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Gás 

Figura 1.4 Os três estados físicos 
da água sào vapor de água, água 
líquida e gelo. Nesta foto vemos os 
estados líquido e sólido da água. 
Não podemos ver o vapor de água. 
O que vemos quando olhamos para 
a fumaça ou para as nuvens são 
gotas minúsculas de água líquida 
dispersas na atmosfera. A visão 
molecular mostra que as moléculas 
no estado sólido são arranjadas de 
maneira mais ordenada do que no 
estado líquido. As moléculas no gás 
estão muito mais separadas do que 
no líquido ou no sólido. 

Todas as substâncias são elementos ou compostos. Os elementos não podem ser decompostos em subs tâncias 
mais simples. Em nível molecular, cada elemento é composto de somente um tipo de áton10 LFigw·a 1.5 (a e b)). 
Compostos são constituídos de dois ou mais elementos, logo eles contêm dois ou mais tipos de átomos [Figura 1.5 
(e)]. A água, por exemplo, é um composto constituído de dois elementos, ltldrogênio e oxigênio. A Figura 1.5 (d) 
mostra certa mistura de substâncias. Misturas são combinações de duas ou mais s ubstâncias nas quais cada uma 
mantém sua própria identidade química. 

Elementos 
Na atualidade, existem 114 elementos conhecidos. A abundância desses elementos varia bastante, corno mos

trado na Figura 1.6. Por exemplo, apenas cinco elementos respondem por mais de 90o/o da crosta terrestre: oxigê
nio, silício, alumínio, ferro e cálcio. Em contrapartida, apenas três elementos (oxigênio, carbono e hidrogênio) 
respondem por mais de 90o/o da massa do corpo hu.mano. 

(a) Átomos de um 
elen1ento 

(b) Moléculas de um 
elemento 

(e) Moléculas de um 
composto 

{d) Mistura de elementos 
e um composto 

Figura 1.5 Cada elemento contém um único tipo de átomo. Os elementos podem ser constituídos de átomos individuais, como 
em (a), ou moléculas, como em (b). Os compostos contêm dois ou mais átomos diferentes unidos quimicamente, como em (c). 
Uma mistura contém unidades individuais de componentes, mostrado em (d) tanto como átomos quanto como moléculas. 
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Figura 1.6 Os elementos em 
porcentagem de massa na (a) 
crosta terrestre (incluindo oceanos 
e atmosfera) e (b) no corpo 
humano. 

Cálcio 
3,4o/o 

Alunúnio 
7,So/o Outros h )2º/o 

Oxigênio 
49,5% 

Silício 
25,7o/o 

• 

Crosta terrestre 

(a) 

' 

Outros 
7% 

/ 
Hidrogênio 

/10°/o 

Carbono 
18o/o 

Corpo humano 

(b) 

TABELA 1.2 Alguns elementos comuns e seus símbolos 

Carbono c Alumínio AI Cobre Cu (de c11pr11n1) 

Flúor F Bário Ba Ferro Fe 

Hidrogênio }-[ Cálcio Ca Chun1bo Pb (de p/11111b11111) 

lodo T Cloro Cl Mercúrio Hg (de ltydrargyr11111) 

Nitrogênio N Hélio He Potássio K (de kali11t11) 

Oxigênio o Magnésio Mg Prata Ag (de arge11t11111) 

Fósforo P (de phospl1or11s) Platú1a Pt Sódio Na (de 11atri11111) 

Enxofre S (de s111f11r) Silício Si Estanho Sn (de sta11n11111) 

Alguns dos elerne.ntos mais comuns estão relacionados na Tabela 1.2, com as abreviaturas químicas - ou sím
bolos químjcos - usadas para simbolizá-los. Todos os elementos químicos conhecidos e seus símbolos estão rela
cionados no encarte deste livro. A tabela na qual o símbolo químico para cada elemento está dentro de um cubículo 
é chamada de tabela periódica. Na tabela periódica os elementos são organjzados em colunas verticais de forma que 
e lementos intimamente relacionados são agrupados. Descrevemos essa importa11te ferramenta com mais detalhes 
na Seção 2.5. 

O sín1bo lo de cad a elemento consiste de uma o u duas letras, com a primeira maiúscula. Esses sí1nbolos são ge
ralmente derivados do nom.e do elemento en1 latim. Você precisará saber esses símbolos e aprender outros à medi
da que se deparar com eles no livro. 

Figura 1. 7 A água decompõe-se 
em seus elementos constituintes, 
hidrogênio e oxigênio, quando 
uma corrente elétríca direta passa 
por ela. O volume de hidrogênio (à 
direita) é duas vezes maior que o 
volume do oxigênio (à esquerda). 

Compostos 
A maio1ia dos elementos pode interagir com outros ele1nentos para formar 

compostos. O gás hidrogênio, por exemplo, incendeia~se em presença do gás 
oxigênio para formar água. Reciprocamente, a água pode se decompor nos e le
mentos que a compõem com passagem de uma corrente elétrica, como mostra
do na Figura 1.7. A água pura, independentemente de sua origem, consiste de 
11°/o de hidrogênio e 89°/o de oxigênio por massa. Essa composição macroscó
pica corresponde à composição molecular, que consiste de dois átomos de hidro
gênio combinados com um de oxigênio. Como visto na Tabela 1.3, as proprieda
des da água não mantêm nenhuma semelhança com as dos elementos que a 
con1põem. Hidrogênio, oxigênio e água são substâncias distintas. 

A observação de que a composição elementar de um composto puro é sem
pre a mesma é conhecida como lei da composição cons tante (ou lei das propor
ções d efinitivas). Ela foi divulgada primeiro pelo químico francês Joseph Louis 
Proust (1754-1826) por volta de 1800. Apesar de essa lei ser conhecida há maJs 
de 200 anos, permanece entre algumas pessoas a crença geral de que existe uma 
diferença básica entre compostos preparados em laboratório e seus correspon
dentes encontrados na natureza. Entretanto, um co1nposto puro tem a mesma 
composição e propriedades independentemente de sua origem. Tanto os quí
micos como a natureza têm de usar os n1esmos ele1nentos e trabalhar sob as 

mesmas leis nahLraís. Quando dois materiais diferem na composição e nas propriedades, sabemos que são constituí
dos de compostos d iferentes ou que eles diferem na pureza. 
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TABELA 1.3 Comparação entre água, hidrogênio e oxigênio 
, 

Oxigênio Agua Hidrogênio 

~ 
ANIMAÇÃO 

Estadoª Líquido Gás Gás Eletrólise da água 

Ponto de ebulição normal JOO ºC - 253 ºC - 183 ºC 

Densidade" 1,00 g/mL 0,084 g/L 1,33 g/L 

Combustão Não Sim Não 

•À temperatura ambiente e pressão atmosférica. (Veja Seção 102.) 

Misturas 
A maiori.a das matérias que encontramos consiste de rnisturas de diferentes substâncias. Cada substância em 

uma mistura mantém sua própria identidade química e, conseqüenten1ente, suas próprias propriedades. Enquan
to substâncias puras têm composições fixas, as composições das misturas podem variar. Uma xícara de café adoça
do, por exemplo, pode conter pouco ou muito açúcar. As s ubs tâncias que compõem uma mis tura (corno açúcar e 
água) são chamadas co111pone11tes da mistura. 

Algumas misturas, como areia, pedra e madeira, não têm a mesma composição, propriedades e aparência por 
toda a mistura. Elas são /1eterogêneas [Figura 1.8 (a)]. Misturas que são uniformes são ho111ogêneas. O ar é uma mistu
ra homogênea das substâncias gasosas nitrogênio, oxigênio e menores quantidades de outras substâncias. O nitro
gênio no ar tem todas as propriedades que o nitrogênio puro porque tanto a substância pura quanto a mistura 
contêm as mesmas moléculas de nitrogênio. Sa l, açúcar e muitas outras substâncias dissolvem-se em água para 
fo1mar misturas homogêneas [Figura 1.8 (b)]. Elas são também chamadas de soluções. A Figura 1.9 resume a clas
s ificação da matéria em elementos, compostos e m.is turas. 

(a) 

COMO FAZER 1.1 

(b) 

Figura 1.8 (a) Muitos materiais 
comuns, incluindo pedras, são 
heterogêneos. Esta foto tirada de 
perto é de malaquita, um mineral 
de cobre. (b) Misturas 
homogêneas são chamadas de 
soluções. Muitas substâncias, 
incluindo o sólido azul mostrado 
nesta foto (sulfato de cobre), 
dissolvem-se em água para formar 
soluções. 

O 'ow·o branco' usado em jóias contém dois elementos, ouro e paládio. Duas amostras distintas de ouro branco dife
ren1 en1 relaç.io às quantidades de ouro e paládio que contêm. Ambas apresentam composição unifom1e. Sem saber 
mais nada sobre os materiais, como você classificaàa o ouro branco? 

Solução Vamos usar o esquema mostrado na Figura 1.9 a seguir. Un1a vez que o material é uniforn1e, ele é 
homogêneo. Uma vez que sua composição varia de uma amostra para a outra, não pode ser uni composto. 
Contrariamente, tem de ser uma mistura homogênea. Pode ser dito que ouro e paládio formam uma solução sólida. 

PRATIQUE 

A aspirina é composta de 60,0°/o de carbono, 4,5°/o de hidrogênio e 35,So/o de oxigênio por massa, independentemente 
de sua origem. A aspirina é urna 1nistura ou um composto? 

Resposta: um composto porque sua composição é constante. 
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ANIMAÇÃO 
Classificação da matéria 

Não 

Mistura 
heterogênea 

Não 

Elemento 

Matéria 

É toda 
uniforme? 

ão 

Substância pura 

Pode ser separada 
em substâncias 
mais simples? 

Sim 

Homogênea 

Tem 
composição 

variável? 

Sim 

Composto 

Sin1 

Mistura 
hon1ogênea 

(solução) 

Figura 1.9 Esquema de classificação da matéria. Em nível químico, toda matéria é 
classificada basicamente como elementos ou compostos. 

1 . 3 Propriedades da matéria 

Toda substância tem um conjunto único de propriedades - características que nos pem1item reconhecê-las e 
distingui-las de outras substâncias. Por exemplo, as propriedades relacionadas na Tabela 1.3 permitem-nos dife
renciar entre hidrogênio, oxigênio e água. As propriedades da matéria podem ser classificadas como físicas ou. quí
micas. As propriedades físicas podem ser n1edidas sem alterar a identidade e a con1posição das substâncias. Essas 
propriedades ú1cluem cor, odor, densidade, ponto de fusão, ponto de ebulição e dureza . As propriedades quími
cas descrevem como uma substância pode se alterar ou reagir para formar outras. Uma propriedade química co
mum é a capacidade de sofrer combustão, ou seja, de queúnar-se na presença de oxigênio. 

Algumas propriedades - como temperatura, ponto de fusão e densidade - não dependem da quantidade de 
amostra analisada. Essas propriedades, chamadas propriedades intensivas, são particularmente úteis na química 
porque muitas podem ser usadas para identificar substâncias. As propriedades extensivas das substâncias depen
dem da quantidade de amostra e incluem medidas de massa e volun1e. Elas estão relacionadas com qun11tidade de 
substância presente. 

Mudanças físicas e químicas 
Do mesmo modo que suas propriedades, as mudanças que as substâncias sofrem podem ser classificad as 

como físicas ou químicas. Durante as mudanças físicas uma substância apresenta alteração em sua aparência fí
s ica, mas não em sua composição. A evaporação da água é uma mudança física. Quando a água evapora, ela pas
sa do estado liquido para o gasoso, mas é ainda composta de moléculas de água, corno representado 
anteriormente na Figura 1.4. Todas as mudanças de estado (por exeo1plo, de liquido para gás ou de liquido para 
sólido) são rnudanças físicas. 
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Figura 1.1 O Em reações 
químicas, as identidades das 
substâncias mudam. Neste caso, 
uma mistura de hidrogênio e 
oxigênio sofre uma mudança 
química para formar água. 

Nas mudanças químicas (também chamadas de reações químicas) uma substância é transformada em uma 
substância quimicamente diferente. Quando o hidrogênio queima no ar, por exemplo, sofre uma mudança quími
ca porque combina-se com oxigênio para formar água. Uma visão em 1úvel molecular desse processo está repre
sentada na Figura 1.10. 

Mudanças químicas poden1 ser dramáticas. No relato a seguir, Ira Remsen, autor de un1 Livro popular de qtú
mica publicado em 1901, descreveu sua primeira experiência com reações químicas. A reação química que ele ob
servou é mostrada na Figura 1.11. 

Ao ler um Livro de qtúmica, deparei com a seguinte afirmação: "ácido nítrico age sobre o cobre" e resolvi ver o 
que isso significava. Tendo conseguido um pouco de ácido nítrico, queria apenas compreender o que a palavra 
'agir sobre' significava. Em prol do co11hecimento, estava disposto a desperdiçar uma das poucas moedas de cobre 
que tinha. Coloquei ttma delas na mesa, abri uma garrafa com a etiqueta 'ácido nítrico', derramei um pouco do li
quido no cobre e 1ne preparei para observar. Mas o que foi essa coisa extraordinária que presenciei? A moeda já ti
nha se transformado, e não foi uma pequena transformação. Um liquido azul-esverdeado espun1ou e lançou 
fumaça sobre a moeda e a mesa. O ar ficou vermelho-escuro. Como poderia parar isso? Tentei pegar a moeda e 
jogá-la pela janela. Aprendi outro fato: ácido nítrico age sobre os dedos. A dor conduziu-me para outro experimen
to não premeditado. Esfreguei meus dedos na calça e descobri que ácido nítrico age sobre calças. Esta foi a expe
riência mais impressionante que já fiz. Mesmo agora, falo disso com preocupação. Foi assustador para mim. 
Obviamente a única mai1eira de entender esses notáveis tipos de ação é observando os resultados, experimentan
do, trabalhando em laboratório. 

~ i/ ITIUC : 
AC IO CON I 

l liNO, J 

(a) (b) (e) 

Figura 1.11 A reação química entre uma moeda de cobre de um centavo norte-americana e ácido nítrico. O cobre 
dissolvido produz a solução azul-esverdeada; o gás marrom avermelhado é dióxido de nitrogênio. 
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Figura 1.12 Separação por 
fíltração. Uma mistura de um 
sólido e um líquido é derramada 
através de um filtro de porosidade 
média, neste caso, papel. O líquido 
passa pelo papel enquanto o sólido 
é retido por ele. 

FILME 
Misturas e compostos 

Separação de misturas 

(a) (b) 

Uma vez que cada componente de uma mistura mantém suas propriedades, podemos separar uma mistura 
em seus componentes, tirando vantagem das diferenças em suas propriedades. Por exemplo, uma mistura hetero
gênea de lin1alha de ferro e de ouro pode ser separada uma a wna pela cor do ferro e do ouro. Um modo menos tra
balhoso seria o uso de wn ímã para atrair as limalhas de ferro, deixando o OltrO para trás. Podemos também tirar 
vantagem de uma diferença química importante existente entre eles: muitos ácidos dissolvem o ferro, mas 11ão o 
ouro. Assim, se colocássemos a mish.Lra em ácido apropriado, o ferro se dissolveria e o ouro seria ignorado. Os 
dois poderiam então ser separados por ftltraçlfo, procedimento ilustrado na Figura 1.12. Teríamos de usar outras re
ações químicas, as quais aprenderemos mais tarde, para transformar o ferro dissolvido em metal. 

Poden1os separar misturas hon1ogêneas em seus componentes de maneira análoga. Por exemplo, a água tem 
um ponto de ebulição maio r do que o do sal de cozinha; ela é mais volátil. Se fervermos uma solução desaJ en1 água, 
a água, que é mais volátil, evapora, e o do sal é ignorado. O vapor de água é convertido de volta à forma líquida nas 
paredes do condensador (Figura 1.13). Esse processo é chamado destilaçiio. 

Figura 1.13 Uma aparelho 
simples para a separação de uma 
solução de cloreto de sódio (água 
salgada) em seus componentes. 
Ao ferver a solução, a água 
evaporada condensa-se e é, então, 
coletada em um frasco receptor. 
Depois de toda a água ter sido 
evaporada, o cloreto de sódio 
puro permanece no frasco de 
aquecimento. 

ANIMAÇÃO 
Destílação de água salgada 

Frasco de 
aquecimento 

Bico de Bünsen 

Condensador 

_/ 
, Q.. 
f 1~ Garra 

Entrada de água fria tj~=~ 
Frasco receptor"'-

Água pura 
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• 

{a) (b) (e) 

Figura 1.14 Separação por cromatografia de papel da tinta de caneta em dois componentes. (a) A água começa a 
subir no papel. (b) A água move-se acima da marca de tinta de caneta, dissolvendo seus diferentes componentes em 
diferentes proporções. (c) A água separou a tinta em seus diferentes componentes. 

As diferentes capacidades das substâncias em aderir às superfícies de vá
rios sólidos, como papel e amido, podem ser usadas para separar misturas. 
Esta é a base da cromatografia (literalmente 'a escrita das cores'), uma técnica 

FILME 
Cromatografia de papel de tinta 
de caneta 

que pode dar resu Ltados maravilhosos e dramáticos. Um exemplo de separação cromatográfica de t:in ta de caneta é 
m.ostrado na Figura 1.14. 

Um olhar mais de perto O método científico 

A química é uma ciência experin1ental. Na atualidade, a 
idéia de usar experimentos para entender a natureza parece 
um padrão natural de pensamento para nós, mas houve 
uma época, antes do século XVU, que os experimentos rara
mente eram utilizados. Os gregos antigos, por exemplo, não 
contavam com eles para testar suas idéias. 

Embora dois cientistas diferentes dificilmente abordem o 
mesmo problema exatamente do mesn10 modo, existem al
gumas diretrizes para a prática da ciência, que vêma ser co
nhecidas como método científico. Essas diretrizes estão 
esquematizadas na Figura 1.15. Começamos coletando in
formações, ou dndos, observando e experimentando. Entre
tanto, a coleta de informações não é o objetivo final. O 
intuito é encontrar u1n padrão ou significado de regras em 
nossas observações e entender a origeo1 dessas regras. 

' A medida que realizamos nossos experimentos, poden1os 
começar a ver padrões que nos levem a uma tenlativn de ex
plicnção, ou hjpótese, que nos direciona no planejamento de 

Observações 
e experin1entos 

~ntrar padrões, 
~dências e leis 

experin1entos posteriores. Eventualmente, podemos ser ca
pazes de unir um grande número de informações em uma 
única sentença ou equação e chamá-la de lei cientifica. Lei 
científica é 11111n se11te11çn verbnl concisa 011 11111n equação rnate-
111/ÍI icn que res11111e grnnde vnriednde de obseronções e experiências. 
Temos a tendência de pensar nas leis da natureza como 
regras básicas segundo as quais esta opera. Entretanto, não é 
que a matéria obedeça às leis da natureza; mais especifica
mente, as leis da natureza descrevem o comportamento da 
matéria. 

Em muitos estágios de nossos estudos, poderemos pro
por explicações de por que a natureza se comporta de certa 
maneira em particular. Se uma hipótese é suficientemente 
geral e é continuamente efetiva em prever fatos que ainda 
serão observados, é cha111ada de teoria ou tnodelo. Teoria é 
11111n explicação dos pri11cfpios gerais de certos fe11ô111e11os, co111 
co11sider6vel evidência 011 falos pnrn s11portá-ln. Por exemplo, a 
teoria de Einstein sobre a relatividade foi uma maneira nova 

r Formular e 
testar hipóteses Teoria 

Figura 1.15 O método científico é uma abordagem geral de problemas que 
envolvem observar, procurar padrões nas observações, formu lar hipóteses para explicar 
as observações e testá-las em experimentos posteriores. Essas hipóteses que resistem a 
tais testes e mostram-se úteis em explicar ou prever um comportamento tornam-se 
conhecidas como teorias. 
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e revolucionária de se pensar sobre o espaço e o tempo. 
Entretanto, foi mais do que apenas uma simples hipótese 
porque era possível usá-la para fazer previsões que podiam 
ser testadas experimentalmente. Quando esses experimen
tos foram realizados, os resultados em geral estavam de 
acordo com as previsões e não eram explicados por teorias 
anteriores de tempo e espaço baseadas no trabaJho de New
ton. Portanto, a excelente teoria da relatividade foi ampara
da, n1as não provada. Na realidade, nunca podemos provar 
que uma teoria está absolutamente correta. 

À medida que prosseguirmos, raramente teremos a 
oportunidade de discutir as dúvidas, os conflitos, a dis
cordância de pontos de vista e a revolução de percepção 

1 .4 Unidades de medida 

que nos levaram às idéias a tua is. Precisamos estar atentos 
ao fato de que apenas porque sabemos decifrar os resulta
dos da ciência tão eficazmente em livros não significa que 
o progresso científico seja regular, certo e previsível. 
Algumas das idéias que apresentamos neste livro levaram 
séculos para ser desen,rolvidas e envolveram grande nú
mero de cientistas. Adquirimos nosso entendimento do 
mundo natural apoiando-nos nas obras dos cientistas 
que nos precederan1. Tire vantagem desse entendin1ento. 
Conforme for estudando, exercite sua imaginação. Não te
nha medo de fazer perguntas audazes quando elas vierem 
à sua mente. Você pode ficar encantado com o que vai des
cob.rir. 

Muitas propriedades da matéria são q11n11titntivns; isto é, são associadas a números. Quando um número repre
senta un1a medida quantitativa, as unidades de grandeza devem sempre ser especificadas. Dizer que o compri
me.nto de um lápis é 17,5 não significa nada. Dizer que é 17,5 centímetros descreve adequadamente seu 
comprimento. As unidades usadas em medidas científicas são as do sistema métrico. 

O sistema métrico, desenvolvido injcialmente na França, no final do século XVIII, é usado como o sistema de 
medidas na maioria dos países do mundo. Vários países adotam o sistema inglês de medidas, embora o uso do sis
tema métrico esteja se tomando cada vez mais comum nesses países. 

Unidades SI 
Em 1960, chegou-se a um acordo internacional especificando uma escolha particular de unidades métricas 

para uso em m.edidas cientificas. Essas unidades preferenciais são chamadas unidades Sl, abreviatura de Systen1e 
lnternntio11nl d'Unités. O sistema SI tem sete unidades básicas das quais todas as outras são derivadas. A Tabela 1 .4 re
laciona essas unidades básicas e seus símbolos. Neste capítulo abordaremos as unidades básicas de comprimento, 
m assa e temperatura. 

Os prefixos são usados para inctic.:"lr frações decimais ou múltiplos de várias unidades. Por exemplo, o prefixo 111i/i
representa uma fração 10-3 da unidade: um miligrama (mg) é 10-3 grama (g), um milím etro (mm) é 10-3 metro (m) e 
assim por diante. Os prefixos en1pregados com mais freqüência em química estão relacionados na Tabela 1.5. Ao 
usar o siste1na ST e resolver os exercícios deste livro, é preciso saber u tilizar no tação exponencial. Se você não está 
familiarizado com esse conceito ou quer revisá-lo, recorra ao Apêndice A.l. 

Apesar de ttnidades fora do SI estarem sendo abandonadas, ainda existem algumas que são freqüentemente 
usadas pelos cientistas. Sempre que depararmos com uma unidade fora do SI pela primeira vez, a unidade SI cor
reta será dada. 

Comprimento e massa 
A unidade SI básica de co111pri1nento é o metro (m). As relações entre as unidades dos sistemas inglês e métrico 

que usaremos com mais freqüência neste Livro estão no encarte. Na Seção 1.6 abordaremos como converter unida
des do sistema inglês para o sistema métrico e vice-versa. 

TABELA 1.4 Unidades SI básicas 

Grandeza fís ica Nome da unidade Abreviatura 

Massa Quilogran1a kg 

Con1primento Metro m 

Ten1po Segundo s 
Temperatura Kclvin K 

Quantidade de matéria Mol mol 
Corrente elétrica Ampere A 

Tntensidade luminosa Candela cd 
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TABELA 1.5 Alguns prefixos usados no sistema métrico 

Prefixo A breviatura Significado Exemplo 

Giga e lOq 1 gigâmetro (Cm) = 1 x 109 m 

Mega M 106 1 megâmetro (Mn1) = 1 xJ06 m 

Quilo k 103 1 quLlômetro (km)= l x 103 m 

Deci d io·• 1 decímetro (dm) = O,l 1n 

Centi c 10·2 1 centímetro (cm) = 0,01 n1 

Mili m 10"" 1 milímetro (mm) = 0,001 m 

Micro ,,. 10"" 1 mícron (um.)= 1 xlO~ m 

Nano n 10-9 1 nanÔmetrO (nm) = } X ] 0·9 m 

Pico p 10·12 1 picômetro (pm) = 1 x 10· 12 m 

Femto f 10· l'; 1 femtômetro (hn) = 1 x 10·1~ m 

• Essa é n letra grega n1i. 

Massa ' éa medida da quantidade de material em um objeto. A unidade SI básica de massa é o quilograma (kg). 
Essa unidade básica é singular uma vez que usa o prefixo quilo-, em vez de usar somente a palavra gra111a. Obtêm-se 
outras unidades para massa adicionando-se prefixos à palavra gra111a. 

COMO FAZER 1.2 

Qual é o nome dado para a unidade que é igual a (a) 10-9 grama; (b) 10-6 segundo; (e) 10·3 metro? 

Solução Em cada caso recorremos à Tabela 1.5 para encontrar o prefixo relacionado a cada fração decimal: 
(a) nanograma, ng; (b) microssegundo,11s; (e) n1ilímetro, n1m. 

PRATIQUE 

(a) Qual fração deci111al de un1 segundo corresponde a um picossegundo, ps? (b) Expresse a medida 6,0 xl a3 m usando 
um prefixo para substituir a potência de dez. (e) Use a notação exponencial padrão para expressar3,76 mg em gramas. 

Respostas: (a) 10-12 s; (b) 6,0 km; (e) 3,76x10-3 g. 

Temperatura 
Compreendemos temperatura como a medida de calor ou frieza de um objeto. De fato, a temperatura determj

na a direção do fluxo de calor. O calor sempre flui espontaneamente de uma substância à temperatura .1nais alta 
para outra à ten1perah1ra mais baixa. Logo, sentimos a afluência de energia quando tocamos um objeto quente e sa
bemos que o objeto está à temperatura mais alta do que a de nossas mãos. 

As escalas de temperatura normalmente empregadas em estudos científicos são Celsius e Kelvin. A escala Celsius 
é também empregada no dia-a-dia na n1aioria dos países. Ela foi o.riginalmente baseada na atribuição de O ºC ao ponto 
de congelamento da água e 100 ºC ao ponto de ebulição d.a água no nível do mar (Figttra 1.16). 

A escala K e lvin é a escala de temperatura no SI e a unidade ST de temperatura é o kelvin (K). Historicamente, 
a esca la Kelvin foi baseada nas propriedades dos gases; sua origetn será abordada no Capítulo 10. O zero nessa es· 
cala é a temperatura mais baixa que se pode atingir, -273, 15 ºC, uma temperatura conhecida como zero absoluto. As 
escalas Celsius e Kelvin têm unidades de mesmo tamanho - isto é, um kelvin é do mesmo tamanho que um grau 
Celsius. Assim, as escalas Kelvin e Celsius relacionam-se da seguinte forma: 

K = ºC + 273,15 [1.1] 

O ponto de congelainento da água, O ºC, é 273,15 K (Figura 1.16). Observe que não usamos o sinal de grau(º) 
com temperaturas na escala Kelvin. 

A escala comum de temperatura nos Estados Unidos é a escala Fahrenheit, que geralmente não é empregada em 
estudos científicos. Na escala Fahrenheit, a água congela a 32 ºF e ferve a 212 ºF. As escalas Fahrenheit e CeJsius re
lacionam-se da seguinte forma: 

1 Massa e peso não são termos pem1utáveis e freqüentemente se pensa, de maneira equivocada, que são a mesma coisa. O peso de um 
objeto é a força que a massa exerce devido à gravidade. No espaço, onde as forças gravitacionais são mu.ito fracas, um astronauta 
pode não ter peso, mas terá massa. Na realidade, a massa do astronauta no espaço é a mesma que se ele estivesse na Terra. 
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Figura 1.16 Comparação entre as 
escalas de temperatura Kelvin, Celsius 
e Fahrenheit. 
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COMO FAZER 1.3 

ºC=~(ºF - 32) 
9 

ou ºF =2.(ºC) + 32 
5 

(1.2] 

Se a previsão do ten1po diz que a temperatura do dia atingirá 31 ºC, qual é a temperatura prevista (a) em K; (b) e1n º P? 

Solução (a) Usando a Equação 1.1, temos K = 31 + 273 = 304 K 

(b) Usando a Equação 1.2, temos 

PRATIQUE 

9 
ºF = - (31) + 32 = 56 + 32 = 88 ºF 

5 

EtilenoglicoJ, o p.rin.cipal ingrediente de anticongelantes, congela a -11,5 ºC. Qual o ponto de congela1nento (a) em K; 
(b) em ºF? 

Respostas: (a) 261,7 T<; (b) 11,3 ºF. 

Unidades derivadas do SI 
As unidades básicas do SI que estão na Tabela 1.4 são usadas para derivar as unidades de outras quantida

des. Para se fazer isso, usan1os a equação qt1e define a quantidade, substituindo as unidades básicas apropria
das. Por exemplo, a velocidade é definida como a razão da distância percorrida com o decorrer do tempo. Logo, 
a unidade SI para velocidade é a unidade SI de distância (comprimento) dividida pela unidade SI de tempo, 
m/s, que lemos 'metros por segundo'. Encontraremos, posteriormente neste livro, muitas unidades deriva
das, como as de força, pressão e energia. Neste capítulo examinaremos as unidades derivadas para volun1e e 
densidade. 

Volume 
O vol111ne de um cubo é dado por seu comprimento cúbico (comprimento)3

• Logo, a unidade básica SI de volu
me é o metro cúbico, ou m3

, o volume de um cubo que tem 1 m em cada aresta. Unidades menores, tais como centí
metros cúbicos, cm3 (escrito algumas vezes como cc), são freqüentemente usadas en1 química. Outra unidade de 
volume quase sempre usada em qLúmica é o litro (L), que é igual a Lun decímetro cúbico, dn13

, e ligeiramente maior 
que u.ma quarta. O Htro é a primeira LLnidade métrica que encontramos e que não é uma unidade SI. Exjstem 1.000 
mililitros (mL) em um litro (Figura 1.17), e cada mililitro tem o n1esmo volume de um centímetro cúbico: 1mL=1 
cm3

. Os termos n1ililitro e centí1netro cúbico são permutáveis quando expressamos vol.ume. 
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Os dispositivos mais comumente usados em química para medir volume 
estão ilustrados na Figura 1.18. Seringas, buretas e pipetas permiten1 verter lí
quidos com mais precisão do que provetas. Balões volumétricos são usados 
para conter volumes específicos de líquidos. 

Densidade 
A d e ns idade é muito utilizada para caracterizar substâncias. É definida 

como a quantidade de massa em uma unidade de volume de substância: 

Densidade = _m_a_ss_a_ 
volume 

[1.3] 

A densidade de sólidos e líquidos é, em geral, expressa em unidades de 
gramas por centímetro cúbico (g/ c:m3

) ou gramas por mililitro (g/ mL). As 
densidades de algumas substâncias comuns estão relacionadas na Tabela 1.6. 
O fato de a densidade da água ser igual a 1,00 g/ mL não é uma coincidência; a 
grama foi definida originalmente como a rnassa de 1 n1L de água à temperatura 
específica. Uma vez que a maioria das subst.1.ncias varia o volume quando é 
aquecida ou resfriada, as densidades são dependentes da temperatura. Quando 
relatamos densidades, a temperatura deve ser especificada. Geralmente supo
mos que a ten1peratura é 25 ºC, pr6xin1a da temperatura ambiente, quando ela 
não é fornecida. 

mL 100 
90 
80 
70 
60 
50 
40 
30 
20 
10 

Proveta 

m.LO 
1 
2 
3 
4 

45 
46 
47 
48 
49 
50 

Torneira, 
uma válvula 
para controlar 
o fluxo de 

) 

Seringa líquido Bureta Pipeta 13alão volumétrico 

1L = ldm3 = 1000cm3 

lO 
lcm3= 
lmL 

- 1 j.-1cm j 
h-1ocm 

= ldm 
Figura 1.17 Um litro equivale a 
um decimetro cúbico, 1 L = 1 dm3

. 

Cada decímetro cúbico conténl 
1.000 centímetros cúbicos, 
1dm3 = 1.000cm1

• Cada centímetro 
cúbico é igual a u.m mililitro, 
1 cm3 = l mL. 

Figura 1.18 Dispositivos comuns 
usados em laboratórios de química 
para medir e verter volumes de 
líquidos. A proveta, seringa e 
bureta são usadas para verter 
volumes variados de líquido; a 
pipeta é usada para verter um 
volume específico de líquido. O 
balão volumétrico suporta um 
volume específico de líquido 
quando cheio até a marca. 

TABELA 1.6 Densidades de algumas substâncias a 25 ºC 

Subs tância Densidade (g/cm3
) 

Ar 0,001 

13alsa de madeira 0,16 

Etanol 0,79 

Água 1,00 

Etilenoglicol 1,09 

Açúcar refi11ado 1,59 

SaJ de cozinha 2,16 

Ferro 7,9 

Ouro 19,32 
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A química no trabalho A química no noticiário 

A química é um campo muito vívido e ativo da ciência. 
Por fazer parte de nossa vida, surgem reportagens sobre 
questões relativas à química nos noticiários praticamente to
dos os dias. Algumas mencionam avanços recentes no de
senvolvin1ento de novos medican1entos, materiais e 
processos. Outras tratam de problemas de meio ambiente e 
segurança pública. À medida que estudar química, espera
mos que desenvolva habilidades para entender melhor o im
pacto dela na sua vida. Essas habilidades são necessárias 
para que você possa participar de discussões e debates pú
blicos sobre questões relacionadas à química, as quais afe
tam sua comunidade, seu país e o mundo. Como exemplo, 
resumimos aqui algumas das mais recentes histórias nas 
quais a qutmica toma parte. 

"Células de combustível produzem energia diretamente 
de hidrocarbonetos" 

A d1egada de carros elétricos, tal como o mostrado na Fi
gura 1.19, como um meio prático de transporte, ten1 sido adiada 
por anos devido a problemas em encontrar uma fonte de 
energia adequada. As baterias, que são dispo1úveis a um 
custo razoável, são muito pesadas e permitem apenas uma 
quilometragem limitada antes da necessidade de recarga. A 
célula a pilha, na qual ocorre uma reação química usada 
para fornecer energia elétrica djretamente, é uma alternativa 
para a bateria. Até o momento células a pilha eficazes neces
sitam de hidrogêruo como combustível. O hidrogênio tem 
uma produção cara e estocá-lo é problemático, além de apre
sentar perigo potencial. 

Recentemente, pesquisadores da Universidade da Pensil
vânia de1nonstraram que combustíveis mais adequados, 
mais baratos e potencialmente mais seguros, como butano e 
óleo diesel, podem ser usados para produzir eletricidade di
retamente em uma célula a pilha mais moderna. Butano e 
óleo diesel são constituídos de hidrocarbonetos, moléculas 
que contên1 apenas átomos de hidrogênio e carbono. O se
gredo da nova tecnologia é o desenvolvin1ento de um novo 
n1aterial para eletrodos de células a pilha, o qual contén1 o 
elemento cobre, que presumivelmente ajuda a catalisar a re
ação eletroquímica no eletrodo. 

Figura 1.19 Seção reta de um carro alimentado por 
células a pilha. 

Apesar de essa nova tecnologia parecer mui to promissora, 
você ainda não poderá fazer seu pedido de um carro elétrico 
incorporando essa tecnologia. Vários problemas de engenha
ria e de custo precisam ser resolvidos antes de ele ton1ar-se 
uma realidade comercial. No entanto, muitas companhias au
tomobilísticas estabeleceram como meta colocar um automó
vel movido a pilha no mercado até 2004 ou u.m pouco antes. 

"Adicionar ferro ao oceano estimula a fotossíntese" 

A vida vegetal microscópica - fitoplâncton - está es
cassa em certas partes do oceano (Figura 1.20). Há vários 
anos, os cientistas propuseram que essa escassez fosse cau
sada pela falta de nutrientes vegetais, basicamente ferro. 
Uma vez que o fitoplâncton absorve dióxido de carbono na 
fotosstntese, foi proposto também que quantidades relativa
mente pequenas de ferro distribuídas em regiões apropria
das dos oceanos poderiam reduzir o dióxido de carbono 
atmosférico, dessa forma diminuindo o aquecimento terres
tre. Se o fitoplâncton for ao fundo do oceano quando morrer, 
o dióxido de carbono não pode retornar para a atmosfera 
com a decomposição dos microorganismos. 

Recentemente, têm-se realizado estudos nos quais ferro 
fo.i adicionado à superfície dos oceanos do sul próximos à 
Antártida para estudar seu efeito no fitoplâncton. A adição 
de ferro resultou em aumento substancial na quantidade de 
fitoplâncton e no mínimo uma dim.inwção por un1 período 
curto na quantidade de dióxido de carbono no ar imediata
mente acima deles. Esses resultados estavam con1pativeis 
com experimentos análogos realizados anteriormente na re
gião equatorial do Oceano Pacífico, confirmando a hipótese 
de que o ferro é o nutriente (imjtante para esses microorga
nismos em n1uitos oceanos. Entretanto, não houve aumento 
na quantidade de 1nicroorganismos que afundavam. Assim, 
esse procedimento pode ser inútil para a redução do dióxido 
de carbono atmosférico, por períodos longos. 

"Nanotecnologia: propaganda e esperança" 

Nos últimos 15 anos temos assistido a uma explosão de 
equipamentos relativamente baratos e técnicas para investi
gar e manipular materiais em escala de tamanho nanométri
co. Essas capacidades têm levado a previsões otinústas de 

Figura 1.20 Imagem de satélite, realçada em cores, dos 
oceanos do globo, destacando a distribuição e a 
concentração de fitoplâncton. As regiões vermelha e 
laranja possuem a maior concentração, enquanto as 
regiões azul-claro e violeta-escuro apresentam as menores 
concentrações. 



• 

Eixo do nanotubo 

nanotecnologias futurísticas incluindo máquinas em escala 
molecular e robôs que podem man.ipuJar matéria com preci
são atômica. Muitos acreditam que tais expectativas sejam 
somente alarde, enquanto outros expressam a esperança de 
que elas possam se concretizar. 

Materiais de escala nanométrica exibem propriedades 
químicas e físicas diferentes de materiais volumosos. Por 
exemplo, o carbono pode formar estruturas tubulares como 
mostrado na Figura 1.21. Esses tubos, chamados de nanotu
bos, lembram um rolo cilíndrico de tela de arame. Quando 
os nanotubos são formados com perfeição, conduzem cor
rente elétrica como um metal. 

Os cientistas têm aprendido que as propriedades elétri
cas e óticas de certas parti cuias de tamanho nanométrico po
den1 ser harmonizadas ajustando-se seu tamanho e sua 
forma. Tais propriedades são, portanto, de interesse para 
aplicações em dispositivos óticos de armazenamento de da
dos e sistemas ultra-rápidos de comunicação de dados. 
Embora essas aplicações estejam há anos da realização co
n1ercial, elas oferecem a promessa de mudanças dramáticas 
não apenas no tamanho dos dispositivos eletrônicos, senso
res e muitos outros itens, mas também na maneira que eles 
são fabricados. Sugere-se que tais dispositivos possam ser 
montados a partir de componentes mais simples e menores 
como moléculas e outras estruturas nanométricas. Esse ca
minho é análogo ao que a natureza utiliza para construir ar
quiteturas biológicas complexas. 

"Em busca de uma superaspirina" 

A aspirina, introduzida em 1899, foi um dos priineiros me
dicamentos desenvolvidos e ainda é um dos mais largamente 
usados. Estima-se que 20 bilhões de comprimidos de aspirina 
são ingeridos a cada ano nos Estados Unidos. Planejada origi-

(a) 
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Figura 1.21 Uma seção de 
nanotubo de carbono. Cada 
interseção na rede representa 
um átomo de carbono unido 
quimicamente a três outros . 

nalmente para abrandar a dor e aliviar jWltas e músculos do
loridos, mostrou-se um .medicamento altamente complexo, 
com poderes e limitações inesperados. Descobriu-se que ela 
reduz a incidência de ataques cardíacos e é eficaz na diminui
ção da incidência da doença de Alzheinier e câncer do trato 
digestório. Ao mesn10 tempo, entretanto, a aspirina ataca o 
revestimento eston1acaJ, causando sangramento ou até úlce
ras, e normalmente causa problemas intestinais. 

Uma das formas de ação da aspirina é bloquear uma enzi
ma (um tipo de proteína) chamada COX-2, que promove in
flamação, dor e febre. Tnfelizmente, ela também interfere 
com a COX-1, uma enzima correlata que produz hormônios 
essenciais à saú.de do estômago e dos rins. Um agente analgé
sico e antünflamatório eficiente inibiria o COX-2 sem interfe
rir com o COX-1. O formato da rnolécula de aspirina é 
mostrado na Figura 1.22 (a). A aspirina age transferindo par
te da sua molécuJa, conhecida como grupo acetil, para o 
COX-2, desativando-o. Um substituto da aspirina tem de 
manter esse aspecto da molécula, o quaJ é salientado na Fi
gura 1.22 (a). A substituição deve também manter o for
mato geral e o tamanho da molécula de aspiri.na, de tal 
forma a encaixar-se no espaço da enz.ima do mesmo modo 
que a aspirina. 

Uma variação promissora da molécula de aspirina é mos
trada na Figura 1.22 (b). A parte modificada consiste de um 
á tomo de enxofre (amarelo) seguido por uma 'cauda' de áto
mos de carbonos (preto) ligados a átomos de hidrogênio (bran
co). Essa molécula é um inibidor em potencial de COX-2 que 
parece não afetar o COX-1. Essa e outras moléculas de 'su
pe.raspirina' devem passar por testes de segurança por perío
dos longos antes de ser colocadas nas prateleiras das 
farmácias, mas a tempo de substituir a aspirina e outros medi
camentos antiliúJamatórios não-esteróides. 

(b) 

Figura 1.22 (a) Um modelo 
molecular da aspirina; a parte 
destacada da molécula é transferida 
quando a aspirina desativa a enzima 
COX-2. (b) Modelo molecular de 
uma nova 'superaspirina' potencial 
cuja estrutura molecular está 
relacionada com a da aspirina. 
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Os termos de11sidade e peso algumas vezes causam confusão. Quando uma pessoa diz que o ferro pesa mais que 
o ar normalmente quer dizer que o ferro tem uma densidade maior do que o ar; 1 kg de ar tem a mesma massa 
que 1 kg de ferro, mas o ferro ocupa um volume menor, por isso atr.ibui-se a ele densidade nlaior. Se combinamos 
dois liqttidos que não se misturam, o menos denso flutuará no mais denso. 

COMO FAZER 1.4 

(a) Se 1,00 x 1 a2 g de mercúrio ocupam um volume de 7,63 cm3
, qual será sua densidade? 

(b) Calcule o volume ocupado por 65,0 g de metanol líquido (álcool da madeira) sendo sua densidade 0,791 g/mL. 

(c) Qual é a massa em gramas de um cubo de ouro (densidade= 19,32 g/cm3
) de arestas iguajs a 2,00 cm? 

Solução (a) Foi nos dado massa e volume, 10$0 11 Equação 1.3 fornece 

D .d d nwssa 1,00 x 10-g 
13 6 

/ 3 ens1 a e = = = , g cm 
volume 7,36 cm 3 

(b) Resolvendo a Equação 1.3 para volume, e usando a massa e a densidade fornecidas, temos 

V l 
_ massa 65,0 g _ 

82 2 
L 

o ume - - - , m 
densidade 0,791 g/mL 

(e) Podemos calcular a massa a partir do volume do cubo e de sua densidade. O volume do cubo pode ser calculado a 
partir do comprimento de suas arestas: 

Volume= (2,00 cm)3 = (2,00)3 cm1 =8,00 cm3 

Resolvendo a Equação 1.3 para a massa e substitumdo o volume e a densidade fornecidos temos que 
Massa = volume xdensidade = (8,00 cm3)(19,32g/cm3)=155 g 

PRATIQUE 

(a) Calcule a densidade de 374,5 g de uma amostra de cobre considerando que seu volume é 41,8 cm3
• (b) Um estu

dante precisa de 15,0 g de etanol para um experimento. Se a densidade do álcool é 0,789 g/mL, de quantos milili
tros de álcool ele precisa? (c) Qual é a massa, em gramas, de 25,0 nlL de mercúrio (densidade= 13,6 g/mL)? 

Respostas: (a) 8,96 g/ cm3; (b) 19,0 mL; (e) 340 g. 

1.5 Incerteza na medida 

Existem dois tipos de números em um trabalho científico: nú.111eros exatos (aqueles cujos valores são conhecidos 
com exatidão) e n1í111eros incxntos (aqueles cujos valores têm alguma incerteza). A maioria dos números exatos tem 
valores definidos. Por exemplo, existem exatamente 12 ovos em uma dúzia, exatamente 1.000 g em um qujlograma 
e exatamente 2,54 cm em uma polegada. O número 1 em qualquer fator de conversão entre unidades, como em 1 m 
= 1 .000 cm ou 1kg =2,2046 lb, é também um número exato. Números exatos ainda podem ser resultantes da conta
gem do número de objetos. Por exemplo, podenlOS contar o número exato de bo las de gude em um pote ou o nú
mero exato de pessoas em uma sala de aula. 

Os números obtidos a partir de medidas são sem.pre inexatos. Existem sempre limitações intrínsecas nos equi
pamentos usados para medir grandezas (erro de eqwpam.entos) e d iferenças em medições realizadas com o mes
mo instrumento por pessoas diferentes (erro humano). Suponha que dez estudantes com dez balanças diferentes 
recebam a mesma moeda norte-americana de dez centavos para pesar. As dez medidas variarão muito ligeiramen
te. As balanças podem estar ca libradas de forma um pouco diferente e poderá haver diferenças na leitura que cada 
estudante faz da massa na balança. Contar números muito grandes de objetos geralmente acarreta erro. Considere, 
por exemplo, como é difícil obter exatidão nas informações do censo de uma cidade ou da contagem de votos das 
e leições. Lembre-se: Se111pre existe111 incertezns en1 111edidas de grandezas. 

Precisão e exatidão 
Os termos precisão e exatidão são normalmente usados no exame de incertezas de valores de medidas. Precisão 

é uma medida do grau de aproxi1nação entre os valores das 1nedidas individuais. Exatidão ou acurácia indica o 
grau de aproximação entre as medidas individuais e o valor correto ou 'verdadeiro'. A analogia com os dardos fin
cados em um alvo ilustrado na Figura 1.23 representa a diferença entre esses dois conceitos. 
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Exatidão boa 
Boa precisão 

Exatidão ruim 
Boa precisão 

Exatidão ruim 
Precisão ruim 

Figura 1.23 A distribuição de 
dardos em um alvo ilustra a 
diferença entre exatidão e 
precisão. 

No laboratório geralmente realizamos várias 'tentativas' diferentes para um mesmo experimento. Alcançamos 
confiança na exatidão de nossas medidas se chegamos aproximadamente ao mesmo valor em cada uma das vezes. 
Entretanto, a Figura 1.23 n os len1bra de que medidas precisas podem ser inexatas. Por exemplo, se uma balança 
muito precisa é calibrada de modo satisfatório, as massas que medimos serão 
constante1nente altas ou baixas. Serão inexatas mesmo que sejam precisas. 

Algarismos significativos 
Suponha que você pese uma moeda norte-americana de dez centavos em 

uma balança capaz de medir até o mais próximo de 0,0001 g. Você poderá in
formar a massa como 2,2405 ± 0,0001 g. A notação± (leia 'mais ou n1enos') ex
pressa a incerteza de uma medida. Em muitos trabalhos científicos despreza
m.os a notação± no entendimento de que existe uma incerteza de no mínim.o 
uma unidade no último dígito da grandeza medida. lsto é, gra11dezns 1nedidas 
siio gera/111e11te relatadas de tal 111odo que ape11as o últi1110 dígito seja incerto. 

A Figura 1.24 mostra um termômetro com sua coluJ1a liquida entre as mar
cas da escala. Podemos ler os dígitos exatos da escala e estimar os incertos. A 
partir das marcas da escala, vemos que o líquido está entre 25 e 30 ºC. Podemos 
estimar que a te1nperatura seja 27 ºC, estando de alguma forma incertos sobre 
o segundo dígito de nossa med ida. 

Todos os dígitos de uma grandeza n1edida, incluindo os incertos, são cha
mados algarismos significativos. Uma medida de massa informada como 2,2 g 
tem dois algaris1nos significativos, enquanto uma massa informada como 
2,2405 g tem cinco algarismos signjficativos. Quanto maior o número de alga
rismos significativos, maior é a certeza envolvida na medida. 

COMO FAZER 1.5 

Qual a dilerença entre 4,0 g e 4,00 g? 

Solução M.uitas pessoas d iriam que não há diferenças, mas um cientista 
perceberia a diferença no número de algarismos significativos das duas 
medidas. O valor 4,0 g tem dois algarismos significativos, enquanto 4,00 g tem 
três. Isso 'implica que a primeira medida tem maior incerterza. Uma massa de 
4,0g indica que a massa está entre3,9 e4,1 g; a massa é4,0 ± 0,1 g. A medida de 
4,00 g implica que a massa está entre 3,99 e 4,01 g; a massa é 4,00 ± 0,01 g. 

PRATIQUE 
Uma balança tem uma precisão de + O,OOlg. Uma amostra que pesa aproxi
madan1ente 25 g é colocada nessa balança. Quantos algarismos significativos 
devem ser informados para esta medida? 

Resposta: 5, como na medida 24,995 g. 

- IOO "C 

- BO ºC 

- 60ºC 

-40ºC 

- 20 ºC 

-OºC 

Fígura 1.24 Um termômetro com 
marcação a cada 5 ºC. A tempera
tura está entre 25 e 30 ºC e é 
aproximadamente 27 ºC. 

ATIVIDADE 
Algarismos significativos 

Em qualquer medida relatada apropriadamente, todos os dígitos diferentes de zero são significa ti.vos. Zeros, 
entretanto, podem ser usados con10 parte do valor medido ou meramente para alocar a vírgula. Portanto, zeros po-
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dem ou não ser s ignificativos, dependendo de como eles aparecem no número. Os seguintes procedime11tos des
crevem as diferentes situações envolvendo zeros: 

1. Zeros entre dígitos diferentes de zero são sempre significativos-1.005 kg (quatro algarismos significati
vos); 1,03 cm (três algarismos significativos). 

2. Zeros no início de um número nunca são significativos, simplesmente indicam a posição da vírgula - 0,02 
g (um algarismo significativo); 0,0026 cm (dois algarismos significativos). 

3. Zeros no final de um número e após a vírgula são sempre significativos- 0,0200 g (três algarismos signifi
cativos); 3,0 cm (dois algarismos significativos). 

4. Quando um número termina em zeros mas não contém vírgula, os zeros podem ou não ser sig11ilicativos 
-130 cm (dois ou três algarismos significativos); 10.300 g (três, quatro ou cinco algarismos significativos). 

O uso de notação exponencial (Apêndice A) elimina a ambigüidade em saber se os zeros no final de um nt'.une
ro são significativos (regra 4). Por exemplo, uma massa de 10.300 g pode ser escrita em notação exponencial m.os
trando três, quatro ou cit1co algarismos sig1illicativos: 

1,03 x 104 g (três algai·ismos significativos) 

1,030 x 104 g (quatro algarismos significativos) 

1,0300 x 104 g (cinco algarismos significativos) 

Nesses números todos os zeros à direita da vírgula são significativos (regras 1e3). (Todo algarismo significati
vo vem antes do expoente; o termo exponencial não aumenta o nú.mero de algarisn1os significativos.) 

Números exatos podem ser tratados como tendo um número infinito de algarismos significativos. Essa regra 
aplica-se a muitas definições entre unidades. Assin'l, quando dizen1os "Existem 12 polegadas en1 l pé'', o número 
12 é exato e é desnecessário nos preocuparmos com o número de algarismos significativos nele. 

COMO FAZER 1.6 

Quantos aJgarismos significativos existem em cada um dos seguintes números (suponha que cada número é uman1e
dida de grandeza): (a) 4,003; (b) 6,023 x 1023; (e) 5.000? 

Solução (a) Quatro; os zeros não são algaris1nos significativos. (b) Quatro; o termo exponencial não aumenta o 
número de algarismos significativos. (e) Um, dois, três ou quatro. Nesse caso a ambigilidade poderia ter sido evitada 
usando a notação exponencial. Assim 5x10) tem apenas um algarismo significativo, enquanto 5,00x10) tem três. 

PRATIQUE 
Quantos algarismos significa ti vos existem em cada uma das seguintes medidas: (a) 3,549 g; (b) 2,3 x 104 cm; (e) 0,00134 m3? 
Respostas: (a) quatro; (b) dois; (c) três. 

Algarismos significativos em cálculos 
Ao usar medidas de grandeza nos cálculos, observe esses pontos: (1) A 1nenor medida exata usada em um cál

culo limita a certeza dos cálculos de grandeza. (2) A resposta fina l para qualquer cálcul.o deve ser dada com apenas 
um dígito de maior incerteza. 

Para observar atentamente os algarismos significativos nos cá lculos, faremos uso freqüen te de duas regras. 
A prin1eira envolve multiplicação e divisão, e a segunda, adição e subtração. Na 111ultiplicação e divisão o resultado 
deve ser inforn1ado co111o111es1110 n1ín1ero de algarisrnos significativos da 111edida co111o111enor nlÍ111ero de algaris1nos significa
tivos. Quando o resultado contém mais algarismos significativos que o correto, deve ser arredondado. 

Por exemplo, a área de um retângulo cujas medidas dos comprimentos dos lados são 6,221cme5,2 cm deve ser 
relatada como32 cm2

, mesmo que a calculadora mostre que o resultado do produto de 6,221 e5,2 tem mais di<>itos: 
Á 

2 · 2 o· 
rea = (6,221 cm)(5,2 cm) = 32,3492 cm =>arredondam.os para 32 cm 

Arredondamos para dois algarismos significativos porque o menor número preciso-5,2 cm - tem dois alga
rismos significativos. 

Sempre que arredondar nú1neros, preste atenção no dígito majs à esquerda a ser descartado: 
1. Se o número mais à esquerda a ser removido é menor que 5, o número antecedente permanece inalterado. 

Assim, arredondando 7,248 para dois algarismos significativos, teremos 7,2. 
2. Se o dígito mais à esquerda a ser removido é maior ou igual a 5, o número precedente aumenta em 1. Arre

dondando 4,735 para três algarismos significativos, teremos 4,74, e arredondando 2,376 para dois algaris
mos significativos, teremos 2,4. 
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As regras usadas para determinar o número de algarismos significativos na adição e na subtração são diferen
tes daquelas para a multiplicação e para a divisão. Na adição e na subtração o resultado não pode ter 111ais casas decin1ais 
do que a 111edirla co111o111enor nlÍ111ero de casas deci111ais. No exemplo seguinte os dígitos duvidosos aparecem coloridos: 

Este número limjta 
o número de algarismos 
sigrúficativos no resultado 

COMO FAZER 1.7 

20,..f 
1,322 

83 
104,722 

~ uma casa decimal 
~ três casas decimais 
~ nenhuma casa decin1al 
~ arredonda-se para 105 

(zero casas decimais) 

A largura, o comprimento e a altura de uma caixa são 15,5 cm, 27,3 cm e 5,4 cm, respectivamente. Calcule o volume da 
caixa usando o n(unero correto de algarismos significativos em sua resposta. 

Solução Determina-se o volume de uma cajxa multiplicando a largura pelo compri.mento e pela altura. Ao informar 
o resu ltado, podemos usar tantos algarismos significativos quantos foren1 os da dimensão com menos algarismos 
significativos, ou seja, o da altura (dois algarismos significativos): 

Volume = largura ><comprimento x altura 
= (15,5 cm)(27,3 cm)(5,4 cn1) = 2.285,01 cm3 =>2,3x103 cn13 

Ao usarmos uma calculadora, o mostrador fornece inicialmente 2.285,01, o qual devemos arredondar para dois alga
rismos significativos. Uma vez que o resultado é 2.300, ele deve ser relatado com notação exponencial padrão, 2,3x1()3, 
para indicar claramente dois algarismos significativos. Observe que arredondamos o resuJtado ao final do cálculo. 

PRATIQUE 

São necessários 10,5 s para um velocista co.rrer 100,00 m. Calcule a velocidade niédia do velocista em metros por se
gundo e expresse o resultado com o número correto de algarismos significativos. 
Re.sposta: 9,52 m/s (3 algarismos significativos). 

COMO FAZER 1.8 

Um gás a 25 ºC enche um recipiente com um volume predeterminado de 1,05x103 c1n3
• Pesou-se o recipiente com o 

gás encontrando-se uma massa de 837,6 g. O recipiente, quando vazio, tinha uma massa de 836,2 g. Qual a densidade 
do gás a 25 ºC? 

Solução Para calcular a densidade devemos saber tanto a massa quanto o volume do gás. A massa do gás é 
simplesmente a diferença entre as massas do recipiente cheio e vazio: (837,6 - 836,2) g = 1,4 g. 

Subtraindo-se os números, determinamos o nún1ero de algarismos significativos prestando atenção nas casas 
decimais. A massa do gás, 1,4 g, tem apenas dois algarismos signjficativos, apesar de as massas do recipiente terem 
quatro. 

Usando o volume fornecido na questão, 1,05x103 cm3 e a definição de densidade, temos: 

.0 .d d massa 1,4 g ens1 a e= = ---~-
volume 1,05 x103 cm3 

= 1,3 x10-1 g/cm' =0,0013 g/cm3 

Ao d.ivid.ir os números, detern1inamos o número de algaristnos significativos na nossa resposta levando em conside
ração o nú1nero de algarismos significativos de cada parcela. l-lá dois algarismos significativos em nossa resposta, cor
respondendo ao menor n(unero de algarismos significativos nos dois números que formam a razão. 

PRATIQUE 

Quantos algarismos significativos deve conter amassa de uni recipiente a ser medida (com e sem gás) no "Como fazer 
1.8" para que a densidade seja calculada com três algarismos significativos? 

Resposta: Cinco (para que a diferença nas duas massas tenha três algarismos significativos deve haver duas casas de
cimais nas massas do recipiente cheio e vazio). 

Quando um cálculo envolve dois ou mais passos e você escreve as respostas para os passos intermediários, é 
necessário manter pelo menos um digito adicional -a mais do que o n.úm.ero de algarismos significativos-para 
as respostas intermeruárias. Esse procedimento assegura que erros pequenos de arredondamento em cada passo não 
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se somem e alterem o resttltado final. Ao usar uma calcuJadora, você pode digitar os números un1 após o outro, arre
dondando somente a resposta final Erros de arredondamento cumulativos podem ser responsáveis por diferenças 
entre os resultados que você obtém e as respostas dadas no livro para os problemas numéricos. 

1.6 Análise dimensional 

Em todo o livro usamos uma abordagem chamada análise dimens ional como um apoio na resolução de pro
blemas. Na análise dimensional incluímos as unidades durante todo o cálculo. As unidades são multiplicadas, di
vididas ou 'canceladas' simultaneamente. A análise dimensional nos ajudará a ter certeza que as soluções para os 
problemas produzirão as unidades corretas. Além disso, essa análise fornece uma maneira sistemática de resolver 
muitos problemas num.éricos e verificar possíveis erros nas resoluções. 

O elemento-cl1ave na utilização de análise dimensional é o correto uso dos fatores de conversão de uma unida
de para outra. Um fator de conversão é un1a fração cujos numerador e denominador são as mesmas grandezas ex
pressas em diferentes unidades. Por exemplo, 2,54 cm e 1 pol. significam o mesn10 comprimento, 2,54 cm= 1 pol. 
Essa relação permite-nos escrever dois fa tores de conversão: 

2,54 cm 

1 pol. 
e 

1 pol. 

2,54cm 

Usamos o primeiro desses fatores para converter polegadas em centímetros. Por exemplo, o comprin1ento ern 
centímetros de um objeto de 8,50 polegadas de comprimento é dado por: 

~----Unidade desejada 

Número de centünetros = (8,50.per.) 
2
'
54 cm =21,6 cm 

""' 1 ~t: 
U11idade dada 

A unidade polegadas no denominador do fator de conversão cancela a unidade polegadas do valor fornecido 
(8,50 polegadas). O centímetro no num.erador do fator de conversão toma-se a unidade da resposta final. U1na vez 
que o numerador e o denominador de um fator de conversão são iguais, 1nultiplicar qu alquer grandeza pelo fator 
de conversão é equivalente a multiplicá-lo pelo número 1 sem ocorrer nenhuma mudança intrínseca no valor da 
grandeza. O comprimento 8,50 polegadas é o mesmo que 21,6 cm . 

Em geral, iniciamos qualquer conversão examinando as unjdades dos dados fornecidos e as u.nidades deseja
das. A seguir nos perguntamos quais fatores de conversão temos disponíveis para levar-nos da unidade da gran
deza fornecida para a que deseja1nos. Quando multipUcamos certa quantidade pelo fator de conversão, as 
unidades multiplicam-se e dividen1-se con10 a seguir: 

r r.. ..J ..J. d d unidade desejada .d d d . d .ui->i'*aaea a x = unt a e eseia a 
..u~ 

Se a unidade desejada não foi obtida nos cálculos, significa que existe um erro em. algum lugar. Uma verifica
ção cuidadosa das unidades em geral revela a razão de tal en·o. 

COMO FAZER 1.9 

Se uma niulher tem massa de 115 lb, qual é sua a1assa en1 gramas? (Use a relação entre as wüdades dada no encarte 
deste livro.) 

Solução Uma vez que queremos passar de lb para g, procuramos uma relação entre essas unidades de massa. 
Recorrendo ao encarte do livro temos llb = 453,6 g. A fun de converter libras ein gramas, escrevemos o fator de 
conversão com gramas no numerador e libras no denomü1ador: 

(
4536 g) Massa em gramas = (115)6) 

1 
J.5 = 5,22 x 104 g 

A resposta pode ser dada com apenas três algarismos s ignificativos, o número de algarismos significativos em 115 lb. 
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PRATIQUE 

Usando o fator de conversão do encarte deste livro, detern1ine o comprimento em quiJômetros de uma corrida auto
mobilística de 500,0 mi. 

Resposta: 804,7 km. 

Estratégias na química Respostas por estimativa 

Uma vez um amigo comentou cinicamente que as calcu
ladoras fazem com. que você obtenha a resposta errada com 
mais rapidez. O que ele estava insinuando com essa obser
vação é que a resposta estará errada a não ser que você use a 
estratégia correta para resolver o problema e tenha digitado 
os números corretamente. Entretanto, se você aprender a es
Nn1nr respostas você será capaz de conferir se os resultados 
dos seus cáJculos são razoáveis. 

fácil de resolver sem o uso de calculadora. Geralmente nos 
referimos a esse n1étodo como fazer uma estimativa 'grossei
ra', no sentido de que, mesmo que você não obtenha ares
posta exata, tenha uma noção de sua ordem de grandeza. A.o 
trabalhar com as unidades usando análise dimensionaJ e 
respostas estimadas, pode-se conferir rapidamente se as res
postas para o cálculo são razoáveis. 

A idéia é fazer un1 cálculo preliminar usando números 
que são arredondados de tal modo que a aritmética se tome 

Usando dois ou mais fatores de conversão 
Geralmente é necessário usar n1ais de um fator de conversão na resolução de um problema. Por exemplo, su

ponha que queiramos saber o comprimento em polegadas de um bastão de 8,00 m. A tabela do encarte deste livro 
não fornece a relação entre metros e polegadas. No entanto, apresenta a relação entre centímetros e polegadas (1 pol. 
= 2,54 cm). Como temos conhecimento dos prefixos do sistema métrico, sabe-
mos gue 1 cm = 10-2 m. Logo, podemos converter passo a passo, primeiro de 
metros para centímetros, em seguida de centímetros para polegadas, como 
disposto na coluna. 

Combi nando a grandeza dada (8,00 m) e os dois fatores de conversão, 
temos: 

, ( 100 cm-)(1 pol.) Numero de polegadas = (8,00 m) 
1 

m' l .cm = 315 pol. 

O primeiro fator de conversão é empregado para cancelar a1etros e con
verter o comprimento para centímetros. Assim, metros são escritos no deno
minador, e centímetros, no numerador. O segW1dO fator de conversão é 
escrito para cancelar centünetros, portanto tem centí1netros no denominador 
e polegadas, a unidade desejada, no numerador. 

COMO FAZER 1.1 O 

Dado: m 

Use 1 cm = 10- 2 m 

Use 1 pol. = 2,54 cm 

Encontra: pol. 

A velocidade média de uma molécuJa de nitrogênio no ar a 25 º C é 515 m/ s. Converta essa velocidade para núlhas por 
hora. 

Solução Para passar da unidade dada, m/s, para a unidade desejada, mj/ h, devemos converter metros para milhas 
e segundos para horas. Da reJaç.ão dada no encarte do livro, encontramos que 1 mí = 1,6093 km. Conhecendo os 
prefixos métricos, sabemos que 1 km = 10' m. Assim, podemos converter metros para quilômetros e então converter 
kc1 para rni. Sabernos que 60 s = 1 min e que 60 rnin = 1 h. Logo, podernos converter s en1 min e min em h. 

Utilizando prin1eiro as conversões d e distância e depois as de tempo, podemos montar uma equação longa na qual as 
unídades índesejáveís sejam canceladas: 

Velocidade em nti/h = (515 ~)( l..kr!l)( 
1 

mi 1( 60-s--)(60.mm) 
~ ] 03 !If 1,6093.-krtí) 1-fl"ÔÍÍ 1 h 

= 1,15xl03 mi/h 
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Nossa resposta está com as unidades desejadas. Podemos conferir os cálculos utilizando o procedimento de estimati
va descrito no quadro "Estratégias na química" já apresentada. A velocidade dada é aproximadamente 500 m / s. Divi
dindo-a por 1.000 passamos de m para km, resultando em 0,5 km/s. Uma vez que 1 mi é aproximadamente 1,6 km, 
esta velocidade corresponde a 0,5/1,6 = 0,3 mi/s. Multiplicando esse valor por 60, chegamos a aproximadamente 0,3 x 
60 = 20 n1i/min. Multiplicando-se outra vez por 60, temos 20 x 60=1.2001ni/h. O resultado da solução aproximada 
(ao redor de 1.200 mi/h) e o da solução detalhada (1.150 mi/h) são bem próximos. A resposta da solução detalhada 
tem três algarismos significativos, correspondendo ao número de algarismos significativos da velocidade ein m/s. 

PRATIQUE 

Um carro roda 28 mi com um galão de gasolina. Quantos quilômetros ele faz com 1 .litro de gasolina? 
Resposta: U km/L. 

Conversões envolvendo volume 
Os fatores de conversão mencionados até aqui transformam uma unidade de mecüda em outra unidade de 

mesma medida, tal como comprimento em comprimento. Temos também fatores de conversão para passar de uma 
medida para outra diferente. A densidade de uma substância, por exemplo, pode ser tratada como um fator de 
conversão entre massa e volttme. Suponha que queiramos saber a massa em gramas de duas polegadas cúbicas 
(2,00 pol.3

) de ouro, cuja densidade é 19,3 g/cm3
. A densidade nos dá os seguintes fatores: 

19,3 g 
lcm3 

e 
1 cn13 

19,3 g 

Uma vez que a resposta que queremos é a massa em gramas, constatamos que devemos usar o primeiro desses 
fatores, que tem massa e1n gramas no numerador. Entretanto, para usá-lo devemos primeiro converter polegadas 
cúbicas em centímetros cúbicos. A relação entre pol.3 e cm3 não é dada no encarte deste livro, mas a relação entre 
polegadas e centímetros é: l pol. = 2,54 cm (exatos). Elevando ao cubo ambos os lados da equação, temos (1 pol .)3 = 
(2,54 cm)3

, de onde escrevemos o fator de conversão desejado: 

(2,54cm)3 _(2,54)3 cm3 

(1 pol.) 
3 (1 )3 

pol. 3 

16,39 cm3 

1 pol.3 

Observe que tanto os números quanto suas unidades são elevados ao cubo. Além cüsso, uma vez que 2,54 é um 
número exato, podemos manter tantos dígitos en1 (2,54)3 quantos necessários. Usamos quatro dígitos, um a mais 
do que na densidade (19,3 g/ cm3

). Utili.zando os fatores de conversão, podemos resolver o problema: 

(
16 93~ J(19,3 g) Massa em gramas =(2,00 ~ ) ; ~ 

1 
em1 =633 g 

A resposta fi.naJ é dada com três algarismos significativos, o mesmo n(w1ero de algarismos signilicativos de 
2,00e19,3. 

COMO FAZER 1.11 

Qual é a massa em gramas de 1,0 gal de água? A densidade da água é 1,00 g/nú,. 

Solução Antes de começarmos a resolver este exerócio, observemos o seguinte: 

1. Foi nos dado 1,00 gal de água. 

2. Queremos obter a n1assa em gramas. 

3. Temos os seguintes fatores de conversão dados, ordinariamente conhecidos ou disponíveis JlO encarte do livro: 

1,00 g de água 1 L 1 L 1 gal 
1 mLdeágua 1.000mL l,057qt 4qt 

O primeiro desses fatores de conversão deve ser usado con10 está (com gramas no numerado.e) pa.ra fornecer o resulta
do desejado, rnquanto o últin10 deve ser invertido para que galões seja cancelado. A solução é dada por: 
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Massa em gramas = (l,00 ga.»( 4 .q t'~ ( 1 11' -~ (l .QOO.f11'{.) (1~) 
1 ga1) 1,057 qtj 1~ 1 

= 3,78 x103 g de água 

As unidades da nossa resposta final estão apropriadas e também cu.idamos dos algarismos significativos. Podemos 
conferir nossos cálculos pelo procedimento de estimativa. Arredondan1os 1,057 para 1. Fixando-nos nos números que 
não são iguais a 1 dá simplesmente 4 xl .000 = 4.000 g, em concordância com os cálculos detalhados. 

PRATIQUE 

(a) CalcuJe a massa de 1,00 qt de benzeno considerando sua densidade 0,879 g/mL. 
(b) Se o volume de um objeto é dado como 5,0 ft3, qual é o voJume em metros cúbicos? 
Respostas: (a) 832 g; (b) 0,14 m). 

Estratégias na qurmica A importância da prática 

Se você alguma vez já tocou um instrumento musicaJ ou 
praticou esportes, sabe que os segredos para o sucesso são prá
tica e disciplina. Você não aprende a tocar piano simplesmente 
ouvindo m(1Sica e não aprende a jogar basquete simplesmente 
assistindo aos jogos pela televisão. Do rnesmo modo, você não 
aprende química simplesmente vendo seu professor fazer os 
experin1entos. Em geral, para que você tenha um bom desem
penho nas provas, não basta só ler este livro, assistir às aulas ou 
revisar suas anotações. Sua tarefa não é só entender como al
guém usa a química, mas ser capaz de usá-la você mesmo. Isso 
exige prática regular, e prática regular exige autodisciplina até 
se tornar um hábito. 

Ao longo deste livro, forneceremos exercfcios na seção 
"Como fazer", nos quais as soluções são mostradas em deta
lhes. Üm exercício denominado "Pratique", no qual sóa res
posta é dada, acompanJ1a esta seção. É importante que você 
use esses exercícios como auxilio no aprend-izado. Os exerci-

Resumo e termos-chave 

Introdução e Seção 1.1 Química é o estudo da com
posição, estruhtra, propriedades e mudanças da maté
ria. A composição da matéria está relacionada com os 
tipos de elementos nela contidos. A estrutura da maté
ria relaciona-se com a maneira que os átomos desses 
eleme11tos estão arrru1jados. Un1a molécula é uma enti
dade composta de dois ou mais átomos que se unem 
uns aos outros de forma específica. 

Seção 1.2 A matéria existe em três estados físicos, 
gás, líquido e sólido, os quais são conhecidos como es
tados da matéria. Existem dois tipos de substâncias 
puras: elementos e compostos. Cada elemento tem um 
único tipo de átomo e é representado por seu simbolo 
quínuco que consiste de uma ou duas letras, sendo a 
primeira maiúscula. Os compostos consistem de dois 
ou mais elementos unidos quimicamente. A lei da com
posição constante, também chamada de lei das propor
ções definidas, relata que a composição elementar de 

cios do final do capítulo fornecem questões adicionais para 
ajudá-lo a entender a matéria estudada. Os números subli
nhados indicam exercícios com respostas no final do ljvro. 
Uma revisão de matemática básica é dada no Apêncijce A. 

Os exerócios Pratique apresentados neste livro e os traba
lhos propostos por seu professor constituem a prática mínima 
necessária para você obter sucesso em seu curso de qu!mica. 
Só fazendo todos os problemas propostos, você enfrentará a 
variação completa de d.ificuldades e abrangência que seu pro
fessor espera de você para dominar os exames. Não existe 
substituto para u.m esforço determinado e talvez prolongado 
para resolver ind.ividualmente os problemas. Entretanto, se 
você ficar emperrado em um problema, peça ajuda ao seu 
professor, n101utor ou um colega. Den1orar tempo excessivo 
em um único exercício rara mente é eficaz, a menos que você o 
encare como um desafio particular que requer pensamento e 
esforço extensivo. 

um composto puro é sempre a mesm.a. A maior parte 
da matéria consiste de uma mistura de substâncias. As 
misturas têm composições variáveis e podem ser ho
mogêneas ou J1eterogêneas; n1ÍSturas homogêneas são 
chamadas de soluções. 

Seção 1.3 Cada stLbstância tem um conjunto único 
de propriedades físicas e químicas que podem ser 
usadas para identificá-la. Dura11te uma mudança fí
s ica, a matéria não muda sua composição. Mudan
ças de estado são físicas. Em uma mudança química 
(reação química), uma substância é transformada en1 
outra quimicamente diferente. Propriedades in 
tens ivas independem da quantidade de matéria ana
lisada e são usadas para idei1tilicar substâncias. 
Propriedades extensivas relacionam-se com a quanti
dade de substância presente. Diferenças nas proprie
dades físicas e químicas são usadas para separar 
substâncias. 
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O método científico é um processo dinâmico usado 
para responder a questões sobre nosso mundo físico. 
Observações e experiências levam. a leis científicas, re
gras gerais que resumem como a natureza se comporta. 
As observações também levam a tentativas de explica
ções ou hipóteses. À n1edida que a hipótese é testada e 
n1ell1orada, uma teoria pode ser desenvolvida. 

Seção 1.4 As medidas em química são determina
das pelo sistema métrico. Uma ênfase especial é dada a 
um conjunto particular de unidades métricas chamadas 
unidades SI, as quais são baseadas no metro, no quilo
grama e no segundo como unidades básicas de compri
mento, massa e tempo, respectivamente. O sistema 
métrico emprega um conjunto de prefixos para indicar 
frações deci.n1ais ou múltiplos de uma unidade básica. 
A escala SI de temperatura é a escala Kelvin, apesar de 
a escala Celsius também ser freqüente1nente usada. A 
densidade é uma propriedade importante, que é igual a 
massa dividida por volume. 

Seção 1.5 Todas as grandezas de medida são até cer
to ponto duvidosas. A precisão de uma medidaiJ1dica o 

Exercícios 

Classificação e propriedades da maté ria 

1.l Classifique cada um dos seguintes itens como s ubstân
cia pura ou nústura; no caso de uma mistura, indique se 
é homogênea ou heterogênea: (a) arroz-doce; (b) água 
do mar; (e) magnésio; (d) gasolina. 

1.2 Classifique cada um dos seguintes itens como substân
cia pura ou mistura; no caso de uma mistura, indique se 
é homogênea ou heterogênea: (a) ar; (b) suco de ton1ate; 
(e) cristais de iodo; (d) areia. 

1.3 Dê o símbolo quünico dos seguintes elementos: (a) alu
n1ínio; (b) sódio; (e) bromo; (d ) cobre; (e) s ilício; (f) nitro
gênio; (g) n1agnésio; (h) hélio. 

1.4 Dê o símbolo químico dos seguintes elementos: (a) car
bono; (b) potássio; (e) cloro; (d ) zinco; (e) fósforo; (f) ar
gônio; (g) cálcio; (h ) prata. 

1.5 Dê nome aos elementos químicos representados pelos 
seguintes símbolos: (a) H.; (b) Mg; (c) Pb; (d) Si; (e) F; (f) 
Sn; (g) Mn; (h) As. 

1.6 Dê nome aos elementos químicos representados pelos 
seguintes sín1bolos: (a) Cr; (b) I; (c) Li; (d) Se; (e) Pb; (f) 
V; (g) Hg; (h) Ga. 

1.7 Urna substância branca e sólida A. é forten1ente aqueci
da em ausência de ar. Ela decompõe-se para formar uma 
nova substância branca B e um gás C. O gás tem as n1es
mas propriedades que o produto obtido quando carbo
no é queimado com excesso de oxigênio. Baseado nessas 
observações, pode.mos determinar se os sólidos A e B 
são elementos ou compostos? Justifique suas conclusões 
para cada substância. 

1.8 Em 1807 o quirnico inglês Humphry Davy passou 
uma corrente elétrica através de hidróxido de potás
sio fundido e isolou uma substância reativa clara e 
lustrosa. Ele reivindicou a descoberta de um novo e le
mento, o qual chamou de potássio. Naquela época, 

grau de proximidade de diferentes medidas de grande
za. A exatidão de uma medida indica quão próxima ela 
está do valor aceitável ou 'verdadeiro'. Os algarismos 
significativos em uma medida de grand.eza incluem 
um dígito estimado, o último dígito da medida. Os al
garismos significativos indicam o tamanho da incerteza 
da m.edida. Certas regras devem ser seguidas de modo 
que um cálculo envolvendo medidas de grandeza seja 
üúormado com o nt'unero apropriado de algarismos 
significativos. 

Seção 1.6 Na abordagem de análise dimensional 
para resolver um problema, observamos atentamente 
as unidades ao passo que inclu.imos medidas durru1te 
os cálculos. As unidades são multiplicadas, divididas 
Otl canceladas como grandezas algébricas. Obter a uni
dade correta para o resultado final é uma maneira im
portante de conferir o n1étodo de cálculo. Ao converter 
unidades e ao resolver outros tipos de problema, fato
res de conversão podem ser usados. Esses fatores são 
razões desenvolvidas a partir de relações válidas de ou
tras grandezas equivalentes. 

antes da chegada de instrun1entos n1odernos, con1 
base e1n que uma pessoa poderia afirmar que un1a 
substância era un1 e lemento? 

1.9 Faça um desenho, como o da Figura 1.5, mostrando uma 
mistura homogênea de vapor de água e gás argônio (en
contrado como átomos de argônio). 

1.10 Faça uni desenho, con10 o da Figura 1.5, n1ostrando uma 
mistura heterogênea de alumínio metálico (composto de 
átomos de alumínio) e gás oxigênio (cotnposto de n1olé
cuJas contendo dois átomos de oxigênio cada uma). 

1.11 No p rocesso de tentar caracterizar uma substância, um 
químico fez as seguintes observações: A substância é 
um metal prateado e brilhante, funde a 649 ºC e en tra 
em ebulição a 1.105 ºC. Sua densidade a 20 ºC é 1,738 
g/ cm3. Queima-se ao ar produzindo uma luz branca in
tensa. Reage com cloro para produzir uni sólido branco 
quebradiço. Pode ser transformada en1 folhas finas ou 
fios. É um bom conduto r de eletricidade. Quais dessas 
características são propriedades físicas e quais são pro
pdedades quín1icas? 

1.12 Leia as seguintes descrições do e le.mento zinco e in
dique q uais são propriedades físicas e quais são pro
priedades químicas. O zinco é um n1etal cinza pratea
do que se funde a 420 ºC. Quando grânulos de zinco 
são adicionados a ácido sulfúrico diluído, há despren
dimento de hidrogênio e o metal dissolve-se. O zinco 
tem d ureza de 2,5 na escala de Mohs e densidade de 
7,13 g/cm3 a 25 ºC. Reage lentamente com o gás oxigê
nio a temperaturas elevadas para formar óxido de zin
co, ZnO. 

1.13 Caracterize cada um dos seguintes i tens como um 
processo físico ou químico: (a) corrosão do alumínio 
metálico; (b) fusão do gelo; (e.) trituração da aspiri-



na; (d) digestão de uma bala; (e) explosão da nitro
g licerina. 

1.14 Um palito de fósfo ro é aceso e mantido sob um pedaço 
de metal frio . São feitas as seguintes observações: (a) O 
palito de fósforo queima. (b) O n1etal esquenta. (e) A 
água condensa-se no metal. (d) Deposita-se fuligem 
(carbono) no metal. Quais desses acontecimentos são 

Unidades de medida 

1.17 Qual potência d eci1naJ as seguintes abreviaturas repre
sentam: (a) d; (b) c; (e) f; (d)µ ; (e) M; (f) k; (g) n; (h) .m ou (i) p? 

1.18 Use os prefixos métricos apropriados para descrever as 
segtiintes medidas sem o uso de expoentes: 
(a) 6,5 x10-<> n1; (b) 6,35 x10--i L; (e) 2,5 x l0-3 L; (d) 4,23 x 
10-9 m3

; (e) l 2,5 x1 o-s kg; (f) 3,5 x10· 11 s; (g) 6,54x1 OQ fs. 
1.19 Faça as seguintes con versões: (a) 25,5 mg para g; (b) 4,0 

x 10-10 m para nm; (e) 0,575 mm para li m. 
1.20 Con verta (a) 1,48 xl02 kg para g; (b) 0,0023,un1 para nm; 

(e) 7,25 x 10-1 s para ms. 
1.21 C lassifique cada um d os seguintes itens como medidas 

de comprimento, área, volume, massa, densidade, tem
po ou temperatura: (a) 5 ns; (b) 5,5 kg/m3; (e) 0,88 pm; 
(d) 540 km2

; (e) 173 K; (f) 2 mm3
; (g) 23 º C. 

1.22 Que tipo de grandeza {por exemplo, con1prin1ento, vo
lume, densidade) as seguintes unidades re presentam: 
(a) mL; (b) cm1

; (e) mm3
; (d) mg/L; (e) ps; (f) nm; (g) K? 

1.23 (a) U1na a1nostra de tetracloreto de carbono, um líquido 
usado no passado em lavagem a seco, tem uma massa 
de 39,73 g e um volume de 25,0 ml a 25 ºC. Qual sua 
densidade a essa temperatura? Tetracloreto d e carbono 
flutu a na água? (Materiais que são menos densos do 
que a água fl utuam .) (b) A densidade da platina a 20 ºC 
é 21,45 g/cm3

. Calcule a massa de 75,00cm3 de platina a 
essa temperatura. (e) A densidade do magnésio a 20 ºC 
é 1,738 g/cm3

• Qual é o volume de 87,50 g desse metal a 
essa temperatura? 

1.24 (a) Um cubo de ósnúo metálico de 1,500 cm de aresta 
tem un1a massa d e 76,31 g a 25 ºC. Qual é a densidade 
em g/cm3 a essa temperatura? (b) A densidade do titâ
nio metálico é 4,51 g/ cm3 a 25 ºC. Qual massa de titânio 
desloca 65,8 mL de água a 25 ºC? (e) A densidade do 
benzeno a 15 ºC é 0,8787 g/01L. Calcule a massa de 
0,1500 L de benzeno a essa temperatura. 

1.25 (a) Para identi.ficar uma s ubstância líquida, um estu
dante determinou sua densidade. Usando uma prove
ta, ele mediu 45 m L de uma an1ostra da substância. 
En tão mediu a massa da a mostra tendo encontrado 
38,5 g. Ele sabia que a substância tinha de ser álcool iso
propílico (densidade 0,785g/1nL) ou tolueno (densida
de 0,866 g/mL). Qual é a d ensid ade calculada e a 
provável identidade da s ubs tância? (b) Em um expe ri
mento é necessário 45,0 g de etilen oglicol, um líqLLido 
cuja densidade é 1,114 g/mL. Em vez de pesar a amos
tra em uma balança, um químico escolhe usar uma pro-

Capítulo 1 lntrodução: 01atéria e m edid as 27 

relativos a mudanças físicas e quais são relativos a mu
d anças químicas? 

1.15 Um béquer conté m um líquido transparente e incolor. 
Se for água, como você determinará se existe sal d e cozi
nJ1a dissolvido? Nifo experin1ente! 

1.16 Sugira uma método de sepa.ração em seus dois compo
nentes para cada uma das segtlintes misturas: (a) açúcar 
e areia; (b) ferro e enxofre. 

veta. Qual o volume d e líquido ele deve usar? (e) Um 
cubo d e metal mede 5,00 c1n e1n cada aresta. Se o metal 
é o níquel, cuja densidade é 8,90 g/ cm3

, qual é a m assa 
desse cubo? 

1.26 (a) Depois que caiu a etiqueta de uma garrafa contendo 
um líquido límpido que se acred ita ser benzeno, um 
químico mediu a densidade desse líquido para verifi
car do que se tratava. Un1a am ostra d e 25,0 mLdo líqui
do tinha un1a massa de 21,95 g. Um manual d e qLúmica 
do tipo do CRC H1111dbook of Che111istry nnd Physics 
aponta uma densidade de 0,8787 a 15 ºC para o benzeno. 
A densidade calculada está de acordo con1 o valor tabela
do? (b) Necessita-se, para um experimento, de 15,0 g d e 
ciclo-hexano, cuja densidade a 25 ºC é 0,7781 g/1:nL. 
Qual o volume de ciclo-hexano que deve ser usado? (c) 
Uma bola d e chumbo tem 5,0 cm d e diâmetro. Qual é a 
massa da bola se sua d ensidade é 11,34 g/cm3? (0 volu-

me de uma esfera é (;)nr3
.) 

(1.27] O o uro pode ser transformado em lâminas extre
n1arnente finas conhecidas como folhas de ouro. Se um 
pedaço de ouro (densidade= 19,32 g/ cm3

) é transforma
do em uma lâmina medindo 2,4 x 1,0 ft, qual é a espes
sura média d a lâolina em metros? Como pod e-se 
expressar a espessura da lâmina se1n o uso de notação 
exponencial, usando-se un1prefixo 1nétrico apropriado? 

(1.281 Um bastão cilíndrico feito de siHcio ten1 16,8 cm de 
comprimento e uma massa de 2,17 kg. A densidade do 
s.ilicio é 2,33 g/cm3

. Qual é o diâmetro do cilindro? (O 
volume de um cilindro é dado por7Tr2/!, onde ré o raio e 
/!é o comprimento.) 

L29 Faça as seguintes conversões: (a) 62 ºF para ºC; (b) 
216,7 ºC para ºF; (e) 233 ºC para K; (d) 315 K para º F; (e) 
2.500 ºF para K. 

1.30 (a) A temperatura em um dia de verão é 87 ºF. Qual é a 
temperatura em ºC? (b) O ponto d e fusão do brometo 
de sódio (um sal) é 755 ºC. Qual é a temperatura em 
ºF? (e) O tolueno con geJa a -95 ºC. Qual é seu ponto de 
congelamento e m kelvins e e n1 graus Fahrenheit? (d) 
Muitos dados científicos são relatados a 25 ºC. Qual é 
essa temperatura em kelvins e em graus Fahre11heit? 
(e) O neônio, elemento gasoso usado na fabricação de 
placas luminosas, tem um ponto de fusão de-248,6 ºC 
e um ponto de ebulição de -246,1 ºC. Quais são essas 
ten1peraturas en1 kelvins? 
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Incerteza na medida 

1.31 Indique quais dos seguintes itens são números exatos: 
(a) a massa de um clipe para papel; (b) a área de uma 
moeda norte-americana de dez centavos; (c) o número 
de polegadas en1 uma milha; (d) o número de onças em 
uma libra; (e) o nwnero de rnjcrossegundos em uma se
mana; (f ) o nú1nero de páginas em un1 liVTo. 

1.32 Indique quais dos seguintes itens são números exatos: 
(a) a 1nassa de uma l;, ta de café de 32 oz; (b) o número de 
estudantes em uma sala de aula de químjca; (c) atempe
ratw·a na superfície do Sol; (d) a massa de wn selo; (e) o 
núinero de mililitros em um metro cúbico de água; (f) a 
altura média dos estudantes em sua escola. 

1.33 Qual é o comprimento do lápis na figura a segwr? Quan
tos algarismos significativos existem nessa medida? 

t 2 3 4 5 6 7 8 9 

1.34 Um termômetro de forno com uma escala circular é 
1nostrado a seguir. Qual é a temperatura marcada na 

Análise dimensional 

1 
IJ' 

1.41 Ao fazer conversão de urudades, como você decide qual 
parte do fator de conversão estará no numerador e qual es
tará no denominador? 

1.42 Usando a i1úormação do encarte, escreva os fatores de 
conversão necessários para passar de: (a) mi para km; 
(b) oz para g: (c) qt para L. 

1.43 Faça as segllintes conversões: (a) 0,076 L para mL; (b) 5,0 
x 10-a m para nm; (e) 6,88x105 ns para s; (d) 1,55 kg/ m3 

para g/L; (e) 5,850 gaJ/h para L/s. 
1.44 (a) A velocidade da luz no vácuo é 2,998x108 m/s. Qual 

é essa velocidade en1 km/h? (b) Os oceanos contêm 
aproximadan1ente 1,35 x 10° kn13 de água. Qual é esse 
volume em litros? (e) Un1 i.ndivíduo com un1 alto nível 
de colesterol no sangue apresenta 232 mg de colesterol 
por 100 mL de sangue. Se o volume total de sangue de 
uma pessoa é 5,2 L, quantos gramas de colesterol essa 
pessoa tem? 

1.45 Faça as seguintes conversões: (a) 5,00 dias para s; (b) 
0,0550 mi param; (c) US$1,89 / gal para dólares por litro; 
(d) 0,510 in./ms para km/h; (e) 22,50 gal/min para L/s; 
( f) 0,02500 ft3 para cm3

• 

1.46 Faça as seguintes conversões: (a) 145,7 ft para m; (b) 
0,570 qt para m L; (e) 3,751in1/s para km/h; (d) 3,97 yd3 

para m 3
; (e) US$2,99/lb para dólares por kg; (fl 9,75lb/ 

ft3 para g/mL. 

escala? Quantos algarismos significativos existen1 na 
medida? 

1.35 Qual é o nún1ero de algarismos significativos em cada 
uma das seguintes medidas de grandeza? (a) 1.282 kg; 
(b) 0,00296 s; (c) 8,070 mm; (d) 0,0105 L; (e) 9,7750 x 

-1 10 cm. 
1.36 Indique o número de algarismos significativos em cada 

un1a dasseguintesn1edidas: (a) 5,404 xl02 km; (b) 0,0234 
n12

; (c) 5,500 cm; (d) 430,98 K; (e) 204,080 g. 
1.37 Arredonde cada um dos seguintes números para qua

tro algarismos significativos e expresse o resultado em 
notação exponencial padrão: (a) 300,235800; (b) 
456,500; (c) 0,006543210; (d) 0,000957830; (e) 50,778 x 
103

; (f) - 0,035000. 
1.38 Arredonde cada um dos seguintes nún1eros para três al

garismos significativos e expresse o resultado em 
notação exponencial padrão: (a) 143,700; (b) 0,09750; 
(c) 890,000; (d) 6,764x104

; (e) 33.987,22; (f) - 6,5559. 
1.39 Faça as seguintes operações e expresse sua resposta com 

011ú1n ero apropriado de a lgarisn1os significativos: (a) 
21,405 + 5,80; (b) 13577-21,6; (c) (5,03 xl04 )(3,6675); 
(d) 0,05770/75,3. 

1.40 Faça as seguintes operações e expresse sua resposta 
com o nú1nero apropriado de algarismos significati
vos: (a) 320,55 - (6.104,5/2,3); (b) ((285,3 x105

) - (1,200 x 
103

) ] X 2,8954; (e) (0,0045 X 20.000,0) + (2.813 X 12); (d) 
863 X [1.255- (3,45X108)]. 

1.47 (a) Quantos litros de vinho podem ser colocados em um 
barril cuja capacidade é 31 gal? (b) A dose recomendada 
de Elixophylline, um medicamento usado no tratamen
to da asma, é 6 mg/kg de massa corporal. Calcule a dose 
em miligramas para uma pessoa de 150 lb. (e) Se um au
tomóvel é capaz de rodar 254 mi com 11,2 gal de gasoli
na, qual é o consumo desse carro em km/L? (d) Uma 
libra de g rãos de café produz 50 xícaras de café (4 xíca
ras= lq_t). Quantos mililitros de café podem ser obtidos 
de 1 g de grão de café? 

1.48 (a) Se um carro elétrico é capaz de rodar 225 km com 
uma única carga, quantas cargas serão necessárias para 
se viajar de Boston, Massachusetts, para Miami, Plórida, 
uma distância de 1.486 mi, supondo que se inicie a via
gem com uma carga máxima? (b) Se un1a ave migratória 
voa a uma velocidade média de 14 m/s, qual é sua velo
cidade média em mi/h? (c) Qual o deslocamento, em 
litros, de um pistão de motor cujo deslocamento é 
450 pol.3? (d) Em março de 1989, o Exxon Vnldez enca
lhou e derramou 240 mil barris de petróleo cru nas cos
tas do Alasca. Um barril de petróleo é iguaJ a 42 gal. 
Quantos litros de petróleo foram derramados? 

1.49 A densidade do ar a pressão atmosférica normal e 25 ºC 
é 1,19 g/L. Qual é a massa, em quilogramas, do ar em 
uma sala que mede 12,5 x 15,5 x 8,0 ft? 



1.50 A concentração de monóxido de carbono em um aparta
n1ento na cidade é 48 µg/m 3

• Qual a massa em gramas 
de monóxido de carbono presente em uma sala que 
mede 9,0 x14,S xl8,8 ft? 

1.51 Uma refinaria de cobre produz um lingote de cobre com 
massa igual a 150 lb. Se o cobre é transformado em fio 
cu jo diâmetro é 8,25 mm, quantos pés de cobre po
den1 ser obtidos desse liJ1gote? A densidade do cobre 
é 8,94 g/ cm3

. 

1.52 O dólar de prata Morgan norte-americano tem uma 
massa de 26,73 g. A lei obriga que ele tenha 90o/o de prata 
e o restante em cobre. (a) Quando a moeda foi cun11ada 

Exercícios adicionais 

J .55 Qual o significado dos tern1os composição e estrutura 
quando se referem a nwtéria? 

1.56 Classifique cada um dos seguintes itens como uma 
substância pura, uma solução ou uma mistura heterogê
nea: uma n1oeda de ouro; uma xícara de café; uma pran
cha de madeira. Quais as ambigüidades existentes em se 
determinar com clareza a natureza dos materiais descri
tos? 

1.57 (a) Qual a diferença entre uma hipótese e unia teoria? 
(b) Explique a diferença entre uma teoria e uma lei cien
tífica. Qual delas explica como a matéria se comporta e 
qual explica por que ela se con1porta dessa maneira? 

1.58 U111a amostra de ácido ascórbico (Vita1nina C), s intetiza
da no laboratório, contém 1,50 g de carbono e 2,00 g de 
oxigênio. Outra amostra de ácido ascórbico isolada de 
frutas cítricas contém 6,35 g de carbono. Quantos gra
mas de oxigênio ela contém? Em que lei você está seba
seando para responder a essa pergunta? 

1.59 Dois estudantes determinaran1 a porcentagem de 
chunlbo em unia amostra como uma prática de labora
tório. A porcentagem real é 22,52o/o. Os resultados dos 
estudantes para três determinações são os seguintes: 
1. 22,52; 22,48; 22,54 
2. 22,64; 22,58; 22,62 
(a) Calcule a porcentagem méd.ia para cada conjunto de 
dados e diga qual conjunto é mais exato, baseado na mé
dia. (b) A precisão pode ser julgada examinando-se a 
mécüa dos desvios do valor médio para cada conjunto 
de dados. (Calcule o valor médio para cada conjunto de 
dados, depois calctlle a média dos desvios absolutos 
para cada conjunto.) Qual estudante foi mais preciso? 

1.60 O uso dos algarismos significativos em cada uma das se
guintes declarações está apropriado? Justifique suares
posta. (a) A tiragem de Seleções en1 1976 foi 17.887.229. 
(b) Existem n1ais de 1,4 milhões de pessoas nos Estados 
Unidos com sobrenome Bro\.vn. (e) A média anual de 
chuva em São Diego, Caliión1ia, é 20,54 cm. (d) Entre 
1978e1992, no Canadá, o predomínio de obesidade en
tre hon1ens subiu de 6,8°/o para 12,0o/o. 

1.61 O neônio tem um ponto de ebulição de -246,1 °C. Qual é 
essa temperatura em kelvins? E em º P? 

1.62 Dê as unidades SI derivadas para as seguintes grande
zas: (a) aceleração= distância/tempo2

; (b) força= massa 
x aceleração; (e) trabalho 
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no finaJ do século xvn, a prata valia US$ 1, 18 por onça 
troy (31,1 g). A esse preço, qual é o valor da prata no dó
lar de prata? (b) Hoje, a prata é vendida a US$ 5,30 por 
onça troy. Quantos dólares de prata Morgan são neces
sários para obter-se US$ 25,00 de prata pura? 

1.53 Usando as técnicas de estimativa, determine quais dos 
seguintes itens é o mais pesado e qual é o mais leve: un1 
saco de 5 lb de batatas, um saco de 5 kg de açúcar ou 
1 gal de água (densidade= 1,0 g/mL)? 

1.54 Usando as técnicas de estimativa, coloque esses itens em 
ordem crescente de tamanho: uma corda de 57 cm, um 
sapato de 14 pol. de comprimento e um cano de 1,1 m .. 

=força x distância; (d) pressão= força/área; (e) potên
cia = trabalho/tempo. 

1.63 Um recipiente de 40 lb de musgo em decomposição 
mede 14 x20 x30 in. Um recipiente de 40 lb de material 
da camada superior do solo tem um volwn e de 1,9 gal. 
Calcule as densidades médias do musgo em decompo
sição e do material da camada superior do solo em 
g/ cm3

• Estaria correto dizer que o musgo em decompo
sição é mais 'leve' do que o material da camada supe
rior do solo? Explique. 

1.64 Pequenas esferas com massas iguais são feitas de 
chumbo (densidade = 11,3 g/cm3

), prata (10,5 g/cm3
) e 

alun1ínio (2,70 g/ cm3
) . Qual esfera tem o maior diâme

troe qual te1n o menor? 
1.65 As substâncias liquidas mercúrio (densidade = 13,5 

g/mL), água (1,00 g/01L) e ciclo-hexano (0,778 g/mL) 
não formam solução quando misturadas, mas sepa
ram-se em camadas distintas. Esboce a posição relativa 
dos líquidos em u1n tubo de ensaio. 

1.66 A produção anual de hidróxido de sód.io nos Estados 
Unidos em 1999 foi de 23,2 bilhões de libras. (a) Quan
tos gramas de hidróxido de sódio foram produzidos na
quele a.no? (b) A densidade do hidróxido de sódio é 2,130 
g/cm3

. Quantos quilômetros cúbicos foram produzidos? 
1.67 (a) Você recebe uma garrafa que contérn 4,59 cm3 de um 

sólido metálico. A massa total da garrafa com o sólido é 
35,66 g. A garrafa vazia possui massa igual a 14,23 g. 
Qual é a densidade do sólido? (b) O mercúrio é comer
cializado por 'frascos', uma unidade que tem 34,5 kg de 
massa. Qual é o volume de um frasco de mercúrio, 
sabendo-se que a densidade do mercúrio é 13,6 g/ mL? 
(e) Um estudante de graduação tem a idéia de remover 
uma esfera de pedra decorativa, cujo raio é 28,9 cm, da 
frente de u.n1 prédio do cn111pus. Se a densidade da pe
dra é 3,52 g/ cm3

, qual é a oi.assa da esfera? (O volume 
de uma esfera é V= (4/3)rr?.) É provável que e le suma 
com a pedra sem a ajuda de alguém? 

ll .68'1 Uma an1ostra de um sólido com n1assa igual a 32,65 g é 
colocada em um frasco. Tolueno, um líquido no qual 
esse sólido é insolúvel, ioi adicionado ao frasco até per
fazer um volume totaJ de sólido e líquido de 50,00 1nL. 
O sólido e o tolueno juntos pesam 58,58 g. A densidade 
do tolueno à temperatura do experimento é 0,864 
g/ml. Qual é a densidade do sólido? 
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11.691 Suponha que você decida definir sua própda escala de 
temperatura usando os pontos de congelamento (-11,5 
ºC) e ebulição (197,6 ºC) do etilenoglicol. Se você fixa o 
ponto de congelamento como O ºC e o ponto de ebuli
ção como 100 ºG, qual será o ponto de congelatnento da 
água nessa nova escala? 

1.70 Recentemente, um dos autores deste livro completou 
uma meia-maratona, uma corrida de rua de 13 mi, 192 
yd, com o tempo de lh, 44 mine 18 s. (a) Qual a veloci
dade média do corredor em milhas por hora? (b) QuaJ o 
ritmo do corredor em minutos e segundos por n"lilha? 

1.71 A distância da Terra até a Lua é de aproximadamente 
240.000 mi. (a) Qual a distâncja em metros? (b) O Co11-
corde SST tem uma velocidade aproximadamente igual 
a 2.400 km/h. Se o Co11corde pudesse voar para a Lua, 
quantos segundos ele gastaria? 

1.72 A moeda norte-americana de 25 centavos tem massa 
de 5,67 g e aproximadamente 1,55 mm de espessura. 
(a) Quantas moedas terian1 de ser en1pilhadas para se 
a tingir 575 ft, a altura do monumento de Washington? 
(c) Qual o valor contido nessa pilha? (d) Em 1998 o débi
to americano era de US$ 4,9 trilhões. Quantas pilhas 
iguais à descrita seriam necessárias para liquidar esse 
débito? 

1.73 Nos Estados Unidos, a água usada para irrigação é me
dida em pés-acre. Um pé-acre de água é o suficiente 
para cobrir exatamente 1 ft de profundidade. Um acre é 
4.840 ft2

• Um pé-acre de água é o suJjciente para abaste
cer duas famílias normais por um ano. Agua dessa
linizada custa aproximadamente US$ 2.480 por 
pé-acre. (a) Qual o custo por litro da água dessalini
zada? (b) Qual seria o custo por d ia deu.ma famíHa se 
essa fosse a única fonte de água? 

11.74] Um recipiente cilíndrico de raio r e altura li tem um vo
lume de ;cr2/z. (a) Calcule o volume em centímetros cú
bicos de um cilindro com raio de 3,55 cm e altura de 
75,3 cm. (b) Calcule o volume em nietros cúbicos de um 
cilindro cuja altttra é 22,5 pol. e cujo diâmetro é 12,9 pol. 
(c) Calcule a massa em quilogramas de um volume de 
mercúrio igual ao volume do cilindro do item (b). A 
densidade do mercúrio é 13,6 g/ cm3

• 

Ll.75] Uo1 tubo cilíndrico de vidro com 15,0 cm de compri
mento, fechado de um lado, é abas tecido com etanol. A 
massa de etanol necessária para encher o tubo é 11,86 g. 
A densidade do etanol é 0,789 g/mL. Calcule o diâme
tro interno do tubo, em centímetros. 

11.761 O ouro é misturado com outros 1netais para aun1entar 
sua dureza e fabricar jóias. (a) Considere um pedaço de 
uma jóia de ouro que pese 9,85 g e tenha u.m volume de 
0,675 cm3

• A jóia contém apenas ouro e prata, cujas den
sidades são 19,3 g/cn13 e 10,5 g/cm3

, respectivamente. 
Supondo que o volume total da jóia é a son1a dos volu
mes de ouro e prata que ela contém, calcule a porcenta
gem de ouro (em massa) na jóia. (b) A quantidade 
relativa de ouro em uma liga é geralmente expressa em 

unidades de quilates. O ouro puro tem 24 quilates, e a 
porcentagem de ouro na liga é dada como uma porcen
tagem desse valor. Por exemplo, uma liga com 50°/o de 
ouro tem 12 quilates. Dê a pureza da jóia de ouro em 
quilates. 

[1.77] Suponha que você receba uma amostra de um LíqtLido 
homogêneo. O que você faria para determinar se a 
amostra é uma solução ou uma substância pura? 

11.781 A cromatografia (Figura 1.14) é um método simples, 
porén1 confiável, para separar un1a mistura em suas 
substâncias constituintes. Suponha que você está usan
do a cromatografia para separar uma mistura de duas 
substâncias. Como você sabe se a separação foi bem-su
cedida? Você pode propor uma maneira de qualificar 
se boa ou ruim - a separação? 

Ll .79] Você é designado para separar certo material granula
do, que tem densidade de 3,62 g / cm3

, de um material 
granulado não desejado que tem uma densidade de 
2,04 g/ cm3

• Você quer fazer isso agitando a mistura em 
um IJquido no qual o material mais pesado afunda e o 
mais leve flutua. Um sólido flutuará em qualquer líqui
do que seja mais denso. Usando um "manual" de quí
mica, encontre a densidade das seguintes substânóas: 
tetracloreto de carbono, hexano, benzeno e iodeto de 
metiJa. Supondo que não existan1 interações entre o lí
quido e os sólidos, qual desses liquides servirá para seu 
propósito? 

[J .80] Os conceitos de exatidão e precisão não são fáceis de 
compreender. Aqui estão dois conjuntos de estudos: 
(a) Determinou-se a massa de un1 padrão de peso se
cundário pesando-o em unia balança muito precisa sob 
condições labora toriais cuidadosan1ente controladas. 
Ton1ou-se a média de 18 1nedidas diferentes con10 o 
peso-padrão. (b) Entrevistou-se um grupo de 10 milho
n1ens con1 idades entre 50 e 55 anos para determinar 
uma relação entre calorias ingeridas e nível de coleste
rol no sangue. O questionário da entrevista é bem deta
lhado, inquirindo os entrevistados sobre sua ali
mentação, se fumam, o que bebem e assiln por diante. 
Os resultados são relatados mostrando que, para ho
mens de certo estilo de vida análogo, existe 40'l'<. de 
chance do nível de colesterol no sangue ser acima de 
230 para os que consomem mais de 40 calorias por gra
ma do peso corporal por dia, comparado com os que 
consomem menos de30 ca lerias por grama de peso cor
poral por dia. 
Discuta e coo1pare esses dois estudos em termos de 
precisão e exatidão dos resu 1 ta dos en1 cada caso. Como 
os estudos se distinguem conceitualmente de modo a 
afetar a exatidão e a precisão de uma dada medida? Em 
cada um dos estudos, qual o fator que não pode ser con
trolado e que poderia afetar a exatidão e a precisão? 
Quais n1edidas, de forma geral, podem ser tomadas 
para se atingir precisão e exatidão n1elhores? 



Capítulo 

/ / 

Atomos, moleculas 
/ 

e 1ons 

imos no Cap'tLMIO l que a química trata das propriedades das 
substâncias. Em nosso mw1do, as substâ11cias exibem uma variedade de p ro
priedades impressio11ai1te e aparenteme11te infinita, incluindo diferentes co
res, texturas, solubilidades e reatividades químicas. Quando constatamos que 
os diamantes são transparentes e duros, que o cristal do sal de cozinha é que
bradiço e dissolve-se em água, que o ouro conduz eletricidade e pode ser 
transformado em lâminas finas, e que a nitroglicerina é explosiva, estamos fa
zendo observações no universo 111acrosc6pico, aquele que compreendemos com 
mais facilidade. Na q uíntlca, buscamos entender e explicar essas propriedades 
no universo s11bnúcroscópico, aquele dos átomos e das moléculas. 

A diversidade do con1portamento químico é resultado de apenas aproxi
madamente cem elementos diferentes e, assim, de apenas cerca de cem dife
rentes tipos de átomos. De certo modo, os átomos são como as 26 letras do 
alfabeto, as quais se agrupam em diferentes combinações para formar o imen
so número de palavras da nossa língua. Mas co1no os átomos se combinam? 
Quais regras deter1ninam de que maneiras eles se combinarão? Como as pro
priedades de uma substância se relacionam com os tipos de átomos que ela 
contém? Na realidade, como é um átomo e o que torna os átomos de um ele
mento diferei1tes dos de outro? 

A visão submicroscópjca da matéria forma a base para entender por que 
elementos e compostos reagem como reagem e por que exibem propriedades 
físicas e químicas especilicas. Neste capítulo, começaremos a explorar o fasci
nante Lutlverso dos átomos e das moléculas. Examinaremos a estrutura básica 
dos áton1os e discutiremos resunúda1nente a formação de moléculas e íons. 
Apresentaremos também os procedimentos sistemáticos usados para nomear 
compostos. Os tópicos abordados neste capítulo fornecem a base para uma 
exploração mais profunda da química nos próximos capítulos. 

2.1 Teoria atômica da matéria 

O universo à nossa volta é constituído por diferentes substâncias, algumas 
com vida, outras inanimadas. Além disso, a matéria geralmente muda de uma 
forma química para outra. Co.m o intuito de explicar essas observações, filóso
fos antigos especulavam sobre a natureza da 'matéria' fundamental da qual o 
mundo era feito. Demócrito {460-370 a.C.) e outros filósofos gregos antigos 
pensavam que o mw1do material deveria ser constituído de partículas indivi
síveis muito pequenas que eram chamadas de áfo111os, o que significava 'indivisíveis'. 

~ O que está por vir ~ 

• Com~aremos nossa abordagem 
fornecendo uma breve história de 
como surgiu a noção de que os 
átomos são as menores partes da 
matéria e o desenvolvimento de 
Dalton pani uma teoria atômica. 

• Depois veremos, em maiores de
taU1es, alguns dos experimentos 
n1ais importantes que levaram à 
descoberta do elétron e ao mo
delo nuclear do átomo. 

• Então abordaren1os a teoria mo
derna da estrutura atômica, além 
de noções de número atômico, 
número de massa e isótopos. 

• Apresentaremos o conceito de 
peso atômic~ e qual sua relação 
com as mass..1s individuais dos 
átomos. 

• Nossa abordagem dos átomos 
culminará na organização dos 
elementos na tabela períódica, na 
qua 1 estes são colocados na or
dein crescente de número atômi
co e agrupados por suas seme
lhanças químicas. 

• O entendimento de átomos nos 
permitirá discutir o agrupamento 
dos átomos chamado nloléculas, 
bem como suas fórmulas n1olecu
lares e rninunas. 

• Aprenderemos que os átomos 
podem ganhar ou perderelélrons 
para formar ions, e examinare
mos como utilizar a tabela perió
dica para predizer as cargas nos 
íons e as fórmulas mínimas de 
compostos iônicos. 

• Veremos a maneira sistemática 
com que as substâncias são no
meadas, chamada de nomencla
tura, e como esta é aplicada a 
compostos inorgânicos. 

• Finalmente, apresentaremos al
gu.mas das noções básicas de 
químí.ca orgânica, conhecida co
mo quúnica do carbono. 
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Figura 2.1 John Dalton 
(1766-1844) era filho de um 
tapeceiro inglês pobre. Dalton 
começou a dar aulas quando tinha 
12 anos. Passou a maior parte de 
sua vida em Manchester, onde 
lecionou tanto na escola 
secundária quanto na facu ldade. 
Durante toda sua vida seu interesse 
em meteorologia o conduziu a 
estudar gases e, 
conseqüentemente, química. 
Estudava a teoria atômica 
eventualmente. 

ATIVIDADES 
Postulados da teoria atômica, 
Proporções múltiplas 

ANIMAÇÃO 
Proporções múltiplas 

Mais tarde, Platão e Aristóteles formularam a hipótese de que não poderja ha
ver partículas indivisíveis. A visão 'atômica' da matéria enfraqueceu-se por 
vários séculos, durante os quais a filosofia aristotélica dominou a cultura oci
dental. 

A noção sobre átomos ressurgiu na EtLropa durante o século XVll, quando 
os cientistas tentaram explicar as propriedades dos gases. O ar é composto de 
algo invisível e em constante movin1ento; podemos sentir o movimento do 
vento contra nós, por exemplo. É natural imaginar que partículas indivisíveis 
muito pequei1as origü1am esses efeitos fruniliares. lsaac Newton, o mais famo
so cientista de seu tempo, defendeu a idéia da existência de átomos. Mas pen
sar em átomos nesse sentido é diferente de pensar em átomos como os 
componentes q11í111icos fundamentais da natureza. Quando os químicos apren
deram a medir a quantidade de matéria que reagia com outra para formar 
uma nova substância, a base para a teoria atômica estava proposta. Essa teoria 
surgiu durante o período 1803-1807 no trabalho de un1 professor inglês, John 
Dalton (Figura 2.1). Argum.entando a partir de um grande número de obser
vações, Dalton estabeleceu os seguintes postulados: 

1. Cada elemento é composto de partes extremamente pequenas chama
das átomos. 

2. Todos os á tom.os de um dado elemento são .idê.t1ticos; os átomos de d iJe
rentes elementos são diferentes e têm diferentes propriedades (e tam
bém diferentes massas). 

3. Os átomos de um elemento não se convertem em iliferentes tipos de 
átoinos por meio de reações químícas; os átomos não são criados nem 
destruídos nas reações químicas. 

4. Os compostos são formados quando átomos de mais de um elemento 
se combinam; um determinado composto tem sempre o mesm.o nú me
ro relativo dos mesmos tipos de átomos. 

De acordo com a teoria atômica de Dalton, átomos são os co.mponentes bá
sicos da matéria. Eles são as menores partes de um elemento que mantêm a 
identidade química desse elemento. - (Seção 1.1) Como observado nos pos
tulados da teoria de Dalton, um elemento é composto de apenas uma espécie de 
átomo, enquanto un1 composto contém átomos de dois ou mais elementos. 

A teoria de Dalton explica várias leis simples de combinação química que 
eram conhecidas naquela época. Uma delas era a lei dn coniposição constnn te (Se

ção 1.2): em determinado composto o número relativo de átomos e seus tipos são constantes. Essa lei é a base do 
Postulado 4 de Dalton. Outra lej química fundamental era a lei dn conservação dn tnnssn (também conhecida como lei 
dn conservnçiio de 111atéria): a massa total dos materiais presentes depois da reação química é igual à massa total antes 
da reação. Essa lei é baseada no Postulado 3. Dalton propôs que os átomos se rearranjam para produzir novas com
binações q uímicas. 

Uma boa teoria não deve explicar apenas os fatos conhecidos, mas também prever os novos. Dalton usou sua 
teoria para deduzir a lei das proporções n11íltiplas: se dois elen1entos, A e B, se combinam para formar mais de um 
composto, as massas de B, que podem se combinar com a massa de A, estão na proporção de núm.eros inteiros pe
quenos. Podemos ilustrar essa lei considerando as StLbstâncias água e água oxigenada, as quais se compõem de hi
drogênio e oxigêruo. Na formação de água, 8,0 g de oxigêruo combinam-se com 1,0 g de hidrogênio. Na água 
oxigei1ada existem 16,0 g de oxigêruo para 1,0 g de hidrogênio. En1 outras palavras, a proporção da massa de oxigê
nio por grama de hidrogênio nos dois compostos é 2:1. Usando a teoria atômica, podemos concluir que a água oxi
genada contém duas vezes mais átomos de oxigênio por átomos de h.idrogê1úo do que a água. 

2 .2 A descoberta da estrutura atômica 

Dalton chegou à sua conclusão sobre áton1os com base nas observações qu[micas no un.iverso macroscópico do 
laboratório. Nem ele nem quem o seguiu durante séculos depois da publicação de seu trabalho teve evidências 
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diretas da existência dos átomos. Hoje, entretanto, podemos usar novos ins
trumentos poderosos para medir as propriedades de átomos individuais e até 
fornecer imagens deles (Figura 2.2). 

À medida que os cientistas começaram a desenvolver métodos para uma 
investigação mais detalhada da natureza da matéria, o átomo, que se supunha 
indivisível, começou a mostrar sinais de ser uma estrutura mais complexa. 
Sabemos hoje que o átomo é composto de partículas subatómicas ainda meno
res. Antes de resumirmos o modelo da estrutura atômica atual, consideraremos 
rapidan1ente um pouco as descobertas marcantes que levaram a esse modelo. 
Veremos que o átomo é composto em parte por partículas carregadas eletrica
me11te, algumas com carga positiva (+) e outras com carga negativa (-). Ao 
examinar o desenvolvimento do nosso modelo atômico atual, lembre-se de 
uma afirmação simples sobre o comportamento de partículas carregadas em 
relação a outras: partículas co1n a 1nesn1n cnrgn repelei11-se, eiu1unnto pnrtíc11las con1 
cargas rliferenles atrae111-se. 

Raios catódicos e elétrons 

Figura 2.2 Uma imagem da 
superfície de um semicondutor 
GaAs (arseneto de gálio) obtida 
pela técnica chamada microscopia 
eletrônica de túnel. A cor foi 
adicionada à imagem por 
computador para distinguir os 
átomos de gálio (esferas azuis) do 
arsênio (esferas vermelhas). 

Em meados do século XVII, os cientistas começaram a estudar descarga elétrica através de tubos parcialmente 
evacuados (tubos bombeados até quase esgotar-se o ar), como os mostrados na Figura 2.3. Uma alta voltagen1 pro
duzia radiação dentro do tubo. Essa radiação tomou-se conhecida como raios catódicos porque origii1ava-se 110 
eletrodo negativo, ou catodo. Apesar de os raios em si não poderem ser vistos, seus movimentos podiam ser detec
tados porque os raios faziam com que certos materiais, inclusive o vidro, apresentassem fluorescência ou 
emitissem luz. (Tubos de imagem de televisão são tubos de raios catódicos; uma imagem de televisão é o resultado 
da fluorescência da tela do aparelho.) 

Os cientistas defendiam opiniões divergentes sobre a natureza dos raios catódicos. Não era .muito claro inicial
mente se os raios eram uma nova forma de radiação ou mais propriamente consistiam de um jato de partículas. 
Experimentos mostraram que os raios catódicos eram desviados por campos elétricos ou magnéticos, sugerindo 
que continham certa carga elétrica [Figura 2.3 (c)]. O cientista britânico J. }. Thomson observou muitas proprieda
des dos raios, inclusive o fato de que sua natureza é a mesma independentemente da identidade do material doca
todo, e que uma lâmina metálica exposta a raios catódicos adquire carga elétrica negativa. Em um artigo publicado 
em 1897, ele apresentou suas observações e concluiu que os raios catódicos são jatos de partículas com massa, car
regadas negativamente. O artigo de Tl1omsom é conhecido como a' descoberta' daquilo que dlamamos de elétro11. 

Tho1nson construiu um tubo de raios catódicos com uma tela fluorescente, como aquele mostrado na Figura 
2.4, de modo que ele pôde medir de maneira quantitativa os efeitos de campos elétricos e magnéticos no jato fu10 
de elétrons que passava através de lLm orifício em um eletrodo carregado positivamente. Essas medidas possibi
litaram calcular um valor de 1,76 x 108 coulon1b1 por grama para a proporção de carga elétrica do elétron em rela
ção a sua massa. 

(-) 
,..--

Frasco de vidro 
pare ia !mente 
t>Vé'ICUado 

(+) 

(a) (b) (c) 

Figura 2.3 (a) Em um tubo de raios catódicos, os elétrons movem-se do e letrodo negativo (catodo) para o eletrodo 
positivo (anodo). (b) Uma foto do tubo de raios catódicos contendo uma tela fluorescente para mostrar o caminho dos raios 
catódicos. (c) A rota dos raios catódicos é desviada pela presença de um magneto. 

1 O couJomb (C) é a unidade de carga elétrica no SI. 
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Figura 2 .. 4 Tubos de raios catódicos 
com campos magnéticos e elétricos 
perpendiculares. Os raios catódicos 
(elétrons) originam-se na placa negativa 
à esquerda e são acelerados em direção 
à placa positiva, que tem um orifício no 
centro. Um feixe de elétrons passa 
através do orifício e é desviado pelos 
campos magnéticos e elétricos. A razão 
carga-massa dos elétrons pode ser 
determinada pela medida dos efeitos 
dos campos magnéticos e elétricos na 
direção do feixe. 

(-) 
(+) - -

Alta voltagem 

(-) Placas eletric1U11ente carregadas 
... --

Magneto 

Caminho 
dos elétrons 

fluorescente 

Uma vez que a proporção carga-massa do elétron era conhecida, medir s ua carga ou sua massa revelaria o valor 
de outras quantidades. Em 1909 Robert Millikan (1868-1953), da Universidade d e Chicago, conseguiu medir com 
êxito a carga de um elétron realizando o que é conhecido como "experimento da gota de óleo de Millikan" (Figura 

ANIMAÇÃO 2.5). Ele pôde, então, calcular a massa do elétron usando seu valor experimental 
Experimento da gota de óleo de para a carga, 1,60 X 10-IY C, e a proporção carga-massa, 1,76 X 108 C/ g: 
Milllkan 

Figura 2.5 Uma representação do 
instrumento de Millíkan usado para 
medir a carga do elétron. Pequenas 
gotas de óleo, as quais capturam 
elétrons extras, são deixadas cair entre 
duas placas carregadas eletricamente. 
Millikan monitorou as gotas medindo 
como a voltagem nas placas afetava a 
velocidade de queda. A partir desses 
dados ele calculou as cargas nas gotas. 
Seu experimento mostrou que as 
cargas eram sempre múltiplos inteiros 
de 1,6Q X 1 o - l

9 C, 0 que ele deduziu 
ser a carga de um único elétron. 

l60x10-19 C 
Massa do elétron = ' s = 9,lOxl0 -28 g 

l,76x10 C/g 

Fonte de raios X 

. . . , ... 
• • •• . : · •! º•i="" · .... ;.,. ·::··· . 

• • • !.• .. "'•! • •••• .. . : . ~. . . . . . ..... . . . . ~~· . . ... . . 
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Q - --, 

• 

~-~. 
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, .. 

Borrifador de óleo 

Atomizador 

/ 
Microscópio 
visualizador 

-------~-----'" Placas eletricamente 
carregadas 

Usando valores um pouco mais exatos, o valor aceito atualmente para a massa do elétron é 9,10939 x 10-28 g. 
Essa massa é aproximadamente 2 mil vezes menor que a do hidrogênio, o átomo mais leve. 

Radioatividade 
Em 1896, o cjentista francês Henri Becquerel (1852-1908) estava estudando o mineral urânio, conhecido como 

blenda resinosa, quando descobriu que ele espontaneamente emitia radiação de alta energia. Essa emissão espontâ
nea de radiação é chamada de radioatividad e. Com a sugestão de Becquerel, Marie Curie (Figura 2.6) e seu mari
do, Pierre, começaram experimentos para isolar os com.ponentes radioativos do mineral. 

Estudos posteriores sobre a natureza da radioatividade, principalmente os do cientista britfinico Ernest Rut
herford (Figure 2.7), revelaram três tipos de radiação: radiações alfa (a), beta (/3) e gama (y). Cada tipo difere um do 
outro quanto a sua reação a um campo elétrico, como mostrado na Figura 2.8. O caminho das radiações a ef3 é des
viado pelo campo elétrico, apesar de estar em sentidos opostos, enquanto a radiação y não é afetada. 

Rutherford mostrou que os raios a e f3 consistem de partículas de movimento rápido nomeadas partículas a e f3. 
Na realidade, partículas f3 são elétrons em alta velocidade e podem ser consideradas o análogo radioativo dos raios 
catódicos; portanto, são atraídas para a placa positiva. As partículas a são muito mais compactas do que as partículas f3 
e têm cargas positivas; portanto, são atraídas para a placa negativa. Em unidades de carga de elétron, partículas f3 têm 
carga de 1-, e partículas a têm carga de 2+. Rutherford mostrou posteriormente que partfculasa combinam-se com 
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Bloco de chun1bo 

Figura 2.6 Marie Sklodowska Curie 
(1867- 1934). Quando M. Curie 
apresentou sua tese de doutorado, esta 
foi descrita como a melhor contribuição 
individual de todas as teses na história da 
ciência. Entre outras coisas, dois novos 
elementos, polônia e rádio, tinham sido 
descobertos. Em 1903, Henri Becquerel, 
M. Curie e seu marido, Pierre, dividiram o 
prêmio Nobel de Física. Em 191 1, 
M. Curie ganhou seu segundo prêmio 
Nobel, desta vez de Química. 

(+) 

1 (-) 

raios fJ 

raios y 

raios a 

Substância Placas eletrican1ente Placa 
radioativa carregadas fotográfica 

Figura 2.8 Comportamento dos raios alfa (a), beta (/J) e gama (y) em um campo 
elétrico. 

elétrons para formar átomos de hélio. Além disso, ele concluiu que a radiação y 
é de alta energia, similar à dos raios X; ela não consiste de partículas e não possui 
carga. Abordaremos radioatividade em rnaiores detalhes no Capítulo 21. 

O átomo com núcleo 
Com o crescimento das evidências de que o átomo era composto de par

tículas ainda menores, deu-se mais atenção a como as partículas se uniriam. 
No início do sécuJo XX, Thomson argumentou que já que os e létrons com
preendiam apenas uma pequena fração de massa de um átomo, eles prova
velmente seriam responsáveis por uma fração igualmente pequena do 
tamanho do á tomo. Ele propôs que o átomo consistia em uma esfera positi
va uniforme de matéria, na qual os elétrons estavam incrustados, como 
mostrado na Figura 2.9. 

Esse modelo, chamado de modelo "pudim de ameixa", no1ne dado em ho
menagem a uma tradicional sobremesa ú1glesa, teve uma vida muito curta. 

Em 1910, Rutherford e seus colaboradores reaJjzaram tun experimento 
que contestava o modelo de Thomson. Rutherford estava estudando os ân
gulos en1 que as partículas a eram dispersadas à medida que elas passavam 
por uma folha de ouro de poucas milhares de camadas atômjcas de espessu
ra (Figura 2.10). Ele e seus colaboradores descobriram qi.re quase todas as 
partículas a passavam direto através da folha sem dispersão. Descobriu-se 
que uma pequena porcentagen1 dispersava-se na ordem de um grau, o que 
era coerente com o modelo atômico de Thomson. Apenas por preciosismo, 
Rutherford sugeriu que Ernest Marsden, um estudante de graduação que 
traball1ava em seu laboratório, procurasse com afinco por evidências de dis
persão com ângulos grandes. Para completa surpresa de todos, observou-se 
uma pequena quantidade de partícuJas que se dispersavam em ângulos 
grandes. Algumas partículas foram refletidas até para trás, na direção de 
onde provml:i.arn. A explicação para esses resultados não foi imediatamente 
óbvia, mas eles eram claramente incoerentes com o m.odelo "pudim de amei
xa" de Thomson. 

ANIMAÇÃO 
Separação dos raios alfa, beta e 
gama 

Figura 2. 7 Ernest Rutherford 
(1871-1937), a quem Einstein 
atribuiu o título de "o segundo 
Newton", nasceu e foi educado na 
Nova Zelândia. Em 1895, ele foi o 
primeiro estudante estrangeiro do 
Laboratório Cavendish na 
Universidade de Cambridge na 
Inglaterra, onde trabalhou com ). ). 
Thomson. Em 1898, ele tornou-se 
membro do corpo docente da 
Universidade McGill, em Montreal. 
Enquanto esteve em McGill, 
Rutherford fez a pesquisa em 
radioatividade que o levou a ganhar 
o prêmio Nobel de Química em 
1908. Em 1907, Rutherford 
retornou à Inglaterra para se tornar 
docente da Universidade de 
Manchester, onde em 191 O 
executou seu famoso experimento 
de dispersão de partículas a, o qual 
o conduziu ao modelo nuclear do 
átomo. Em 1992, a Nova Zelândia 
homenageou Rutherford colocando 
seu retrato, com sua medalha de 
prêmio Nobel, na nota de $1 00 
neozelandesa. 

Elétron 
negativo 

Carga positiva 
espalhada sobre a esfera 

Figura 2.9 Modelo "pudim de 
ameixa" do átomo de ). ). Thomson. 
Ele imaginou que os pequenos 
elétrons estariam embutidos no 
átomo como passas em um pudim 
ou como sementes em uma 
melancia. Emest Rutherford provou 
que o modelo dele estava errado. 
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ANIMAÇÃO 
Experimento de Rutherford: 
átomo nuclear 
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Átomos da 
película de ouro 

Figura 2.11 Modelo de 
Rutherford explicando o 
espalhamento de partículas a (Fig. 
2.1 O). A lâmina de ouro tem a 
espessura de vários milhares de 
átomos. Quando uma partícula a 
colide com o núcleo de ouro (ou 
passa muito próximo dele), ela é 
fortemente repelida. A partícula a, . , 
que possui menos massa, e 
desviada de seu caminho por 
interações repulsivas. 

Partículas desviadas 

Feixe de 
pai:tículas 

Fonte de partículas a 

A maioria das partículas 
não é desviada 

--- Peücula fina de ouro 

\ 
Tela cii:cular fluorescente 

Figura 2.10 Experimento de Rutherford sobre espalhamento de partículas a . 

Por volta de 1911, Rutherford conseguiu explicar essas observaçõe, pos
tulando que a maioria da massa do á tomo e toda a sua carga positiva resi
diam em uma região muito pequena e extremamente densa, que ele chamou 
de n úc]eo. A maior parte do volume total do á tomo é espaço vazio, no qual os 
elétrons movem-se ao redor do núcleo. No experimento de dispersão a, a 
maioria das partículas a passa d ire tamente a través da folha porque elas não 
encontra1n o minúsculo núcleo e simplesmente passam pelo espaço vazio do 
átomo. Ocasionalmente uma partícula a entra na vizinhança de um núcleo 
do ou ro. A repulsão entre o núcleo altamente carregado do ouro e as partícu
las a é forte o suficiente para refletir a pa1·tícula a menos densa, como mostra
do na Figura 2.11. 

Estudos experimer\tais subseqüentes levaram à descoberta de ambas as 
partículas no núcleo, as partículas positivas (prótons) e as partículas neutras 
(nêutrons). Os prótons foram descobertos em 1919 por Rutherford. Os nêu
trons foram descobertos em 1923 pelo cientista britânico James Chad\.vick 
(1891-1972). Apro11ft.tdaremos o estudo de partículas na Seção 2.3. 

2 .3 A visão moderna da estrutura atômica 

Desde o tempo de Rutherford, os físicos têm aprendido muito sobre a 
composição detalhada do núcleo a tômico. No curso dessas descobertas, a Lista 
de partículas que compõem o núcleo t em crescido muito e continua a crescer. 
Con10 químicos, poden1os adotar uma visão muito simples do átomo porque 
apenas três partículas subatômicas - próton, nêutron e elétron - influenciam 
o comportamento químico. 

A carga de um elétron é - 1,602 X 10-•9 e, e a do próton é+ 1,602 X io-10 e. 
A quantidade 1,602 x 10-1

q C é chamada de carga eletrônica. Por conveniên
cia, as cargas atômicas e subatôrnicas são normalmente expressas em múltiplos 
desta carga em vez de em coulombs. Assim, a carga do elétron é 1-, e a do pró-
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ton, 1 +.Nêutrons não tê1n carga e, por conseqüência, são eletricamente neutros (dai seu nome). Os áto111os tê111 11111 

nú1nero igual de elétrons e prótons; logo, eles têrn. 11r11a carga elétrica líquida neutra. 
Prótons e nêutrons são encontrados no núcleo do átomo, que, como proposto por Rutherford, é extremamente 

pequeno. A maior parte do volume atômico é o espaço no qual o elétron é encontrado. Eles são atraídos pelos pró
tons no núcleo pela força que existe entre as partículas de cargas elétricas opostas. Nos capítulos seguintes vere
mos que o poder da força de atração entre elétrons e núcleo pode ser usado para explicar muitas das diferenças 
entre os vários elementos. 

Os átomos têm massas extremamente pequenas. A massa do átomo mais pesado conhecido, por exemplo, é 
da ordem de 4 x 10-22 g. Uma vez que seria incômodo expressar massas tão pequenas em gran1as, usamos a unidade 
de massa atômica ou u. Uma u é igual a 1,66054 x 10-2

·t g. As massas de prótons e nêutrons são aproximadamente 
i~iais, e ambas são muito maiores do que a do elétron: um próto11 tem uma massa de 1,0073 11, um nêutron, de 
1,0087 u, e um elétron, de 5,486x 10 ..... u. Seriam necessários 1.836 elétrons para igualar a massa de um próton, logo o 
núcleo contém a maior parte da massa de um átomo. A Tabela 2.1 mostra as cargas e massas das partículas subatô
micas. Falaremos mais sobre massas atômicas na Seção 2.4. 

Os átomos são extremamente peqltenos. A maioria deles tem diâmetro entre 1x10-10 me 5 x 10-10 m, ou 100-500 
pm. Uma unidade de comprimento conveniente, embora não reconhecida pelo Sl, usada para expressar djmen
sões atômicas é o angstrom (Á). Um ai1gstrõm é igual a 10-10 m. Os átomos têm diâmetros na ordem de 1-5 Á. O diâ
metro do átomo de cloro, por exemplo, é de 200 pm, ou 2,0 Â. Tanto picômetros quanto angstrõms são comum ente 
usados para expressar as dimensões de átomos e moléculas. 

O quadro" Como fazer 2.1" ilustra ainda mais como átomos muito pequenos são comparados com objetos mais 
familiares. 

COMO FAZER 2.1 

O diâmetro de uma moeda de um centavo norte-americana é 19 n1m. O diâmetro de uma átomo de prata (Ag) é apenas 
2,88 Â. Quantos átomos de prata podem ser arranjados lado a lado em uo1a linJ1a reta ao longo do diâmetro de uma 
moeda de um centavo? 

Solução Queremos saber o número de á tomos de prata (Ag). Usamos a relação l átomo de Ag = 2,88 A como um fator 
de conversão relacionando o número de átomos e a distância. Logo, podemos começar com o diâmetro da n1oeda de 
um centavo, primeiro convertendo essa distância em angstrêims e depois usando o diâmetro do átomo de Ag para 
converter a distância em números de átomos de Ag: 

Á (10-~( J~(l átomodeAg) tomos de Ag = (19...mfíl) 10 ,)< = 6,6x107 átomos de Ag 
1 .Jllni' 1 o 2,88 

Isto é, 66 milhões de átomos de prata podem ser acomodados lado a lado no diâmetro de un1a moeda de uni centavo! 

PRATIQUE 

O diâmetro de uni átomo de carbono é 1,54 À. (a) Expresse esse diâmetro em picômetros. (b) Quantos átomos de car
bono poderiam ser alinhados lado a lado em uma linha reta pela exten.c;ão de um traço de lápis de0,20 mm de largura? 

Respostas: (a) 154 pm; (b) 1,3X106 átomos de e. 

Os diân1etros de núcleos atômicos são da ordem de 10-i Â, so1nente uma pequena fração do diâ1netro de um 
átomo como um todo. Você pode estimar os tamanhos relativos do átomo e de seu núcleo imaginando que, se 
o átomo fosse tão grande con10 um estádio de futebol, o núcleo seria do tamanJ10 de uma bolinha de gude. Uma vez 
que o minúsculo núcleo carrega a maioria da masSc:< de um átomo em um volume tão pequeno, ele tem uma incrível 
densidade - da ordem de 1013 - 1014 g/ cn13

. Uma caixa de fósforo cheia de material com uma densidade dessas 

TABELA 2.1 Comparação entre prótons, néulrons e elétrons 

Partícu las Carga Massa (11) 

Próton Positiva (1 +) 1,0073 

Nêutron Nenhuma (neutra) 1,0087 

Elétron Negativa (1- ) 5,486X10-<I 
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úcleo 

- 10- 4A--+i .. l f-

f--1-sA--j 
Figura 2.12 Vista do corte 
transversal através do centro de um 
átomo. O núcleo, o qual contém 
prótons e nêutrons, é o local onde 
praticamente toda a massa do 
átomo está concentrada. O resto 
do átomo é o espaço no qual os 
elétrons, carregados negativamente 
e mais leves, se localizam. 

pesaria mais de 2,5 bilhões de toneladas! Astrofísicos têm sugerido que o inte
rior de uma estrela cadente pode ter uma densidade próxima disso. 

Uma ilustração do átomo que incorpora essas características que acaba
mos de discutir é mostrada na Figura 2.12. Os elétrons, que ocupam a maior 
parte do volume do átomo, têm o papel mais relevante nas reações quimicas. 
A importância de representar a região contendo os elétrons como tuna nuvem 
vaga se tornará evidente nos capítulos seguintes, quando consideraremos as 
energias e arranjos espaciais dos elétrons. 

Isótopos, números atômicos e números de massa 
O que torna um átomo de um elemento diferente de tun átomo de outro 

elemento? Todos os ntonios de 1/F/1 e/e111ento tê111o1nes1110 lllÍ11lel"O de prótons 110 n1í
cleo. O nú.mero específico de prótons é diferente para variados elementos. 
Além disso, pelo fato de um átomo não ter carga elétrica líquida, seu n(unero 
de elétrons deve ser igual ao número de prótons. Todos os átomos do elemen
to carbono, por exemplo, têm seis prótons e seis elétrons. A maioria dos áto

mos de carbono também tem seis nêutrons, apesar de alguns terem .mais e outros, menos. 
Os átomos de um dado elemento cujo número de nêutrons difere e, conseqüentemente, de massa também, são 

Chamados de iSÓlOpOS. 0 SlmbOlO I! C OU Simplesmente 12C (Jê-se: "carbono doze", carbono-12) representa 0 áto
mo de carbono com seis prótons e seis nêutrons. O número de prótons, d1a:mado de número atômico, é mostrado 
pelo índice inferior. O número atômico de cada elemento é apresentado co111 o nome e o símbolo de cada elemento 
no encarte que acompanl1a o livro. Já que todos os átomos de um dado elemento apresentam o mesmo número atô
mico, o índice inferior é redundante, portanto, em geral omitido. O índice superior é chamado número d e massa; 
ele é o ntlll1ero total de prótons mais nêutrons em um átomo. Alguns átomos de carbono, por exemplo, tên1 seis 
prótons e oito nêutrons, sendo representados como 14C (lê-se: "carbono quatorze"). Vários isótopos do carbono são 
relacionados na Tabela 2.2. 

Geralmente usaremos a notação com índice inferior e índice superior apenas quando nos referirmos a un1 isó
topo especifico de um elemento. Um átomo de um isótopo específico é chamado nuclídeo. Um átomo de 14C é des
crito como um nuclídeo 14C. 

ATIVIDADES 
Simbologia dos elementos, 
Isótopos do hidrogénio, 
Simbologia dos isótopos 

TABELA 2.2 Alguns isótopos do carbono• 

Símbolo Número de prótons Número de elétrons Númer o de nêutrons 

"e 6 6 5 
nc 6 6 6 
IJC 6 6 7 
14c 6 6 8 

' Quase 99°/Q do carbono encontrado na natureza é ·~e. 

Um olhar mais de perto Forças básicas 

Existem na natuTeza quatro forças básicas, ou interações, 
conhecidas: gravidade, e1etromagnetismo, forças nucleares 
fortes e forças nucleares fracas. Forças gravitacionais são for
ças atrativas que atuam entre todos os objetos na proporção 
de suas massas. Forças gravitacionais entre átomos ou partí
culas suba tômicas são tão pequenas que elas n.1o têm conse-.. ,.. . ,,, . 
quenc1a qu1m1ca. 

Forças eletromagnéticas são forças atrativas e repulsivas 
que atuam entre objetos carregados elétrica ou magnetica
mente. Forças elétricas e magnéticas estão intrinsecamente 
relacionadas. Forças elétricas são de importância funda
mental no entendimento do comportamento químico dos 
átomos. O valor da força entre duas partículas carregadas 
é dado pela lei de Cou/0111b: F = kQ1Q2/ d2

, onde Q1 e Q2 são 
os valores das cargas nas duas partículas, d é a distância 

entre seus centros e k é uma constante determinada pelas 
unidades para Q ed. Um valor negativo para a força indica 
atração, enquanto um valor positivo, repulsão. 

Todos os núcleos, exceto o do áton10 de hidrogênio, con
têm dois ou mais prótons. Uma vez que cargas iguais se rept.'
lem, a repulsão elétrica faria com que os prótons se separas
sem do núcleo se uma força atrativa mais forte não os 
mantivesse juntos. Essa força é chamada força nuclear forte e 
atua entre partículas subatómicas, como no núcleo. Nessa 
distância essa força é mais forte do que a força elétrica, por 
isso o núcleo as mantém juntas. A forçn 1111clenr frnCJI é mais 
fraca do que a força elétrica, mas mais forte do que a gravi
dade. Saben1os de sua existência apenas porque eJa se mos
tra cm certos tipos de radioatividade. 
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Todos os átomos são constituídos de prótons, nêutrons e elétrons. Uma vez gue essas partículas são as mesmas 
em todos os átomos, a d iíerença entre átomos de elementos distintos ( ou.ro e oxigênio, por exemplo) deve-se única 
e exclusivamente à diferença no número de partículas subatôrnicas de cada átomo. Podemos considerar um átomo 
como a menor amostra de un1 eJemento, pois a quebra de tun átomo em partíctLlas subatômicas destrói sua identi
dade. 

COMO FAZER 2.2 

Quantos prótons, nêutrons e elétron.<; existem em um áton10 de '"' Au? 

Solução O índice superior 197 é o núniero de massa, a son1a do número de prótons e nêutrons. De acordo com a lista 
dos elementos dada no encarte deste livro, o ouro tem número atômico 79. Conseqüentemente, um átomo de '" Au tem 
79 prótons, 79elétronse197 - 79 = 118 nêutrons. 

PRATIQUE 

Quantos prótons, nêutrons e elétrons existem no átomo de '"'Ba? 

Resposta: 56 prótons, 56 elétrons e 82 nêutrons. 

COMO FAZER 2.3 

O magnésio tem três isótopos com massas 24, 25 e 26. (a) Escreva o simbolo químico completo para cada um deles. 
(b) Quantos nêutrons existem no nuclídeo de cada um dos isótopos? 

Solução (a) O magnésio tem número atômico 12, logo todos os átomos de n1agnésio contêm 12prótonse12 elétrons. 
Os três isótopos são, portanto, representados por ~Mg, ~Mg e ~Mg. (b) O número de nêutrons em cada isótopo é o 
número de massa menos o número de prótons. O número de nêutrons em cada um dos nucl.ídeos de cada isótopo é, 
portanto, 12, 13 e 14, respectivamente. 

PRATIQUE 

Dê o símbolo qiú.mico completo para o nuclideo que contém 82 prótons, 82 elétrons e 126 nêutrons. 

Resposta: ~Pb 

2.4 Pesos atômicos ou massas atômicas 

Os áton1os são pequenos pedaços de matéria, portanto têm massa. Como mostrado na Seção 2.1, um postulado 
importante da teoria atômica de Dalton é gue a massa se conserva du.rante as reações químicas. Muito do que sabe
mos sobre reações químicas e comportamento das substâncias tem sido derivado de medidas acuradas das massas 
de átomos e moléculas (e coleções macroscópicas de á tomos e moléculas) que sofrem modificações. As chances de 
você já ter usado medidas de massa em algum momento do seu curso de laboratório para monitorar mudanças que 
ocorrem em reações químicas são grandes. Nesta seção abordaremos a escala de massa usada para á tomos e aprei1-
sentaremos o conceito de pesos ntô111icos. Na Seção 3.3, amplia.remos esses conceitos para :mostrar como as massas 
a tômicas são usadas para deterni.inar as massas dos compostos e seus pesos 111oleculares. 

A escala de massa atômica 
Embora os dentistas do século XIX não soubessem nada sobre partículas subatómicas, estavam cientes de que 

os átomos de diferentes elementos tinham diferentes massas. Eles descobriram, por exemplo, que cada 100,0 g de 
água contém 11,1 gde hidrogênio e 88,9 g de oxigênio. Logo, a água contém 88,9/11,1 = 8 vezes mais oxigênio, por 
massa, que hidrogênio. Ao entender que a água contém dois á tomos de hidrogênio para cada á tomo de oxigênio, 
eles concluíram que um átomo de oxigênio deve ter 2 x 8 = 16 vezes mais massa que um átomo de hidrogênio. Ao 
hidrogênio, o á tomo mais leve, foi arbitrariamente a tribuída uma massa relativa 1 (sem unidades), e as massas atô
micas de outros elementos foram inicialmente determinadas em relação a esse valor. Assim, ao oxigênio foi atribwda 
a massa atômica de 16. 
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Hoje podemos deter1ninar as ntassas individuais dos átomos com um alto grau de precisão. Por exemplo, sabe
mos que o átomo de 1H tem massa 1,6735 x 10-24 g e o átomo de 160 tem massa 2,6560 x 10-23 g. Como visto na Seção 
2.3, é conveniente usar a 11nidnde de 111nssn atô111icn (11) quando lidan1os com n1assas extre1namente pequenas: 

J 11 : 1,66054 X } 0-24 g e 1 g = 6,02214 X 1023 
li 

A 11 é atualmente definida fixando uma massa de exatamente 12 u para um átomo do isótopo 12C de carbono. 
Nesta unidade a massa do nuclídeo é 1H é 1,0078 11 e a do nuclídeo 160, 15,9949 11. 

Massas atômicas médias 
A maioria dos elementos são enconh·ados na natureza como mistura de isótopos. Podemos determinar a 1nassn 

ntônlicn 111édia de um elen1ento usando as massas de seus vários isótopos e suas abundâncias relativas. O carbono 
encontrado na natuxeza, por exemplo, é composto de 98,93o/o de 12C e 1,07°/o de 13C. As massas desses nuclídeos são 

Um olhar mais de perto O espectrômetro de massa 

O n1ais direto e acurado n1eio de deternunar os 
pesos atômicos e moleculares é produzido pelo es
pectrõmetro de massa (Figura 2.13). Uma amostra ga
sosa é introduzida em A e bombardeada por um feixe 
de elétrons de a lta energia em B. As colisões entre os 
elétrons e os áto.mos ou moléculas do gás produzem 
íons positivos, a maioria com carga 1 +. Esses íons são 
acelerados em di reção a uma grade de arame carre
gada (C). Depois que passam pela grade, eles encon
tram duas fendas que permitem a passagem apenas 
de um feixe muito fino de íons. Esse feixe então passa 
entre os pólos de um magneto, que desvia os ions 
para um caminho curvo, à medida que os elétrons são 
desviados por um campo magnético (Figura 2.4). 
Para íons com a mesma carga, o grau de desvio de
pende da massa -quanto maior a massa do íon, me
nor o desvio. Os íons são, dessa forma, separados de 
acordo com suas massas. Trocando-se a força do 
campo magnético ou a vol tagem de aceleração na 
grade carregada negativamente, íons de massas 
variadas podem ser selecionados para entrar no de
tector no final do instrttmento. 

Un1 gráfico de intensidade do sinal do detector 
contra a massa do íon é chamado espectro de 111nssn. 
O espectro de massa de átomos de cloro, n1ostrado na 
Figura 2.14, revela a presença de dois isótopos. A aná
lise de um espectro de massa fornece tanto as massas 
dos íons que a tingem o detector quanto suas abundân
cias relativas. As abundâncias são obtidas das intensi
dades de seus sinais. Conhecendo a massa atômica e a 
abw1dância de cada isótopo, pode-se calcu lar a massa 
atômjca média de um elemento, como mostrado no 
Exercício Modelo 2.4. 

Os espectrômeti:os de massa são atualmente mui
to utilizados para identificar compostos químicos e 
analisar misturas de substâncias. Quando uma molé
cula perde elétrons, e la se desintegra, formando uma 
gama de fragmentos carregados positivamente. Os 
espectrôn1etros de massa medem as massas desses 
fragmentos, produzindo uma impressão digital quími
ca da molécula e fornecendo indícios de como os áto
mos estavam ligados entre si na molécula original. 
Assim, um químico pode usar essa técnjca para deter
minar a estrutw-a molecular de um novo composto sin
tetizado ou para identificar mn poluente no ambiente. 

Magneto Detector de feixe 
de íons positivos __ __..._~ 

Grade aceleradora Fendas 
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Figura 2.13 Diagrama de um espectrómetro de massa, ajustado 
para detectar íons 3sc1•. Os íons mais pesados, 37 CI'", não são 
desviados o suficiente para que atinjam o detector. 

34 35 36 37 38 
Massa atômica (u) 

Figura 2.14 Espectro de massa do cloro 
atômico. 



Capítulo 2 Átomos, moléculas e íons 41 

12u(exatamente)e13,00335 u, respectivamente. Calculamos a n1assa atômica média do carbono a partir da abw1-
dância fracionada de cada isótopo e a massa daquele isótopo: 

(0,9893)(12 11) + (0,0107)(13,00335 11) = 12,01 u 

A massa atômica média de cada elemento (expressa en111) é também conhecida como seu p eso atômico. Embo
ra o termo 111assa atônúca nzédia seja o mais apropriado, e o termo mais simples 111assa atôrnica, o mais freqüentemente 
usado, o termo peso at61nico é m ais comum. Os pesos atômi.cos dos elementos estão listados tanto na tabela periódi
ca quanto na tabela dos e lementos, as quais são encontradas na contracapa inicial deste texto. 

COMO FAZER 2.4 

O cloro encontrado na natureza é constituído de 75,78Qk de JSCI, que tem massa atômica 34,969 11, e 24,22o/o de "'C l, que 
tem massa atômica 36,966 11. Calcule a n1assa atômica média (ou seja, o peso atômico) do cloro. 

Solução A n1assa atômica média é encontrada multiplicando-se a abundância de cada isótopo por sua massa atômica 
e somando-se esses produtos. Uma vez que 75,78'}h = 0,7578 e 24,22º/c> = 0,2422, temos: 

Massa atômica média = (0,7578)(34,969 11) + (0,2422)(36,966 11) 
= 26,50 li + 8,953 li 
= 35,45 li 

Esta resposta faz sentido: a n1assa atômica média do CI está entre as n1assas dos dois isótopos e é mais próxima do 
valor do "'Cl, que é o isótopo mais abundante. 

PRATIQUE 

Três isótopos do sílicio são encontrados na nattueza: "'Si (92,23'Yo), que tem 1nassa atômica 27,9769311; >9Si (4,68°/o), que 
tem massa 28,97649 11; e X-Si (3,09°/u), que tem massa 29,97377 11. Calcule o peso atômico do silício. 

Resposta: 28,09 11 

2.5 A tabela periódica 

A teoria atômica. de Dalton preparou o terreno para um vigoroso crescimento na experimentação química du
rante o início do século XIX. Como o co.rpo das observações qu[micas cresceu e a lista dos elementos expandiu, fo
ram feitas tentativas para enco11trar padrões regulares no comportamento químico. Esses esforços culminaram no 
desenvolvimento da tabela periódica em 1869. Teremos n1uito a1ajs para dizer sobre a tabela periódica nos capítu
los seguintes, mas ela é tão importante e útil que você deve familiarizar-se com ela agora: você aprenderá rapida
mente que a fnbela periódica é n 111ais ir11porfante ferra1nenta que os q11í111icos 11sa1n para organizar e lernbrar Jatos quí111icos. 

Muitos elementos mostram similaridades muito fortes entre si. Por exemplo, lítio {Li), sódio (Na) e potássio (K) 
são todos metais macios e m.uito reativos. O elemento hélio (He), neônio (Ne) e argônio (Ar} são gases não-reativos. 
Se os elementos são organizados em ordem crescente de número atômico, observa-se que suas propriedades quí
mjcas e físicas n1ostram um padrão repetitivo ou periódico. Por exemplo, cada u 1n dos metais macios e reativos -
litio, sódio e potássio - vem imediatamente depois daqueles gases não-reativos - hélio, neônio e argônio -
como mostrado na Figura 2.15. A organização dos elen1entos em ordem crescente de nún1ero atômico, com ele
mentos tendo propriedades similares colocados nas colunas verticais, é conhecida como tabela periódica. A tabela 
periódica é apresentada na Figura 2.16 e é tambén1 fornecida no encarte que acompanha o livro. Para cada elemento 
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Figura 2.15 O arranjo dos elementos pelo número atômico ilustra o padrão periódico ou repetitivo das propriedades, que 
é a base da tabela periódica. 
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Figura 2 .16 Tabela periódica dos elementos com a d ivisão dos elementos em 
metais, metalóides e não-metais. 

na tabela, o número atômico e o símbolo atômico são dados. O peso atômico (massa atômica média) em geral tam
bém é dado; como no seguinte registro típico para o potássio: 

19 

K 

+_;-- número atômico 

sín1holo atômico 

39,0983 +· -t-- peso atômico 

Você pode notar variações muito ,pequenas nas tabelas periódicas de um livro para outro ou entre as das salas 
de aula e as dos livros. Es.sas diferenças são apenas uma questão de estilo, ou com relação à informação em particu
lar incluída na tabela; não existem, portanto, diferenças fundamentais. 

Os elementos em uma coluna da tabela periódica são conhecidos como um grupo ou famíl ia. A maneira como 
os grupos são chamados é de certa forma arbitrário, e três diferentes esquemas de nomes são comumente utiliza
dos, dois dos quais são mostrados na Figura 2.16. O grupo de nomes superior, que têm designações A e B, é ampla
mente utilizado na América do Norte. Números romanos em vez de arábicos são em geral adotados nesse sistema. 
Grupo 7 A, por exemplo, é normalmente chamado de VIIA. Os europeus usam uma convenção similar que numera 
as colunas de lA até 8A e então de lB até 8B; assim, o grupo encabeçado pelo flúor (F) recebe o nome de 78 (ou 
VIlB) em vez de 7A. No esforço de eliminar essa confusão, a União Internacional de Química Pura e Aplicada (Iu
pac) propôs urna convenção na qual os grupos são nun1erados de 1 até 18 sem as designações de A e B, con10 mos
trado no grupo inferior de nomes no alto da tabela, na Figura 2.16. Aqui, ainda usaremos a convenção norte-americana 
tradicio11al. 

Elementos que pertencem ao mesmo grupo geralmente apresentam algumas similaridades em suas proprie
dades físicas e químicas. Por exemplo, os 'metais de cunhagem' -cobre (Cu), p rata (Ag) e ouro (Au)-pertencem 
ao grupo 1 B. Como o próprio nome sugere, os metais de cunhagen1 são usados no Lnundo i11teiro para a fabricação 
de moedas. Vários outros grupos na tabela periódica também têm nomes, como mostrado na Tabela 2.3. 
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TABELA 2.3 Nomes de alguns grupos da tabela periódica 

Grupo Nome 

lA Metais alcalinos 

2A Metais alcalinos terrosos 
6A Calcogênios 
7A Halogênios 
8A Gases nobres (ou gases raros) 

Aprenderemos nos capítulos 6 e 7 que os elementos em um grupo da tabe
la periódica têm propriedades similares porque apresentam o mesmo tipo de 
organização dos elétrons na periferia dos átomos. Entretanto, não precisamos 
esperar até lá para fazer um bom. uso da tabela periódica; afinal de contas, a ta
bela periódica foi inventada por químicos que não sabiam nada sobre elétrons! 
Podemos usá-la, como eles planejavrun, para relaàonar os comportamentos 
dos elementos e ajudar na lembrança de vários fatos. Descobriremos que é 
muito útil recorrer à tabela periódica freqüentemente quando estudarmos o 
restante deste capítulo. 

Todos os elementos do lado esquerdo e do meio da tabela (corn exceção do 
hidrogênio) são e lementos metálicos, ou metais. A n1aioria dos elementos é 
metálica. Os metais compartilham várias propriedades características, como 
brilho e al tas condutividades elétricas e térmicas. Todos os metais, com exce
ção do mercúrio (Hg), são sólidos à temperatura ambiente. Os metais estão se
parados dos elementos não-metálicos por uma linha diagonal semelhante a 
uma escada que vai do boro (B) ao astatino (At), como mostrado na Figura 
2.16. O hidrogênio, apesar de estar do lado esquerdo da tabela periódica, é u.m 
não-metal. À temperatura ambiente alguns dos não-metais são gasosos, ou
tros são líquidos e outros, sólidos. Eles geralmente diferen1 dos metais na apa
rência (Figura 2.17) e em outras propriedades físicas. Muitos dos elementos 
que estão na borda que separa os metais dos não-metais, como o antimônio 
(Sb ), têm propriedades que estão entre as dos metais e as dos não-metais. Esses 
e lementos são em geral chamados de metalóides. 

COMO FAZER 2.5 

Elementos 

Li, Na, K, Rb, Cs, Fr 
Be, Mg, Ca, Sr, Ba, Ra 
O, S, Se, Te, Po 
F, Cl, Br, 1, At 
He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn 

Figura 2.17 Alguns exemplos 
familiares de metais e não-metais. 
Os não-metais (à esquerda, 
inferior) são enxofre (pó amarelo), 
iodo (cristais brilhantes, escuros), 
bromo (líquido marrom
avermelhado e vapor em frasco de 
vidro) e três exemplos de carbono 
(pó de carvão preto, diamantes e 
grafite no lápis). Os metais estão 
na forma de uma chave inglesa de 
alumínio, cano de cobre, bala de 
chumbo, moedas de prata e 
pepitas de ouro. 

Quais os dois ele1nentos dos seguintes você acha que mostra as maiores sin1ilaridades em suas propriedades físicas e 
quín1icas: B, Ca, F, He, Mg, P? 

Solução Os elementos de um mesmo grupo da tabela periódica são os que provavelmente exibirão propriedades 
químicas e físicas semelhantes. Portanto, espera-se que sejam Ca e Mg, pois eles estão no mesmo grupo da tabela 
periódica (grupo 2A, os n1etais alcaJinos terrosos). 

PRATIQUE 
Localize o Na (sódio) e o Br (bromo) na tabela periódica. Dê o número atômico de cada um e classifique-os como metal, 
metalóide ou não-metal. 
Resposta: Na, número atónlico 11, é um metaJ; Br, número atõnúco 35, é um não-metaJ. 

2.6 Moléculas e compostos moleculares 

O átomo é a menor amostra representativa de um elemento, mas somente os gases nobres são normalmente en
contrados na natureza como átomos isolados. A maior parte da matéria é composta de moléculas ou íons, as quais 
são formadas por átomos. Examinaremos as moJécuJas aqui, e os íons na Seção 2.7. 
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Um olhar mais de perto Glenn Seaborg e a história do seabórgio 

Até 1940 a tabela periódíca terminava no urânio, ele
mento número 92. Desde então, nenhum cientista teve maior 
influência na tabeJa periódica do que Glenn Seaborg {1912-
1999). Seaborg (Pigura 2.18) tomou-se docente do Departa
mento de Quimica da Universidade da Califórnia, Berkeley, 
en11937. Em 1940, ele e seus colegas Edwin McMillan, Arthur 
Wahl e Joseph Kennedy obtiveram sucesso em isolar o plu
tônio (Pu) como um produto da reação do urânio com 
nêutrons. Falaremos sobre reações desse tipo, chamadas 
reações 1111c/eares, no Capítulo 21. Tambén1 discutiremos o 
principaJ papel desempenhado pelo plutônio nas reações 
de fissão nuclear, con10 as que ocorrem en1 usinas nucleares 
e bombas atômicas. 

Durante o período de 1944 a 1958, Sea borg e seus colabo
radores tan1bém obtiveram êxito ao identificar os elemen
tos com números atômicos 95 a 102 como produtos de 
reações nucleares. Esses elementos são radíoativos e não se 
encontram na natureza; eles só poden1 ser sintetizados via 
reações nucleares. Por seus esforços em identificar os ele
mentos depois do urânio (os elementos tra11s11râ11icos), 
McMlllan e Seaborg dividiram o prêmio Nobel de Química 
em 1951. 

De 1961 a 1971 Seaborg foi chefe da Comissão de Energia 
Atômica dos Estados Urúdos (atualmente Departamento de 
Energia). Nesse posto ele teve importante papel ao estabele
cer tratados internacionais para limitar o teste de armas nu
cleares. No seu retorno a Berkeley, ele fez parte da equipe 
que, em 1974, identificou pela primeira vez o elemento de 
número 106; essa descoberta foi coo1provada por outra equi
pe de Berkeley em 1993. Em 1994, para exaJ taras mui tas con
tribuições de Seaborg para a descoberta de novos elementos, 
a Sociedade Americana de Química propôs que o elemento 
de número 106 fosse chamado 'seabórgio', sugerindo o sím-

Figura 2.18 Glenn Seaborg em Berkeley, em 1941, 
usando um contador Geiger para tentar detectar a 
radiação produzida pelo plutônio. Contadores Geiger 
serão abordados na Seção 21.5. 

bolo Sg. Após vários anos de controvérsia a respeito de se 
um elemento poderia ser nomeado em homenage1n a unia 
pessoa em vida, o nome seabórgio foi oficialmente adotado 
pela lupac em 1997, e Seaborg tornou-se a primeira pessoa a 
ter um elemento com seu nome em vida. A Iupac nomeou 
também o elemento 105 'dúbnio' (símbolo químico Db) em 
homenagem a um laboratório nuclear em Dubna, na Rússia, 
que con1petiu com o laboratório de Berkeley na descoberta 
de vários elementos. 

A molécula é reunião de dois ou mais átomos ligad.os firmemente entre si. O 'pacote' de átomos resultante 
comporta-se em vários aspectos como um objeto único e inconfudível. Abordaremos as forças que mantêm os áto
mos unidos (a ligação química) nos capítulos 8 e 9. 

Moléculas e fórmulas químicas 
Muitos elen1entos são encontrados na naturez.a na forma molecular; isto é, dois ou mais átomos do mesmo tipo 

estão ligados entre si. Por exemplo, o oxigênio, encontrado normalmente no ar, compõe-se de moléculas que con
têm dois átomos de oxigênio. Representamos essa forma molecular do oxigênio pela fórmula química 0 2 (lê-se:" ó 
dois"). O íncüce inferior na fórmula nos diz que dois átomos de oxigênio estão presentes em cada molécula. A mo
lécula constituída de dois átomos é chan1ada de molécula diatômica. O oxigênio também existe em outra forma 
molecular conhecida como ozônio. Moléculas de ozônio são constituídas de três átomos de oxigênio, logo sua fór
mula é 0 3• Ainda que oxigênio (02) 'normal' e ozônio sejam ambos compostos formados apenas por átomos de oxi
gênio, exibem propriedades químicas e físicas bem diferentes. Por exemplo, 0 2 é essencial para a vida, mas 0 3 é 
tóxico; 0 2 é inodoro, enquanto 0 3 tem un1 cheiro pungente pronunciado. 

Os elementos em geral encontrados como moléculas cüatômicas são hidrogênio, oxigênio, nitrogênio e halogê
nios. Suas localizações na tabela periódica são mostradas na Figura 2.19. Quando falamos das substâncias hidrogê
nio, queremos dizer~. a menos que incüquemos explicitamente o contrário. De maneira análoga, quando falamos 
oxigênio, nitrogênio ou qualquer halogênio, estamos nos referindo a 0 2, N21 F2, Cl2, Br2 ou 12• Desse modo, as pro
priedades do oxigênio e hidrogênio listadas na Tabela 2.3 são as do 0 2 e do H2• Outras formas menos comuns de
sses elementos comportam-se de maneira muito diferente. 

Compostos constituídos por moléculas são chamados compos tos moleculares e contêm mais de um tipo de 
átomo. Uma molécula de ágtta, por exemplo, constitui-se de dois átomos de hidrogênio e um átomo de oxigênio. 
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H2 SA 6A 7A 

N z 02 F2 

º2 
Br2 

lz 

Ela é conseqüenten1ente representada pela fórmuJa química H20. A ausência 
de um índice inferior no O indica um átomo de O por molécula de água. Outro 
composto constituido desses mesmos elementos (em diferentes proporções 
relativas) é o peróxido de hidrogênio, H20 2• As propriedades desses dois com
postos são muito diferentes. 

Várias moléculas comuns estão mostradas na Figura 2.20. Observe como 
a con1posição de cada composto é dada por sua fórmula química. Note tam
bém que essas substâncias são compostas apenas por elementos não-metáli
cos. A 111nioria das s11bstfi11cias 1110/eculares que encontrare111os conténr apenas 11âo
n1etais. 

Fórmulas moleculares e mínimas 
Fórmulas quimicas que indicam os números e tipos efetivos de átomos em 

uma n1olécula são chamadas fórmulas moJecuJares. (As fórmulas na Figura 
2.20 são fórmulas moleculares.) Fórmulas químicas que dão somente o núme
ro relativo de átomos de cada tipo em uma molécula são chamadas fórmulas 
mínjmas. Os indices inferiores em uma fórmula núnlma são sen1pre os meno
res números inteiros proporàonais possíveis. A fórmula molecular para o pe
róxido de hjdrogênio é H 20 2, por exemplo, enquanto a fórmula mlnima é HO. 
A fórmula m.olecular do etileno é CzH4;, logo, sua fórmula m.úúma é CH2• Para 
muitas substâncias, a fórmula molecular e a fórmula minima são idênticas, 
como no caso da água, H20 . 

As fórmulas moleculares fornecem muito mais informações sobre as mo
léculas do que as fórmulas mínimas. Quando sabemos a fórmula molecular de 
um composto, podemos determiJ1ar sua fórmula mínima. Entretanto, o con
trário n ão é verdadeiro; se conhecemos a fórmula mínima de urna SlLbstância, 
não podemos determinar sua fórm ula molecular, a menos que tenhatnos mais 
informações. Então por que os químicos se preocupam com fórmulas nlíni
mas? Como veremos no Capítulo 3, certos métodos comuns para analisar 
substâncias conduzem somente às fórmulas minimas. Uma vez que ela é co
nhecida, experimentos adicionais podem dar a informação necessária para 
converter a fórmula múUffia em molecular. Além russo, existem substfu1àas, 
como as formas mais comuns do ele1nento carbono, que não existem co1no 
moléculas isoladas. Para essas substânàas, devemos confiar nas fóm1ulas nú-

Figura 2.19 Elementos comuns que 
existem como moléculas diatômicas à 
temperatura ambiente. 

, 
Agua,H20 

(a) 

Monóxido de 
carbono, CO 

(e) 

Peróxido de 
h.idrogênio, H202 

(e) 

Ozônio, 0 3 

(g) 

~ e ,. 

Dióxido de 
carbono, C02 

(b) 

Metano, CH4 

(d) 

(f) 

(h) 

Figura 2.20 Representação de 
algumas moléculas simples 
comuns. 

rumas. Dessa forma, o carbono é representado pelo símbolo C, que é sua fórmula núnuna. 

COMO FAZER 2.6 

Escreva as fórmulas minin1as para as seguintes moléculas: (a) glicose, substância conhecida também como açúcar do 
sangue ou dextrose, cuja fóm1ula molecular é C6H 120 6; (b) óxido nitroso, substância usada con10 anestésico e comu
mente chamada gás hilariante, cuja fórmula molecuJar é N 20 . 

Solução (a) Os índices inferiores de uma fórmula mínima são os menores números inteiros proporcionais. 
As menores proporções são obtidas dividindo-se cada fndice inferior pelo 1naior fator comum, neste caso, 6. A fórmu la 
mínima resultante para a glicose é CJ:-40. 

(b) Uma vez que os índices inferiores em N20 já são os menores nún1eros inteiros, a fórmula mínima para o óxido 
nitroso é igual à sua fórmula molecular, N20. 
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PRATIQUE 

Dê a fórmula mínima para a substância d1amada dibora110, cuja fórmula molecular é B2H6• 

Resposta: BH:i 

Visualização das moléculas 
A fórmula molecular de uma substância indica sua composição, mas não mostra como os átomos se unem para 

formar as moléculas. A fórmula estrutural de uma substância mostra quais átomos estão ligados a quais em uma 
molécula. Por exemplo, as fórmulas para água, peróxido de hidrogênio e metano (CH4) podem ser escritas como 
segue: 

.H 

H 
0-0/ 

/ 

Peróxido de hidrogênio 

H 
1 

H-C-H 
1 
H 

Metano 

Os átomos são representados por seus súnbolos quúnicos, e as linhas são usadas para representar as ligações 
que os mantêm wlidos. 

H 
1 

H-C-H 
1 

H 
Fórmula estrutural 

H 
1 .e, 

H .. / H 
H 

Desenho em perspectiva 

H 

H H 

Modelo de bola e palito 

H 

Modelo preenchln1ento do espaço 

Figura 2.21 Alguns modos de 
representação e visualização 
de moléculas. 

Uma fórmula estrutural geralmente não re:presenta a geon1etria real da 
molécula, isto é, os verdadeiros ângulos nos quais os átomos se unem. Entre
tanto, uma fórmula estrutural pode ser escrita como um desenho e111 perspecti
va, para dar mais noção de aparência tridimensional, como mostrado na Fi
gura 2.21. 

Os cientistas contam também com vários modelos para ajudá-los a visuali
zar as moléculas. Modelos de bola e palito mostram os átomos como esferas e as 
ligações como palitos, e eles representam os ângulos exatos com os quais os 
átomos se ligam uns aos outros em uma molécula (Figura 2.21). Todo átomo 
pode ser representado por bolas do mesmo tamarlho ou então os tamanhos re
lativos das bolas podem refletir os tamanhos relativos dos átomos. Algumas 
vezes os símbolos químicos dos elementos encontram-se superpostos 11as bo
las, mas em geral os átomos são identificados simplesmente por cores. 

Um 111ode/o de preenchi111e11to do espaço representa a aparência da molécula se 
os átomos fossem aumentados de tamanho (Figura 2.21). Esses modelos mos
tram os tamanl1os relativos dos átomos, n1as os ângulos entre eles, que aj11dam 
a definir suas geometrias, são em geral muito mais difíceis de visualizar do 
que nos modelos bola e palito. Como nos modelos bola e palito, as identidades 
dos átomos são indicadas por suas cores, mas eles podem também ser identifi
cados pelos súnbolos dos elen1entos. 

,, 
2.7 lons e compostos iônicos 

O núcleo de um átomo não se toma carregado por processos quúnicos ord i
nários, mas os átomos podem facilme11te ganhar ou perder elétrons. Se elétrons 
são removidos ou adicionados a um átomo neutro, uma partícula carregada 
chamada íon é formada. Um íon com uma carga positiva é cl1amado de cátion; 
um íon carregado negativamente é chamado de ânion . O átomo de sódjo, por 
exemplo, que tem 11prótonse11 elétrons, perde facilmente um elétron. O cáti
on resultante te1n 11 prótons e 10 elétrons, logo apresenta carga liquida de 1+. A 
carga líquida no íon é representada por um índice superior; +, 2+ e 3+ signifi
cando uma carga liquida resultante da perda de um, dois ou três elétrons, res
pectivam.ente. Os índices superiores -, -2 e -3 representam as cargas líquidas 
resultantes do ganho de um, dois ou três elétrons, respectivamente. A formação 
do íon Na· de um átomo de Na é mostrada esquematicamente a seguir: 



Átomo de Na 

Perde um 
elétron 
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Íon Na+ 

o cloro, com 17 prótons e 17 elétrons, normahnente ganha lLD\ elétron em reações químicas, produzindo o íon cr. 
Em geral, átomos metálicos tendem a perder elétrons para forn1ar cátions, enquanto átomos não-metálicos ten

dem a ganhar elétrons para formar ânions. 

Ganha 
um elétron 

ÁtomodeCJ loncr 

COMO FAZER 2.7 

Dê os símbolos químicos, induindo o número de massa, para os seguintes íons: (a) O íon com 22 prótons, 26 nêutrons 
e 19 elétrons; (b) o íon de enxofre que tem 16 nêutrons e 18 elétrons. 

Solução (a) O número de prótons (22) é o nítmcro atômico do elemento; logo, esse elemento é o Ti (titânio). O número 
de massa desse isótopo é 22 + 26 = 48 (a soma de prótons e nêutrons). Uma vez que o íon tem mais três prótons do que 
elétrons, apresenta carga üquida de 3+. O símbolo para esse íon é '"T?·. 
(b) Se recorremos a uma tabela periódica ou tabela de elementos, vemos que o enxofre (símbolo S) tem um núm.ero 
atômico 16. Então, cada átomo ou íon de enxofre tem 16 prótons. Sabemos que o íon também tem 16 nêutrons, assin1 o 
número de massa do ion é 16 + 16 = 32. Uma vez que o íon tem 16 prótons e 18 elétrons, sua carga líquida é 2-. 
O símbolo para o íon é »sz-. 

Em geral, estaremos interessados nas cargas líquidas dos íons e ignoraremos seus números de n1assa a menos que 
as circunstâncias imponham que especifiquemos determinado isótopo. 

PRATIQUE 

Quantos prótons e elétrons o íon Se~ possui? 

Resposta: 34 prótons e 36 elétrons. 

Além dos íons simples, con10 Na. e cr, existem íons poliatômicos, como N03- (íon nitrato) e SO/'· (íon sulfa
to). Esses íons são constituídos de átomos unidos em llma molécula, mas eles têm carga líquida positiva ou negati
va. Consideraremos, posteriormente, ou tros exemplos de íons poliatômicos na Seção 2.8. 

As propriedades dos íons são muito diferentes das dos átomos dos qua is eles derivam. As diferenças são como 
a troca de Dr. Jekyll por Sr. Hyde: apesar de o corpo ser essencialmente o mesmo (mais ou menos alguns elétrons), 
o comportamento é muito diferente. 

Previsão das cargas iônicas 
Muitos átomos ganham ou perdem elétrons para que fiquen1 com o mesmo número de elétrons do gás nobre 

mais próximo deles na tabela periódica. Os membros da familia dos gases nobres são quimicamente muito pouco 
reativos e formam pouquíssimos compostos. Podemos deduzir que isso se deve aos arranjos de seus elétrons se
rem muito estáveis. Por exemplo, a perda de um elétron do á tomo de sódio deixa-o com o mesmo número de elé
trons do á tomo neutro de neônio (número atômico 10). Tguahnente, quando um cloro gaTtha um elétron, ele fica 
com 18, como o argônio (número atômico 18). Usaremos essa observação simples para explicar a formação de íons 
no Capítulo 8, no qual discutiremos ligações quín'licas. 

A tabela periódica é muito útil para lembrar as cargas dos íons, especialmente daqueles elementos à esquerda e 
à direita da tabela. Como a Figura 2.22 mostra, as cargas desses íons relacionam-se de uma maneira muito fácil com 
suas posições na tabela. No lado esquerdo da tabela, por exemplo, os elementos do g rupo lA (os metais alcalinos) 
forn1an1 íons l+, e os elementos do grupo 2A (os metais alcalinos terrosos) íons 2+. Do outro lado da tabela os ele
mentos do grupo 7 A (os haJogênios) formam íons 1-, e os elementos do grupo 6A, íons 2-. Como veremos no pró
ximo texto, muitos dos outros grupos não se p restam a regras tão simples. 



48 Q uí mica: a ciência central 
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Figura 2.22 Cargas de alguns íons comuns encontrados em compostos iônicos. Note que a linha na forma de escada que 
divide metais de não-metais também separa cátions de ânions. 

COMO FAZER 2.8 

Determine as cargas esperadas para os íons mais estáveis do bário e do oxigênio. 

Solução Consideremos que esses elementos formam íons com o mesmo número de elétrons que os átomos do gás 
nobre mais próximo. Pela tabela periódica, tem-se que o bário possui número atônlico 56. O gás nobre mais próximo é 
o xenônio, número atômico 54. O bário pode alcançar um arranjo de 54 elétrons perdendo dois elétrons, formando o 
cátion Ba''. 

O oxigênio tem número atômico 8. O gás nobre mais próximo dele éo neônio, número atômjco 10. O oxigênio pode 
alcançar um arranjo está\rel ganhando dois elétrons e assim formar o ânion oi-. 
PRATIQUE 

Determine a carga do ion mais estável do alumínio. 

Resposta: 3+ 

Compostos iônicos 
Grande parte da atividade química envolve a transferência de e létrons entre substâncias. fons são formados 

quando um ou mais elétrons se transferem de um átomo neutro para outro. A Figura 2.23 mostra que, quando o só
dio elementar reage com o cloro e lementar, ttm elétron é transferido de um áto1no de sódio neutro para ttm á tomo 
neutro de cloro. Temos, ao final, um íon Na+ e outro cr. Entretanto, partículas com cargas opostas se atraem . Des
sa forma, os íons Na• e Cl- ligam-se para formar o cloreto de sódio (NaCl), mai.s conhecido como sal de cozi-

• 
Átomo neutro 

de Na 

Perde um 
elétron 

lon Na+ 

Ganha • \ • 
um elétron , 

A tomo 
neutro de Cl 

(a) (b) 

Figura 2.23 (a) A transferência de um elétron de um átomo neutro de Na para um átomo neutro de CI leva à formação de 
um íon Na· e um íon cr. (b) O arranjo desses íons no cloreto de sódio sólido é mostrado à direita. 
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nha. O cloreto de sódio é um exemplo de composto iônico, que contém tanto íons carregados positiva quanto ne
gativamente. 

De maneira geral, podemos dizer se um composto é iônico (constituído de íons) ou molecular (formado por 
moléculas) a partir de sua composição. Normalmente, cátions são íons metálicos, enquanto ânions são íons nâo
metálicos. Conseqüei1temente, co111postos iônicos siío ent geral co1nbi11nções de 111etais e 11ão-111etais, como em NaCl. Em 
contraste, co111postos 1110/eculares são quase sentpre constituídos so111ente de 11ão-n1etais, como no H20. 

COMO FAZER 2.9 

Quais dos seguintes compostos você classificaria como iônico: N20, N~O, Ca021 SF4? 

Solução Concluímos que Na,0 e CaO, são compostos iônicos porque constituem-se de um metal combinado com 
un1 não-1netal. Os outros dois compostos, constituídos inteira1nente de não-metais, pressupõe-se (corretamente) ser 
compostos moleculares. 

PRATIQUE 

Quais dos seguintes compostos são n1oleculares: CBr4, FeS, P40 61 PbF2? 

Resposta: CBr4 e P40 6• 

A química e a vida Elementos necessários aos organismos vivos 

A Figura 2.24 mostra os elementos essenciais para a vida. 
Mais de 97"/o da massa da maioria dos organismos é atribuída a 
apenas seis elementos - ox;gênio, carbono, hidrogênio, nitro
gênio, fósforo e enxofre. A água (HzO) é o composto mais co
mum nos organismos vivos respondendo por no oúni.mo 70"1o 
da massa da maioria das células. O carbono é o elemento mais 
presente (por massa) nos componentes sólidos das células. 
Átomos de carbono são encontrados em grande variedade de 
moléculas orgânicas, nas quais os átomos de carbono estão U
gados a outros átomos de carbono ou a átomos de outros ele
mentos, principalmente H, O, N, P e S. Todas as proteínas, por 
exemplo, contêm os seguintes grupos de átomos que ocorrem 
repetidamente dentro das moléculas: 

o 
u 

-N-C-
J 

R 

(Ré wn átomo de}; ou wna combinação de átomos como Cfi:i.) 

IA 

~ H 

2A 

Li Be 

86 
Na Mg . 

36 -lB 56 66 7B /g 9 

K Ca Se Ti V Cr Mn Fe Co 

Rb Sr y Zr Nb Mo Te Ru Rh 

Cs Ba La tlf Ta w Re Os Ir 

Além disso, mais 23 elementos foram encontrados e.m di
versos organismos vivos. Cinco são necessários a todos os 
organismos: Ca2

•, Cr, Mg2~, ~e Na' . fons de cálcio, por 
cxen1plo, são necessários para a formação óssea e pela trans
missão de sinais no sistema nervoso, c-0mo os que provocam 
a contração dos músculos cardíacos fazendo o coração bater. 
Muitos outros elementos são importantes em quantidades 
muito pequenas, por isso são chamados 11dcroele111e11tos. Por 
exemplo, microquantidades de cobre são necessárias na nos
sa dieta para auxiliar na síntese da hemoglobina. 

Figura 2.24 Os elementos essenciais para a vida estão 
indicados por cores. O vermelho indica os seis elementos 
mais abundantes nos sistemas vivos (hidrogênio, carbono, 
nitrogênio, oxigênio, fósforo e enxofre). O azul indica os 
próximos cinco elementos mais abundantes. O verde 
Indica os elementos necessários somente em 
microquantidades. 

SA 

He 
3A 4A SA 6A 7A 

B e N o F Ne 

AI Si p s o Ar 
10 \ lB 26 

Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr 

Pd Ag Cd ln Sn Sb Te l Xe 

Pt Au Hg TI Pb Bi Po At Rn 
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Os íons em compostos iônicos são arranjados em estruturas tridimensionais. Os arranjos dos íons Na+ e c1- no 
NaO são mostrados na Figura 2.23. Como não existem moléculas de NaCl distintas, é possível escrever apenas 
uma fórmula mínima para essa substância. De fato, somente fórmulas mínimas podem ser escritas para a maioria 
dos compostos iônicos. 

Podemos facilmente escrever a fórmula mínima para um composto iônico se conJ1ecemos as cargas dos íons 
dos quais ele é constituído. Compostos químicos são sempre eletricamente neutros. Conseqüentemente, os íons 
em un1 composto iônico em geral ocorrem em uma proporção tal que o total de cargas positivas é igual ao total de 
cargas negativas. Assim, existe ltm Na+ para cada c1- (dando NaCl), um Ba2

+ para dois c1- (dando BaCti), e assim 
por diante. 

À medida que considerar estes e outros exemplos, você verá que se as cargas no cátion e no ânion são iguais, o 
índice inferior em cada um deles será 1. Se as cargas não são iguais, a carga de um íon (sem sinal) se transformará 
no índjce inferior do outro íon. Por exemplo, o composto iônico formado a partir de Mg (o qual forma íons Mg2

• ) e 
N (o qual forma íons N3) é M&N2: 

COMO FAZER 2.10 

Quais são as fóm1ulas n1ini.lnas dos compostos formados por (a) íons AI'" e Cr; (b) íons AI" e O"; (e) ionsMg2
' e NO; ? 

Solução (a) São necessários três íons cr para balancear a carga de um íon Al3
' . Logo, a fórn1ula é AJCI,. 

(b) São necessários dois íons AI"' para bala11ceara carga de três íons d " (isto é, a carga total positiva é6+,ea carga total 
negativa é 6-). Logo, a fórmula é Alz03• 

(e) Necessita-se de dois íons N03- para balancear a carga de un1 íon Mg'' . A fórmula é Mg(N03)z. Nesse caso, a fómula 
para a totalidade do íon poliatômico N03- tem de ser incluída entre parênteses para deixar claro que o índice inferior 2 
aplica-se para todos os átomos daquele íon. 

PRATIQUE 

Escreva as fórmulas mínimas para os compostos forma.dos pelos seguintes íons: (a) Na· e PO/ "; (b) Zn'' e 504' ; (c) Fe1
' 

e col'-. 
Resposta: Na~O.v (b) ZnS04; (e) Fe2(C03)3• 

Estratégias na química Identificação de padrões 

Alguém disse que beber da fonte do conheciJnento em 
um curso de química é o mesmo que beber de um extintor de 
iJ1cêndio. De fato, o ritmo pode algumas vezes parecer esti
mulante. Com relação ao assunto, entretanto, podemos nos 
pei:der nos fatos se não enxergamos os padrões gerais. Ova
lor de identificar padrões e a prender regras e generalizações 
é que eles nos libertam de aprender (ou tentar decorar) 
muitos fatos individuais. Os padrões e regras organizam as 
idéias, assim não nos perdemos em detalhes. 

Muitos estudantes sofrem com a química porque não 
exergam como os temas se correlacionam, como as idéias 
se associam. Eles, portanto, tratam qualquer idéia ou 
problema como único em vez de tratá-lo como um exem
plo ou aplicação de uma regra geral, procedimento ou 
afinidade. Comece a perceber a estrutura do tema. Preste 
atenção nas tendências e regras que são dadas para rcsu-

mir um grande número de informações. Perceba, por 
exemplo, como a estrutura atômica nos ajuda a entender 
a existência de isótopos (como verificado na Tabela 2.2) e 
como a tabela periódica nos auxilia a lembrar as cargas 
dos ions (como observado na Figura 2.22). Você se sur
preenderá observando padrões que ainda não foram es· 
miuçados. Talvez não tenha observado certas tendências 
nas fórmulas químicas. Examinando a tabela periódica a 
partir do elemento 11 (Na), encontramos que os elemen
tos formam compostos com o F tendo as seguintes com
posições: NaF, MgF2 e AIF3. Essa tendência continua? 
Existe SiF4, PP~, SF6? De fato eles existem. Se você assimi
lar uma tendência como esta a partir de uma parte da in· 
formação vista até agora, então você estará à frente no 
jogo e já se encontrará preparado para alguns temas que 
abordaremos e1n capítu los posteriores. 
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2.8 Nomenclatura de compostos inorgânicos 

Para encontrar informações sobre determinada substância, você tem de saber sua fórmula química e seu non1e. 
Os nomes e fórmu las dos compostos são linguagens essenciais na química. O ato de dar nom.e às substâncias é cha
mado nomenclatura química, das palavras latinas no11u!11 (no1nes) e calare (chamar). 

Existem atua!Jnente mais de 19 milhões de substâncias químicas conhecidas. Dar nome a todas elas seria uma tare
fa desesperadamente complicada se cada uma tivesse um nome independente das outras. Muitas substâncias impor
tantes conhecidas há n1uitos anos, como a água (H20) e a amônia (NH3), têm nomes tradicionais e individuais 
(conhecidos como nomes "comuns"). Para a maioria das substâncias, entretanto, contamos com um conjunto de regras 
sistemáticas que conduzem a um nome informativo e único para cada substância, baseado ein sua composição. 

As regras para a nomenclatura química baseia1n-se na divisão das substâncias em diferentes categorias. A 
principal é entre compostos orgânicos e inorgânicos. Co111postos orgânicos contêm carbono, em geral combinados 
com hidrogênio, oxigênio, nitrogênio ou enxofre. Todos os outros são co111postos inorgânicos. Os químicos mais anti
gos associavam os compostos orgânicos a plantas e animais, e os compostos inorgânicos a matérias sem vida, pre
sentes no universo. Apesar dessa distinção entre matéria viva e sem vida não ser n1ais pertinente, a classificação 
entre compostos oi:gânicos e inorgânicos continua sendo útil. Nesta seção abordaremos as regras básicas para dar 
nomes aos compostos inorgânicos. Entre eles abordaremos três categorias de 
substâncias: compostos iônicos, compostos moleculares e ácidos. Apresenta
remos também os nomes de alguns compostos orgânicos simples na Seção 2.9. 

Nomes e fórmulas de compostos iônicos 

ATIVIDADES 
~~meando cátions, Nomeando 
an1ons 

Lembre-se, conforme visto na Seção 2.7, de que compostos iônicos geralmente constituem-se de combinações 
químicas de metais e não-metais. Os metais formam os íons positivos, e os não-metais, os negativos. Examinemos a 
nomenclatura dos íons positivos e, em seguida, a dos íons negativos. Depois disso, abordaremos a fo rma de agru
par os nomes dos íons para identificar o composto iônico como um todo. 

1. Íons positivos (cátions) 
(a) Os cátions formados de átomos de um metal têm o mesmo nome do metal. 

Na' íon sódio Zn2
• íon zinco A13

' íon alumínio 
Íons formados a partir de um único átomo são chamados íons 111onontôr11icos. 

(b) Se um n1etal pode forn1ar cátions de diferentes cargas, a carga positiva é indicada pelo número romano 
entre parênteses depois do nome do metal. 

Fe2
' íon ferro(II) Cu íon cobre(l) 

Fe ' ' fon ferro(Ill) Cu2
' íon cobre(II) 

Íons com diferentes cargas exiben1 diversas propriedades e cor (Fi
gura 2.25). 
A maioria dos metais com cargas variáveis são 111etais de transição, 
elementos que aparecem no bloco intermediário dos grupos 36 e 
2B na tabela periódica. As cargas desses íons são indicadas pelos 
números romanos. Os íons metálicos comuns que não têm cargas 
variáveis são os íons do grupo IA (Li•, Na•, K+ e cs•) e do grupo 2A 
(Mg2

' , Ca2
+, Sr2

' e Ba2+), bem como o At3' (grupo 3A) e dois íons de 
metal de transição Ag .. (grupo lB) e Zn2

• (grupo 2B). As cargas não 
são mostradas explicitamente quando damos nomes a esses íons. 
Se você está em dúvida sobre se um metal forma mais de um tipo 
de cátion, indique a carga usando números romanos. Nunca será 
errado indicar a carga, mesmo que seja desnecessário. 
Um método n"lais antigo e ainda muito utilizado para distinguir 
entre dois íons de um metal carregados diferentemente é adicionar 
a tern1:Ínação -oso ou -ico. Essas terminações representam as cargas 
mais baixas e mais altas dos íons de um metal, respectivamente. 
Elas são adicionadas à raiz dos nomes latinos dos elementos: 

Fe2
+ íon ferroso Cu · íon cuproso 

FeJ+ íon férrico Cu2
' íon cúprico 

Apesar de raramente usarmos esses non1es mais antigos neste li
vro, você poderá encontrá-los em outros lugares. 

Figura 2.25 Compostos de íons 
do mesmo elemento, mas com 
diferentes cargas podem variar 
bastante na aparência. As duas 
substâncias mostradas são sais 
complexos de ferro com íons K+ e 
CN-. O da esquerda é o ferrocianeto 
de potássio, que contém Fe(ll) 
ligado a íons CN-. O da direita é o 
ferricianeto de potássio, que 
contém Fe(lll) ligado a íons CN-. As 
duas substâncias são muito 
utilizadas em cópias heliográficas e 
outros processos de matizes. 
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(e) Cátions formados por átomos não-metálicos têm nomes terminados em - ônio: 
NH~ + íon amônio H30 + íon hidrônio 

Esses dois íons são os únicos do tipo que enconb·aremos com freqüência neste livro. Eles são ambos po
liatônlicos (compostos por muitos átomos). A grande maioria dos cátions é íon m.etálico monoatômico. 
Os nomes e fórmulas de alguns dos cátions mais comuns estão relacionados na Tabela 2.4 e também en
contra n1-se incluídos na tabela de íons comuns no encarte des te Liv ro. Os ions relacionados à esquerda 
são íons monoatôm.icos que não apresentam cargas variáveis. Os relacionados à direita são cátions po
liatômicos ou com cargas variáveis. O íon Hg2 i+ é singular porque é metálico e não é monoatômico. É cha
mado íon merc(1Iio (1) porque pode ser imaginado como dois íons Hg• w1idos. 

TABELA 2.4 Cátions comuns 

Carga Fórmula Nome Fórmula Nome 

1+ 1-1º f on hidrogénio NH~ 
+ Íonamônio 

Li• fon lítio c u· fon cobre(D ou cuproso 

Na ' fon sódio 

~ 
, 
Ion potássio 

cs~ 
, 
lon césio 

Ag• fon prata 

2+ M '• g· fon magnésio Co2
• fon cobalto(ll) o u cobaltoso 

Ca2
• 

• 
Ion cálcio Cu2

• Íon cobre(II) ou cúprico 

sr2• f on estrôncio Pe2
• f on ferro(II) ou férrico 

Ba2
• fon bário Mn2• fon manganês(ll) ou manganoso 

Zn2
' 

, 
Ion zinco Hg21' • 

Ion mercúrio(D ou mercuroso 
Cd2

• fon cádmio Hg2• fon mercúrio(II) ou 1nercúrico 

Ni2
• fon níquel(ll) ou niqueloso 

Pb2+ fon chwnbo(ll) ou plumboso 

Sn2
• fon estanho(U) ou estanoso 

3+ A11
• fon alumínio Cr

3
' Íon cromo(ITT) ou crômico 

fe3
• Íon fer ro(Ill) ou férrico 

2. Íons negativos (ânions) 
~ 

(a) Anions monoa tô1nicos (um átomo) têm nomes formados pela s ubs tituição da terminação do nome do 
elemento por -eto•: 

H" íon hidreto 0 2
· íon óxido N,_ (on nitreto 

Alguns ânions poliatômicos simples também têm seus nomes terminados em - ide: 
OH" íon hidróxido CN" íon cianeto 0 2

2
- íon peróxido -(b) Anions polinfôr11icos (11111itos áton1os) contendo oxigênio tê111 seus non1es ter11ânnndo e111 -ato 011-ito. Esses ânions 

são chamados oxiânions. A terminação ~to é usada para a maioria dos oxiânions comuns de um elemento. 
A terminação - ito é usada para um oxiânion que tem a mesma carga, n1as un1 átomo de O a menos: 

NO; íon njtrato SO/- íon sulfato 
N02- íon nitrito 503

2
- íon sulfi to 

Os prefixos são usados quando uma série de oxiânions de um elemento se amplia para quatro me1nbros, como no caso 

,. 

ATIVIDADES 
Nomeando duas séries de dois 
oxiânions, Nomeando uma série 
de quatro oxiânions 

dos halogênios. O prefixo per- indica i1m átomo de O a mais que o oxiânion ter
minado em -ato; o prefixo hipo- indica um átomo de O a menos que o oxiânion 
terminado em -ito: 

Em português, os monoânions de oxigênio e os ánions poliatômicos OT-r e o/- não seguem esta regra. Utiliza-se o termo óxido 
para o 0 2

- , hidróxido para o OH"" e peróxido para 0 2
2

• (N. do T.). 
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- á tomo de O - átomo de O 

Oxiãnions 
per ato 

(pe rclorato, CI04 / 
____ .ato 

(clorato, CI03- ) 
....:1 ito 

(clorito, c102-) 
hypo ito 

(hipoclorito, CIOl 

Oxiânion 
comum 
ou típico 

Figura 2.26 Um resumo dos procedimentos para dar nomes aos ânions. A raiz do nome (como por exemplo "clor" para 
cloro) fica em branco. 

Cl04- íon perclorato (um átomo de O a mais do que o clorato) 
CI03- íon clorato 
c102- íon clorito (um átomo de o a me11os do que o clorato) 
cio- íon hipoclorito (um átomo de o a menos que o clorito) 

Se você aprender as regras que acabamos de apresentar, será necessário saber o nome de apenas um 
oxiânion em uma série para deduzir os non1es para os outros membros. Essas regras estão resumidas 
na Figura 2.26. 

(e) Ânions derivados da adição de W a um oxiânion têm seu nome formado pela adição da palav ra hidro
geno ou dihidrogeno como tLm prefixo, como apropriado: 

C03
2
- íon carbona to P04~ íon fosfa to 

HC03- íon hidrogcnocarbonato H2P04- íon dihidrogenofosfato 
Observe que cada l1 reduz de uma unidade a carga n egativa do ânion de origem. Um método mais an
tigo de dar nomes a alguns desses íons é usar o prefixo bi-. Assim, o íon HC03- é normalmente chama
do de íon bicarbonato, e o HS04- é algumas vezes chamado íon bissulfato. 
Os nomes e fórmulas dos ânions mais comuns estão relacionados na Tabela 2.5 e no encarte deste livro. 
Aqueles cujos nomes terminam em -eto estão relacionados à esquerda da tabela, enquanto aqueles cu
jos nomes terminam em -nto estão relacionados à direita. As fórmulas dos íons cujos nomes terminam 
em -ito podem ser derivadas daqueles que termi nam em -nto pela remoção de um á tomo de O. Observe 
a localização dos íons monoatômicos na tabela periódica. Aqueles do grupo 7 A sempre têm carga 1-
(F, Cr, Br- e í), enquanto os do grupo 6A apresentam carga 2- (02

- e 52
}. 

TABELA 2.5 Ânions comuns ct ATIVIDADE 

Carga Fórmula Nome Fórmula Nome 
~'; Nomeando íons poliatômicos 

1- 1-r 1onhidreto C2Ha0 2- fon acetato 

F 
, 
lon fluoreto cio -3 

, 
lon clora to 

cr Íon cloreto c10ª-
, 
[on perclorato 

Br- ion brometo N03- ion nitrato 

r 1on iodeto Mno -
4 fon 

permanganato 

CN" fon cianeto 

OH' Íon 
hidróxido 

2- 01- Ion óxido C032- Íon carbonato 
0 22- f on peróxido cr0 2-

4 lon cromato 
sz- , 

Jon sulfeto C r20 / · 
, 
lon dicromato 

so,i- [on s ulfato 

3- N)- ion nitreto PO )-
4 fon cromo(ll) ou 

crômico 
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COMO FAZER 2.11 

A fórmula para o íon selenato é SeO/-. Escreva a fórmula para o íon selenito. 

Solução A terminação -ito indica um oxiânion com a mesma carga, mas um átomo de O a menos que o oxiânion 
correspondente que tem a terminação-a/o. Logo, o íon selenito tem a mesma carga, mas um oxigênio a menos que o íon 
selena to: SeO)'". 

PRATIQUE 

A fórmula para o íon bromato é BrO; . Escreva a fórmula para o íon hipobromito. 

Resposta: BrO-

3. Compos tos iônicos 
Os nomes dos compostos iônicos consistem do nome do ânion seguido da preposição ' de' e do nome do cátion: 

CaC12 cloreto de cálcio 
Al(N03) 3 nitrato de alumínio 
Cu(Cl04) 2 perclorato de cobrc(Il) (ou perclorato cúprico) 

Nas fónnulas químicas para o nitrato de alu.mínio e perclorato de cobre(ll), são usados parentêses seguidos 
pelo índice superior apropriado porque os compostos contêm dois ou mais íons poliatômicos. 

ATIVIDADE 
Nomeando compostos iônicos 

COMO FAZER 2.13 

COMO FAZER 2.12 

Dê o nome dos seguintes compostos: (a) ~04; (b) Ba(OH)z; (c) FeCl3• 

Solução Cada um dos compostos é iônico e o nome é dado utilizando o 
procedimento q ue acabamos de abordar. Quan.do damos nomes a compostos 
iônicos, é importante distinguir os íons poliatômicos e determinar a carga dos cátions 
com carga variável. (a) O cátion nesse co1nposto é K' e o ânion é 50,,... (Se você 
pensou que o composto contém íons 5>- e Q2·, não foi capaz de reconhecer o íon 
poliatômico sulfato.) Colocando os nomes dos í.ons juntos, temos que o nome do 
composto será sulfato de potássio. (b) Nesse caso, o composto é constituído de íons 
Ba2

• e OH". Ba1
• é o fon bário e OH-, o íon hidróxido. Logo, o composto é chan1ado 

hidróxido de bário. (e) Você tem de determinar a carga do Feno composto porque o 
ferro pode ter carga variável. Uma vez que o composto contém três íons cr, o cátion 
tem de ser Fe3

' , que é ferro(lil) ou íon férrico. O íon Cr é o íon cloreto. Portanto, o 
composto é o cloreto de ferro(lfl) ou cloreto férrico. 

PRATIQUE 

Dê o nome dos seguintes compostos: (a) NH4Br; (b) C r20y (c) Co(N03)z. 
Respostas: (a) brometo d e amónio; (b) óxido de cromo(Ill); (c) nitrato de cobalto(II}. 

Escreva as fórmulas q uímicas para os seguintes compostos: (a) sulfeto de potássio; (b) hidrogeno carbonato de cálcio; 
(c) perclorato de túquel(Il). 

Solução Para descobrir a fórmu la química de um co1.nposto iônico a partir do seu nou1e, você precisa saber as cargas 
dos íons para determinar os índices inferiores. (a) O íon potássio é K' e o íon sulfeto é s2

• • Uma vez q ue compostos 
iônjcos são eletr icamente neutros, são necessários 2 íons K' para balancear a carga de um íon s1

· , fornecendo a fórmula 
mínima K,S para o composto. (b) O íon cálcio é Ca2

•• O íon carbonato é co»•·, logo o hid.rogenocarbonato é H CO; . São 
necessários dois íons HCO,- para balancear a carga positiva do Ca2

· , fornecendo Ca(HCOJ . (c) O io.n níquel(U) é Ni2-. 
O íon perclorato é Cio,-. Necessita-se de dois íons CIO.;- para balanceara carga em ttn1 .íonNi~', fornecendo Ni(OO.),. 

PRATIQUE 

Dê a fórmula química para (a) sulfato de magnésio; (b) sulfeto de prata; (c) nitrato de chu.mbo(Il). 

Respostas: (a) MgSO.v (b) Ag2S; (c) Pb(.NOJ2• 



• Anion 

____ .e to 
(cloreto, c1-) 

____ .ato 
(clorato, 003-) 

(perclorato, CJ04- ) 

ito ----
(clorito, CIOi ) 

(hipoclorito, cio-) 

• Acido 
adiciona .------------.. 

H + Ácido (d rico 

íons 
(ácido clorídrico, l-10) 

adiciona -----------. 
H+ Ácido ico 

íons 
(ácido clórico, HCI03) 

(ácido perclórico, HCL04) 

adiciona -----------. 
H+ 

íons 

Ácido oso 
(ácido cloroso, HClOi) 

(ácido hipocloroso, l-100) 
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Figura 2.27 Resumo da maneira pela 
qual os nomes dos ânions e ácidos 
estão relacionados. Os prefixos per- e 
hipo- são mantidos indo do ânion para 
o ácido. 

Nomes e fórmulas dos ácidos 
, 

Acidos são uma importante classe de compostos que contêm hidrogênio, e seus nomes são dados de maneira 
especial Para o objetivo do momento, um ácido é uma substância cujas moléculas liberam íons hidrogênio (f-I") 
quando dissolvidos em água. Quando deparar.mos com a fórmula química de um ácido neste estágio do curso, ela 
será escrita com H como o prim.eiro elemento, como em HCI e H2S04. 

Podemos considerar um ácido como sendo constituído de um â1úon ligado a wn número suficiente de íons H" 
capazes de neutralizar ou balancear a carga do âruon. Dessa forma, o íon 504 

2
- necessita de dois íons H+, fonnando 

H2SO~. O nome de um ácido está relacionado ao nome de seu ânion, como resumido na Figura 2.27. 
1. Acidas derivados de ânions cujos 110111es ter11Ji11n111 e111 -eto. Ânions cujos nomes terminam em -elo têm o ácido 

associado com uma terminação -drico, como nos seguintes exemplos: 

• Anion 

cr (cloreto) 

s 2
• (sulfeto) 

' Acido correspondente 

HCJ (ácido clorídrico) 

H2S (ácido sulfídríco) 

2. Ácidos detivndos de ânions cujos 110111es ter111inn111 e111 -ato 011 -ito. Ânions cujos nomes terminam em -nto têm 
seu ácido associado com a terminação -ico, enquanto ânions cujos nomes terminam em -ito têm seu ácido 
associado com a terminação oso. Prefixos nos nomes dos ânions são mantidos no nome dos ácidos. Estas re
gras são exemplificadas pelos oxi-ácidos do cloro: 

" . An1on 

Cl04- (perclorato) 

Cl03- (clorato) 

cio; (clorito) 

c10· 01ipoclorito) 

COMO FAZER 2.14 

' . Acido co rrespondente 

HC104 (ácido perclóríco) 

HCl03 (áciJo clórico) 

Cl04- (ácido cloroso) 

cio; (ácido hipocloroso) 

Dê o nome dos seguintes ácidos: (a) HCN; (b) HNOy (c) H 2504; (d) ~503. 

Solução (a) O ânion do qual o ácido deriva é CN", o íon cianeto. Uma vez que este íon tem uma terminação -elo, o 
ácido terá urna temúnação -ídrico: ácido cianídrico. Chamamos de ácido cianídrico apenas as soluções aquosas de 
HCN: o composto puro, que é um gás em condições normais, é chamado de cianeto de hidrogênio. Tanto o ácido 
cianídrico quanto o cianeto de hidrogênio são extre111n111ente tóxicos. (b) Uma vez que NO; é o íon nitrato, o HN03 é 
cha.mado ácido nítrico (a terminação -nto do ânion é substituída pela terminação -ico quando damos nome ao ácido). (e) 
Uma vez que o so/ · é o íon sulfato, H,50, é chamado de ácido sulfúrico. (d) Uma vez que 50,.,,. é o íon sulfito, H,503 é o 
ácido sulfluoso (a ternlinação -ito do ânion é trocada pela terminação -aso). 
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PRATIQUE 

Dê as fórmulas quánlcas para (a) ácido bromídrico; (b) ácido carbônico. 

Respostas: (a) HBr; (b) H 2C03. 

Nomes e fórmulas de compostos moleculares binários 
Os procedimentos usados para dar nome a compostos Jnoleculares binários (dois elementos) são similares 

àqueles usados para dar nomes aos compostos iônicos: 

TABELA 2.6 Prefixos usados para dar nomes aos 
compostos binários formados entre não-metais 

Prefixo 

Mono

Di-

Tri
Tetra

Penta

Hexa-

Hepta

Octa

Nona

Deca-

Significado 

1 
2 

3 
4 

5 
6 

7 

8 
9 

10 

Os seguintes exemplos ilustram essas regras: 

monóxido de dicloro 
tetróxido de dinitrogênio 

1. O símbo.lo do elemento mais à esquerda na tabela periódica 
é sen1pre escrito primeiro na fórmula química. Uma exce
ção a esta regra ocorre no caso de compostos que contêm 
oxigênio. O oxigênio é sempre escrito por último na fó~rmu
la qlúmica, exceto quando combinado com o flúor. 

2. Quando ambos os elementos estão no mesmo grupo da ta
bela periódica, o símbolo do elemento mais abaixo no gru-

. . 
po aparece pnme1ro. 

3. O elemento à direita na fórmula química do composto recebe 
o nome con1 a terminação -eto* seguido da preposição de. 

4. Acrescenta-se, então, o nome do elemento que aparece pri
meiro na fórmula química logo após a preposição de. 

5. Prefixos gregos (Tabela 2.6) são utilizados para indicar o 
número de áto.m.os de cada elemento. O prefixo 111ono- nunca 
é usado com o segundo elemento da fórmuJa química. Quan
do o prefixo tern1ina em a ou o e o non1e do segundo elen1en
to na fórm ula química começa com uma vogal (como no caso 
de óxido), o a ou o é normaltnente eliminado. 

trifluoreto de nitrogênio 
decassulfeto de tetrafósforo 

' E importante perceber que você não pode prever as fórmulas da maioria das substâncias moleculares domes-
mo modo que você prevê as fórmulas de compostos iônicos. Por isso é que damos nome a eles usando prefixos que 
indicam, de forma explicita, suas composições. Entretanto, compostos que contêm hidrogênio e um outro eJemen
to são uma importante exceção. Esses compostos podem ser tratados como se contivessem íons tt•. Assim, HCI é o 
cloreto de hidrogênio (este é o nome usado para o composto puro; solução aquosa de HCl é mamada de ácido clo
rídrico). Analogamente, H2S é sulfeto de hidrogênio. 

COMO FAZER 2.15 

Dê o nome dos seguintes compostos: (a) SOz; (b) PCJ,; (e) N20 3. 

Solução Esses compostos são constituídos unicamente de não-metais; logo, são moleculares, provavelmente, em vez 
de iônicos. Usando os prefixos da Tabela 2.6, temos (a) dióxido de enxofre, (b) pentacloreto de fósforo e (e) trióxido de 
dinitrogênio. 

PRATIQUE 

Dê a fórmula química para (a) tetrabrometo de silício; (b) dlcloreto de dienxofre. 

Respostas: (a) SiBr4; (b) S20 i-

2.9 Alguns compostos orgânicos simples 

O estudo dos compostos de carbono é chamado de química orgânica. Compostos que contêm carbono e hidro
gênio, normalmente combinados com oxigênio, nitrogênio ou outros elementos, são chamados cornpostos orgftnicos. 

Em português, a terutlnação -elo não se aplica ao oxigênio; utiliza-se a terminação - ido (N. do T.). 
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Abordaremos compostos orgânicos e química orgânica em mais detaJhes no Capítulo 25. Veremos menção a com
postos orgânicos por todo o Livro; muitos deles têm. aplicações práticas ou são importantes para a química desiste
mas biológicos . Apresentaremos aqui uma introdução muito breve de alguns dos mais simples compostos 
orgânicos para fornecer uma idéia de como essas moléculas são e de como podemos nomeá-las. 

Alcanos 
Compostos que contêm apenas carbono e hidrogênio são chamados hidrocarbonetos. Na mais básica classe de 

hidrocarbonetos, cada átomo de carbono está ligado a outros quatro átomos. Esses compostos são chamados alca
nos. Os três a lcanos mais simples, que contêm um, dois e três átomos de carbono, respectivamente, são nietano 
(CH4), etano (CiH6) e propano (~fís). As fórmulas estruturais desses alcanos são as seguintes: 

H H H H H H 
1 1 1 1 1 1 

H - C - H H - C - C - H H - C - C - C - H 
1 1 1 1 1 1 

H 
Metano 

H H 
Etano 

H H H 
Propano 

Cada tun dos alcanos tem um nome que tern1u1a em -ano. Alcanos mais longos podem ser obtidos adicionan
do-se átomos de carbono ao 'esqueleto' da molécula. Para alcanos com cinco ou mais átomos de carbono, os nomes 
são derivados dos prefixos da Tabela 2.6. Um alcano com oito átomos de carbono, por exemplo, é chamado octano 
(C;iH1g), onde o prefixo octa- para oito é combinado com a terminação -ano de alcanos. A gasolina é constittúda basi
camente de octanos, como será abordado no Capítulo 25. 

Alguns derivados dos a lcanos 
Outras classes de compostos orgânicos são obtidas quando átomos de hidrogênio dos alcanos são substittúdos 

por grupos fu11cionais, grupos específicos de átomos. Um álcool, por exemplo, é obtido pela troca de um átomo de 
hidrogênio de um alcano por um grupo -OH. O nome de lLD1 álcool é derivado daquele do alcano pela adição da 
terminação -ol: 

H H H H H H 
1 1 1 1 1 1 

H-C-OH H-C-C-OH H-C-C-C-OH 
1 1 1 1 1 1 

H H H H H H 
Metanol Etanol 1-Propanol 

Os alcoóis têm propriedades muito diferentes das dos alcanos que lhes dão 
origem. Por exemplo, metano, etru10 e propano são todos gases incolores em 
condições normais, enquanto metanol, etanol e p ropano! são líquidos incolo
res. Abordaremos as razões para essas diferenças nas propriedades do Capí
tulo 11. 

O prefixo '1' no nome 1-propanol indica que a substituição de um H por 
un1 OH ocorreu em um dos átomos de carbono 'externos', e não em um átomo 
de carbono do 'meio'; um composto diferente chamado 2-propanol (também 
conl1ecido como álcool isopropilico) é obtido se o grupo funcional OH está li
gado ao átomo de carbono do meio. Modelos de bola e palito do 1-propanol e 
do 2-propanol são mostrados na Figura 2.28. Como você aprenderá no Capítu
lo 25, a nomenclatura de compostos orgânicos fornece as maneiras pelas quais 
podemos definir sem ambigüidade quais átomos estão ligados entre si. 

Muito da riqueza da química orgânica se deve à possibilidade de compostos 
de cadeias longas com ligações carbono-carbono serem encontrados na nahlre
za ou poderem ser sintetizad.os. 'Em prinópio, a série de alcanos e alcoóis que co
meça com metano, etano e propano pode ser estendida até o tamanho que 

(il) 

(b) 

Figura 228 Modelos de bola e 
palito de duas formas do propano! 
(C3H80): (a) l -propanol, onde o 
grupo OH está ligado a um dos 
átomos de carbono da ponta e (b) 
2-propanol, onde o grupo OH está 
ligado ao átomo de carbono do meio. 

desejarmos. As propriedades dos alcanos e alcoóis muda à m.edida que as cadeias aumentam. Octanas, que são alca
nos co1n oito átomos de carbono, são líquidos nas condições normais. Se a série de alcano é estendida para dezenas de 
milhares de átomos de carbono, obtemos polietileno, uma substância sólida usada para fazer milhares de produtos 
plásticos, como sacolas plásticas, potes para comida e equipamentos de laboratório. O polietileno é um exemplo de 
polírnero, uma substância obtida pela llnião de núlhares de moléculas menores. Abordaremos polímeros con1 mais 
detalhes no Capítulo 12. 
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Em todos os compostos abordados até agora, os átomos de carbono na fórmula estrutural estão ligados a qua
tro outros átomos por uma linha única; nos capítulos posteriores você aprenderá que uma linha única representa 
uma lignçâo si111ples entre o átomo de carbono e o outro átomo. O carbono, entretanto, pode também formar lignções 
1núltiplas com o próprio carbono ou com outros átomos, como oxigênio e nitrogênio. As ligações múltiplas mudam 
as propriedades das moléculas orgânicas. Algumas substâncias orgânicas comuns que contêm ligação dupla entre 
átomos de carbono são mostradas a seguir. Em cada caso, demos o nome correto do composto, que é derivado do 
prefixo de um alcano, e o nome 'comum' pelo qual você provavelmente conJ1ece a substância: 

H O H O H 
1 11 1 11 1 

H-C- C-OH H-C-C-C-H 

Eteno 
(etileno) 

1 
H 

Ácido etanóico 
(ácido acético) 

1 1 
H H 

Propanona 
(acetona) 

O etileno é um hidrocarboneto insaturado, o qual é um composto con1 uma tigação múltipla carbono-carbono. 
A ligação dupla carbono-carbono toma o etileno mais reativo que os alcanos. Ácido acético é um ácido carboxílico. É , 
o componente característico do vinagre. Acetona é un1a cetonn. E un1 solvente orgânico de uso doméstico para re-
moção de verniz e esmalte de unhas. A Figura 2.29 mostra modelos de preenchimento do espaço para o ácido acéti
co e para a acetona. Você encontrará outras moléculas orgânicas em todo o livro e deverá observar o número de 
átomos de carbono envolvidos e os outros tipos de átomos aos quais o carbono está ligado. Como ressaltado an
teriormente, apresentaremos uma abordagen1 mais completa da química orgânica no Capítulo 25. 

Figura 2.29 Modelos de 
preenchimento de espaço do (a) ácido 
acético (HC2H30 2) e (b) da acetona 
(C3H60). 

COMO FAZER 2.16 

(a) (b) 

Considere o alcano chamado pe11ta110. (a) Supondo que os átomos de carbono estejam em uma linha reta, escreva uma 
fórmula estrutural para o pentano. (b) Qual a fórmula molecular para o pentano? 

Solução (a) Os alcanos contêm apenas carbono e hidrogênio e cada átomo de carbono está ligado a quatro outros 
átomos. O non1e pentano contém o prefixo penta- (Tabela 2.6), de forma que podemos admitir que o pentano contém 
cinco átomos de carbono ligados em uma cadeia. Se adicionamos átomos de hidrogênio o suficiente para que cada 
átomo de carbono faça quatro ligações, teren1os a seguinte fórmula estrutural: 

HH H f-I H 
1 1 1 1 1 

H - C - C - C - C - C - H 
1 1 1 1 1 
H H H H H 

Esta fom1a do pentano é geralmente chamada 11-pentano, onde o 11- significa 'normal' porque todos os cinco átomos de 
carbono estão em uma linha na fórmula estrutural. 

(b) Com a fórmuJa estrutural escrita, podemos determinar a fórmula n1olecuJar contando os áton1os presentes. Assim, 
11-pentano tem a fórmula C5H 12• 

PRATIQUE 

Butano é um a lcano com quatro áto1nos de carbono. (a) Qual é a fórtnula molecular do butano? (b) Qual é o nome e a 
fórmula molecular de um álcool derivado do butano? 

Respostas: (a) C4H1~ (b) butano!, C4Hm0· 



Resumo e termos-chave 
, 

Seções 2.1 e 2.2 Atoroos são os componentes bási-
cos da matéria; eles são as menores unidades de um ele
mento que podem se combinar com outros elementos. 
Os átomos são compostos de partes ainda menores cha
madas partículas subatômicas. Algumas dessas partí
culas são carregadas e seguem o comportam ento usual 
de partícu las carregadas: partículas com a mesma carga 
se repelem, enquanto partículas corn cargas djferentes 
se atraem. Abordamos aJguns dos mais importantes ex
perimentos que levaram à descoberta e à caracterização 
das partículas subatômicas. Os experimentos de Thom
son sobre o comportamento dos raios catódicos em 
campos magnéticos e elétricos proporcionaram a desco
berta do elétron e permitiram que sua razão carga-mas
sa fosse medida; o experimento da gota de óleo de 
MjJlikan determinou a carga do elétron; a descoberta de 
Becquerel sobre radioatividade, a emissão espontânea 
de radiação pelos átomos, forneceu mais evidências de 
que o átomo tinha uma subestrutura; e os estudos de 
Rutherford de con10 uma película fina de metal desvia
va partículas a mostrou que o átomo tinha um núcleo 
denso, carregado positivan1ente. 

Seção 2.3 Os átomos têm um núcleo que contém pró
tons e nêutrons; os elétrons movimentam-se no espaço 
ao redor do núcleo. O valor da carga do életron, 1,62 x 
10-19 C, é chamado carga eletrônica. As cargas das partí
culas são geralmente representadas por múltiplos des
sa carga; logo, um elétron tem carga 1- e um próton, 
carga 1+. As massas dos átomos são quase sempre ex
pressas en1 termos de unidades de massa atômica (1 11 = 
1,66054x10-24 g). As dimensões dos á tomos são normal
mente expressas em angstrõns (1Á=10-1º m). 

Os elementos podem ser classificados pelo número 
atômico, o nún1ero de prótons no núcleo de um átomo. 
Todos os átomos de um elemento qualquer têm o mes
m o número atômico. O número de massa de um átomo 
é a soma dos números de prótons e nêutrons. Os átomos 
de um mesmo elemento com ntimero de massa diferen
te são conhecidos como isótopos. Um átomo de um isó
topo específico é chamado n uclídeo. 

Seção 2.4 A. escala de massa atômica é definida 
atribuindo-se a massa exa ta de 12 u a u1n átomo de uc. 
O peso atômico (média da massa atômica) de um ele
mento pode ser calculado a partir das abundâncias rela
tivas dos isótopos desse elemen to. O espectrômetro de 
massa fornece a mais direta e acurada maneira de medir 
experimenta lmente os pesos atômicos (e moleculares). 

Seção 2.5 A tabela periódica é a organ ização dos 
e lementos em ordem crescente de número atômico. 
Elementos com propriedades semelhantes são coloca
dos nas colunas verticais. Os elementos em uma mes
ma coluna são conhecidos com.o grupo periódico. Os 
elementos metálicos, que correspondem à maioria, 
dominam o lado esquerdo e o meio da tabela; os ele-
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mentos não-metálicos estão localizados no lado direi
to superior. Muitos dos elementos localizados na linha 
que separa os metais dos não-metais são 1netalóides. 

Seção 2.6 Os áto1nos pode.m se combinar para for
mar moléculas. Compostos constituídos de moléculas 
(compostos moleculares) norn1almente con têm apenas 
elen1entos não-metálicos. Uma molécula formada por 
dois átomos é chamada molécula diatômi ca. A compo
sição de uma substância é dada por sua fórmula q uími
ca. Uma substância molecular pode ser representada 
por sua fórmula n1ínima, que dá os números relativos 
de átomos de cada tipo. Entretanto, é geralmente repre
sentada pela fórmula molecular, que dá os números 
exatos de cada tipo de átomo em uma m olécula. As fór
mulas estruturais mostram a maneira como os átomos 
estão ligados na molécula. Os modelos de bola e palito e 
de preenchimento de espaço são muito tLsados para re
presen tar as n1oléculas. 

Seção 2.7 Os átomos podem ganhar ou perder elé
trons, formando partículas carregadas chamadas íons. 
Os metais tende1n a perder elétrons, tornando-se íons 
carregados positivamente (cátions). Os não-metais ten
dem a ga11har elétrons, formando íons carregados nega
tivan1ente (ãnions). Uma vez que compos tos iônicos 
são eletricamente neutros, contendo tanto cátions quan
to ânions, eles em geral contêm elementos metálicos e 
não-metálicos. Os átomos ligados entre si, como em 
uma molécula, mas com carga líquida, são chamados 
íons poliatômicos. As fórmulas químicas usadas pa ra 
compostos iônicos são fórmu las mínimas, que podem 
ser rapidamente escritas se as cargas dos íons são co
nhecidas. A carga total positiva dos cátions em un1 com
posto iônico é igual à carga total negativa dos ânions. 

Seção 2.8 O conjun to de regras usado para dar no
mes aos compostos químicos é chamado nomenclatura 
química. Estudamos as regras sistemáticas adotadas 
para dar nome a três classes de substâncias inorgânicas: 
compostos iônicos, ácidos e compostos moleculares 
binários. Ao dar nome a tLm composto iônico, o ânion é 
nomeado antes do cátion. Os cátions fonnados de áto
mos metálicos apresentam o mesmo nome do metal 
precedi d.os da preposição de. Se o meta 1 pode formar cá
tions com diferentes ca rgas, a carga é indicada usando 

• 
números romanos. Anions 1nonoatônúcos recebem no-

• 
mes com terminação -eto. Anions poliatômicos conten-
do oxigên_io e outro elemento (oxiãni ons) recebem 
nomes terminados em -ato ou -ito. 

Seção 2.9 A química orgânica é o estudo dos con1-
postos que contêm carbono. A classe mais simples de 
moléculas orgânicas é a dos hidrocarbonetos, os quais 
contêm somente carbono e h idrogênio. Os hidrocarbo
netos a que cada áto1no de carbono está ligado a quatro 
outros átomos são chamados alcanos. Os alcanos têm 
nomes que terminam em -ano, como em 111eta110 e etano. 
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Os outros compostos orgânicos são formados quando 
um átomo de H de um hidrocarboneto é substituído por 
um grupo funcional. Um áJcool, por exemplo, é um 
composto no qual um átomo de H de um hidrocarboneto 

Exercícios 

Teoria atômica e a descoberta da estrutura atômica 

2.1 Como a teoria atômica de Dalton considera o fato de que 
quando 1,000 g de água decon1põe-se em seus elemen
tos, obtêm-se0,111 g de hidrogênio e 0,889 g de oxigênio 
independentemente de qual for a origem da água? 

2.2 Sulfeto de hidrogênio é composto de dois elementos: hi
d rogênio e enxofre. Em um cxperin1ento, 6,500 g de sul
feto de hidrogênio decon1põen1-se completan1ente em 
seus elementos. (a) Se 0,384 g de hidrogênio é obtido 
nesse experimento, quantos gramas de enxofre devem 
ser obtidos? (b) Qual a lei fundamental que o experi
mento demonstra? (c) Como essa lei é explicada pela te
oria atôniica de Dalton? 

2.3 Um químico descobre que 30,82 g de nitrogênio reagi
rão con1 17,60 g, 35,20 g, 70,40g ou 88,00 g de oxigênio 
para formar quatro compostos diferentes. (a) Calcule a 
massa de oxigênio por grama de nitrogênio em cada 
composto. (b) Como os números do item (a) confirmam 
a teoria atômica de Dalton? 

2.4 Em uma série de experimentos, um químico preparou 
três compostos diferentes que contêm apenas iodo e 
flúor e determinou a massa de cada e lemento em cada 
composto: 

Compos to Massa de iodo (g) Massa de flúor (g) 

l 

2 

3 

4,75 3,56 

7,64 3,43 

9,41 9,86 

(a) Calcule a massa de flúor por grama de iodo em cada 
composto. (b) Co1no os números do item (a) confirmam 
a teoria atômica? 

2.5 Faça um resumo das evidências usadas por J. J. Thom
son para deduzir que os raios catódicos constituem-se 
de partículas carregadas negativamente. 

2.6 Uma partícula carregada negativamente é arremessada 
entre duas placas carregadas eletrica1nente, como ilus
trado na Figura 2.8. (a) Por que o cani.inho da partícula 
carregada é curvo? (b) Com o aumento da carga você es
pera que a curvatura aumente, diminua ou permaneça a 
mesma? (c) Com o aumento da massa das partículas, 
mantendo-se suas velocidades inalteradas, você espera 
que a curvatura aumente, diminua ou permaneça ames-

é substituído por um grupo funcional OH. Os alcoóis 
têm nomes que terminam em -oi, como metano/ e etano/. 
Outras moléculas orgânicas têm ligações múltiplas entre 
um á tomo de carbono e outros átomos. 

ma? (d) Uma partícula desconhecida é lançada através 
do aparelho. Seu cam:hlho é desviado na direção oposta 
da partícula carregada negativa.mente, por um pequeno 
valor. O que você pode concluir sobre essa partícula 
desconhecida? 

2.7 (a) Qual é o objetivo da fonte de .raios X no experimento 
da gota de óleo de Millikan (Figura 2.5)? (b) Como mos
trado na Figura 2.5, a placa carregada pos itivamente 
está acima da placa carregada negativamente. Qual se
ria o efeito na velocidade das gotas de óleo que estão 
descendo se as cargas nas placas fossem invertidas (ne
gativa acima da positiva)? (c) Em sua série original de 
experimentos, Mi.Wkan mediu a carga e.m 58 gotas de 
óleo separadas. Por que você acha que ele escolheu tan
tas gotas antes de chegar às suas conclusões finajs? 

2.8 Millikan determinou a carga no elétron com o estudo das 
cargas estáticas nas gotas de óleo que caían1 eni uni cam
po elétrico. Uma estudante realizou esse experimento 
usando várias gotas de óleo para suas n1edidas e calculou 
as cargas nessas gotas obtendo os seguintes dados: 

Gotas Carga calculada (C) 

A 1,60 X 10- 19 

B 3,15 X ] o - l9 

c 4,81 X 10-19 

D 6 31 x l0-19 

' 

(a) Qual o significado do fato de as gotas carregaren1 
cargas diferentes? (b) A que conclusão o estudante pode 
chegar a partir desses dados, no que diz respeito à carga 
do elétron? (c) Qual valor (e com quantos algarismos sig
nificativos) ele deverá informar para a carga eletrônica? 

2.9 (a) Na Figur11 2.8, os raios y não são desviados por uni 
campo elétrico. O que você pode concluir sobre a radia
çãoy a partir dessa observação? (b) Por que os raios a e{J 
são desviados e.m direções opostas por um campo elétri
co, como ilustrado na Figura 2.8? 

2.10 Por que o modelo nuclear de Rutherford para o átomo é 
niais consistente com os resultados de seus experimen
tos de dispersão de partículas a do que o modelo de 'pu
dim de ameixa' de Thomson? 



A visão moderna da estrutura atômica; pesos atômicos 

2.11 O raio de uJn átomo de criptônio (Kr) é aproximada
mente 1,9 Á. (a) Expresse essa distância em nanõmetros 
(nm) eem picõmetros (pm). (b) Quantos átomos de crip
tônio você teria de alinhar para perfazer uma distância 
de 1,0 mm? (c) Se assumirmos que o átomo é uma esfera, 
qual o volume em cm3 de apenas um átomo de Kr? 

2.12 Um átomo de ródio (Rh) tem um diâmetro de aproxima
damente 2,5 xl0-4! cm. (a) Qual o raio de umátomode ró
dio em angstrõm (À) e eo1 metros (m)? (b) Quantos 
áton1os de ródio teriam de ser colocados lado a lado 
para perfazer uma distância de 6,0 ,um? (e) Se conside
rarmos que o átomo é uma esfera, quaJ o volume em m3 

de apenas un1 átomo de Rh? 
2.13 Sem consuJtar a Tabela 2.1, responda às seguintes ques

tões: (a) Quais as principais partículas subatómicas de 
um átomo? (b) Qual a carga, em unidades de carga ele
trônica, de cada uma das partículas? (c) Quais das partí
culas é a majs pesada? Qual é a menos pesada? 

2.14 Determine se cada uma das seguintes afirmações é ver
dadeira ou falsa; se for falsa, corrija a afirmação para tor
ná-la verdadeira: (a) O núcleo tem a maior parte da 
massa e constitui a maior parte do volun1ede um átomo; 
(b) todo átomo de um elemento qualquer tem o mesmo 
número de prótons; (c) o número de elétrons em um áto
mo é igual ao seu número de nêutrons; (d) os prótons no 
núcleo do áton10 de hélio são mantidos juntos por uma 
força d1amada força nuclear forte. 

2.15 Quantos prótons, nêutrons e elétrons existem nos 
seguintes átomos: (a) 28Si; (b) 60Ni; (c) 65Rb; (d) 12l?<e; (e) 
1'iSPt; (f) 238U? 

2.16 Cada um dos seguintes nuclídeos é usado em medicina. 
Indique o número de prótons e nêutrons em cada nuclí
deo: (a) fósforo-32; (b) cromo-51; (e) cobalto-60; (d) tec
nécio-99; (b) iodo-131; (f) tálio-201. 

2.17 Preencha as lacunas da seguinte tabela, supondo que 
cada coluna represente um átomo neutro: 

Símbolo s2Cr 

Prótons 33 77 

Nêutrons 42 20 
Elétrons 20 86 
N2 de n1assa 222 193 

2.18 Preencha as lacunas da seguinte tabela admitindo que 
cada coluna represente um átomo neutro: 

Sín1bolo 121Sb 

Prótons 38 94 
Nêutrons 50 108 
Elétrons 74 57 
N2de massa 139 239 

2.19 Escreva o símbolo correto, co111 índice superior e índice 
inferior, para cada um dos seguintes elementos. Use a 
lista de elementos no encarte deste livro quando for ne
cessário: (a) o nuclídeo do háfnio que contém 107 nêu
trons; (b) o isótopo do argônio com nún1ero de massa 
40; (e) uma partícula a'?; (d) o isótopo do índio com nú
mero de massa 115; (e) o nuclídeo de silício que tem ll01 

nún1ero igual de prótons e nêutrons. 
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2.20 Urna forma de se compreender a evolução da Terra é 
medjndo as quantidades de certos nuclídeos nas rochas. 
Uma quantidade medida recentemente é a razão entre o 
129Xe e o 130Xe em alguns minerais. De que forma esses 
nuclídeos diferem entre si e em quais aspectos eles são 
iguais? 

2.21 (a) Qual isótopo é usado como padrão para estabelecer a 
escala de massa atômica? (b) A massa atômica do cloro é 
descrita como 35,5; no entanto, nenhum átomo de cloro 
ten1 n1assa de 35,5 11. Explique. 

2.22 (a) Qual a 1nassa en1 u de um átomo de carbono-12? (b) 
Porque a massa atômica do carbono é dada como 12,011 
na tabela dos elementos e na tabela periódica no encarte 
deste livro? 

2.23 O elemento chumbo (Pb) compõe-se de quatro isótopos 
encontrados na natureza com massas de 203,97302, 
205,97444, 206,97587 e 207,97663 11. A abundância relati
va desses quatro isótopos são 1,4, 24,l, 22,1 e 52,4°/o, res
pectivamente. A partir desses dados, calcule a massa 
atômica n1édia do chumbo. 

2.24 Apenas dois isótopos do cobre são encontrados na natu
reza, 63Cu (massa= 62,9296 11; 69,17o/o de abundância) e 
6SCu (massa = 64,9278 11; 30,83o/o de abundância). Calcu.Je 
o peso atômico (massa atômica média) do cobre. 

2.25 (a) Qual o princípio básico que relaciona a espectrome
triade massa com os experimentos de raios catódicos de 
Thomson (Figura 2.4)? (b) Quais as legendas nos ejxos 
de um espectro de massa? (c) Para se obter o espectro de 
massa de un1 átomo, ele deve primeiro perder ou ga
nhar um ou mais elétrons. Qual a razão disso? 

2.26 O espectrôn1etro de massa da Figura 2.13 ten1 um ímã 
como um de seus componentes. Qual a finalidade desse 
ímã? (b) A massa atômica do Cl é 35,5 11. Entretanto, o 
espectro de niassa do CI (Figura 2.14) não mostra um 
pico correspondente a ela. Explique. (c) Un1 espectro de 
massa de átomos de fósforo (P) mostra apenas um pico 
correspondente à massa 31. O que você pode concluir 
dessa observação? 

2.27 O magnésio encontrado na natureza tem as seguintes 
abundâncias isotópicas: 

Isótopo Abundância Massa 

24Mg 78,99% 23,98504 

~g 10,00ºk 24,98584 
~g 11,01 º/o 25,98259 

(a) Qual a massa atôn1ica niédia do Mg? (b) Esboce o es
pectro de massa do Mg. 

2.28 A espectrometria de massa é mais comumente aplica
da para moléculas do que para áto1nos. Veremos no 
Capítulo 3 que o peso 111olec11/nr é aso.ma dos pesos atô
n1icos dos átomos na molécula. O espectro de niassa 
do 1-12 é obtido sob condições que evitam a decomposi
ção dos áton1os de H. Os dois isótopos de hidrogênio 
encontrados na natureza são 1H (massa = 1,00783 11; 

99,9885°/o de abundância) e 2H (massa = 2,01410 11; 

0,0115% de abundância). (a) Quantos picos o espectro 
de nlassa tem? (b) Dê as massas atômicas relativas de 
cada um desses picos. (c) Qual pico será o maior e qual 
será o 1nenor? 
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A tabela periódica; moléculas e íons 

2.29 

2.30 

2.31 

2.32 

2.33 

2.34 

2.35 

2.36 

2.37 

2.38 

2.39 

Para cada um dos seguintes elementos, escreva o símbo
lo químico respectivo, localize-o na tabela periódica e 
indique se é um n1etal, metalóide ou não-metal: (a) pra
ta; (b) héUo; (c) fósforo; (d) cádmio; (e) cálcio; (f) bromo; 
(g) arsênio. 
Localize cada um dos seguintes elementos na tabela pe
riódica, indique se é um metal, metalóide ou não-metal 
e dê o nome do elemento: (a) Li; (b) Se; (c) Ge; (d) Yb; (e) 
Mn; (f) Au; (g) Te. 
Para cada um dos seguintes elementos, escreva o símbo
lo químico respectivo, determine o nome do grupo ao 
qual ele pertence (Tobcla 2.3) e indique se é um metal, 
um metalóide ou uni não-metal: (a) potássio; (b) iodo; 
(c) magnésio; (d) argônio; (e) enxofre. 
Os elementos do grupo4A mostram uma mudança inte
ressante nas propriedades com o aumento do período. 
Dê o nome e o símbolo qlúmico de cada elemento no gru
po e classifique-o como não-metal, metalóide ou n1eta1 
O que podemos dizer sobre um co1nposto quando co
nhecemos sua fóm1ula n1fnlma? Que informação adicio
nal é transmitida pela fórmula molecular? E pela fórmula 
estrutural? Explique cada caso. 
Dois compostos tê1n a mesma fórmula mínima. Uma 
substância é um gás, e a outra, um líquido viscoso. Como 
é possível duas sub tândas com a mesma fórmula míni
ma possuírem proprit'dades notadamente diferentes? 
Determine as fórmulas molecular e mínima dos termos 
seguintes: (a) o solvente orgânico be11ze110, que possui 
seis átomos de carbono e seis átomos de hidrogênio. 
(b) O composto tetrncloreto de si/feio, que possui um áto
mo de silício e quatro de cloro e é usado na fabricação de 
chips de computador. 
Escreva as fórmulas molecular e minima dos termos se
guintes: (a) a substância reativa dibora110, que tem dois 
átomos de boro e seis átomos de hidrogênio; (b) o açúcar 
chamado glicose, que possui seis átomos de carbono, 
doze áto1nos de hidrogênio e seis de oxigênio. 
Quantos átomos de hidrogênio existem em cada uma das 
fórmulas: (a) C2H,OH; (b) Ca(CH3C00)2; (cl (NH4hP04? 
Quantos dos litomos indicados estão representados por 
cada fórn1u la quín1ica: (a) átomos de carbono e1n 
C2H~COOCH~ (b) átonlos de oxigênio em Ca(Cl03)i; 
(e) átomos de hidrogênio em (NH4) 21;P04? 
Escreva as fórn1ulas molecular e estrutural para os com
postos representados pelos seguintes modelos molecu
lares: 

(•) (b) 

(t:) (J) 

2.40 

2.41 

2.42 

2.43 

2 .. 44 

2.45 

2.46 

2.47 

2.48 

2.49 

2.50 

Escreva as fórmulas 1nolecular e estrutural para os com
postos representados pelos segujntes modelos molecu
lares: 

(a) (b) 

(e) (d) 

Escreva a fórmula mínima que corresponde a cada 
uma das seguintes fórmulas moleculares: (a) Al,Br · - "' {b) C.,H1w {e) C4H80 z; (b) r .o .w (e) C6H4Cl1; (f) 83N3t4· 
Na lista seguinte, encontre os grupos de compostos que 
têm a mesma fórmula mínima: CiH:i- 10 4, C2H~, ~H"' 

0 1, C3H., C4H0• 

Cada um dos seguintes elementos é capaz de formar um 
í~n ~m reações químicas. Recorrendo a uma tabela pe
nód1ca, determine a carga do íon mais estável de cada 
um deles: (a) AI; (b) Ca; (c) S; (d) !; (e) Cs. 
Usando a tabela periódica, determine a carga dos íons 
dos seguintes elementos: (a) Se; (b) Sr; (e) P; (d) K; (e) F. 

Usando a tabela periódica para guiá-lo, determine a fór
mula e o nome dos compostos formados pelos seguintes 
elementos: (a) Ga e P; (b) Li e H; (c) Ale l; (d) K e S. 
A carga mais comum associada com a prata em seus 
compostos é l +. Lndique as fórmulas mínimas que você 
esperari<i para os co1npostos formados entre Ag e (a) 
iodo; (b) enxofre; (c) flúor. 
Determine a fórmula mínima para os compostos iônicos 
formados por: (a) Ca2

• e Br; (b) NH~ e Cr; (c) Al}• e 
C2H30 2- ; (d) K" e SO/"; (e) Mg2

• e P04• • 

Determine as fórmulas químicas dos compostos for
mados pelos segl._!intes pares de íons: (a) NH4 te 50 2· ; 

(b) Cu· e 52
"; (c) La~ e F; (d) Ca2

• e P04 '-; (e) Hg/• eC03
1-. 

Determine se cada um dos seguintes conipostos é mo
lecu lar ou iônico: (a) B2 H6; ( b) C H10 H; (e) LiN03; 

(d ) Sc10_y (e) CsBr; (f) NOCI; (g) Nfv (h) Ag;iS04• 

Quais dos seguintes compostos são iônicos e quais são 
moleculares: (a) PFv (b) Nal; (e) SCl2; (d) Ca(N03) 2; 

(e) FcCI~ (f) LaP; (g) CoCO~ (h) N20 1? 
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2.51 Dê a fórmula quúnica para: (a) íon cloreto; (b) íon clora-
to; (e) ion perclorato; (d) ion hipoclorito. 

2.52 Selênio, um elemento nutricionalmente necessário em 
quantidades mmimas, forma compostos análogos ao 
enxofre. Dê nome aos seguintes íons: (a) SeO/-; (b) Se2

-; 

(e) HSe"; (d) HSeO~-. 

2.53 Dê nome aos seguintes compostos iônicos: (a) AIF3; 

(b) fe(OH)2; (e) Cu(N03h; (d) Ba(Cl04h; (e) Li3P04; (f) 
HgiS; (g) Ca(C2H 30 2)z; (h) Cr2(C01}:i; (i) K2Cr0~ (j) 
(NH4)2S04• 2.62 

2.54 Dê nome aos seguintes con1postos iônicos: (a) Li20; 
(b) Fe(C03)Ji (e) NaCIO; (d) (NH4)z503; (e) Sr(CN)i; (f) 
Cr(OH)Ji (gl Co(N01)z; (h) NaH2PO~ (i) KM.n04; (j). 
Ag2Cr20 7• 

2.55 Escreva a fórmula química para os seguintes con1postos: 
(a) óxido de cobre(!); (b) peróxido de potássio; (e) hidróxi
do de alumínio; (d) nitrato de zinco; (e) brometo de mercú
rio(!); (f) carbonato de ferro(JII); (g) hipobromito de sódio. 

2.56 Dê a fórmula química para cada um dos seguintes com
postos iônicos: (a) dicromato de potássio; (b) nitrato de 2.63 
cobalto(ll); (e) acetato de cromo(W); (d) hidreto de só-
dio; (e) hidrogenocarbonato de cálcio; (f) bromato de 
bário; (g) perclorato de cobre(TD. 

2.57 Dê o nome ou a fórmula quínúca, como apropriado, 
para cada um dos seguintes ácidos: (a) HBrOJi (b) HBr; 2.64 
(e) H3PO~ (d) ácido hipocloroso; (e) ácido iódico; (f) áci-
do sulfuroso. 

2.58 Dê o nome ou a fórmula química, como apropriado, 
para cada um dos seguintes ácidos: (a) ácido bromídri
co; (b) ácido sulfídrico; (e) ácido nitroso; (d) H 2CO;i; (e) 

HClOJi (f) HC:z.H30 2. 

2.59 Dê o nome ou a fórmula qtLímica, como apropriado, para 
cada uma das seguintes substâncias moleculares: (a) SFi; 2·65 

(b) IFsi (e) Xc03; (d) tetróxido de d.initrogê.nio; (e) cianeto 
de hidrogênio; (f) hexassulfeto de tetrafósforo. 

2.60 Os óxidos de nitrogênio são con1ponentes muito in1por
tantes na determinação da poluição urbana. Dê o nome 
de cada um dos seguintes compostos: (a) N20; (b) NO; 2·66 

(e) N02; (d) N20 5; (e) N20 4• 

2.61 Escreva a fórmula química para cada uma das substâncias 
químicas mencionadas nas seguintes descrições (use o 
encarte deste livro para encontrar os símbolos dos ele-

Exercícios a dicionais 

2.67 Descreva a principal contribuição para a ciencia de 
cada um dos seguintes cientistas: (a) Dalton; (b) Thom
son; (c) Millikan; (d) Rutherford. 
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n1entos que você não conhece): (a) carbonato de zinco 
pode ser aquecido para formar óxido de zinco e dióxido 
de carbono. (b) Tratamento de dióxido de silício com áci
do fluorídrico forma tetrafluoreto de silício e água. (e) 
Dióxido de enxofre reage com água para formar ácido 
sulfuroso. (d) A substância fosfeto de hidrogênio, geral
.mente chamada de fosfina, é tun gás tóxico. (e) Ácido per
clórico reage com cádmio para fonnar perclorato de cád
mio(II). (0 Brometo de vanádio(ll) é um sólido colorido. 
Suponha que você encontre as seguintes frases na sua lei
tura. Qual é a fórmula química para cada substância men
cionada? (a) Hidrogeno carbonato de sódio é usado como 
desodorante. (b) Hipoclorito de cálcio é usado em algu
mas soluções alvejantes. (c) Cianeto de hidrogênio é um 
gás n1uito venenoso. (d) Hidróxido de magnésio é usado 
como purgante. (e) Fluoreto de estanho(lI) vem sendo uti
lizado como aditivo de fluoreto em pastas de dente. (0 
Quando se trata sulfeto de cádm.io com ácido sulfúrico, 
vapores de sulfeto de hidrogênio s.:'io desprendidos. 
(a) O que é um hidrocarboneto? (b) Todos os hidrocarbo
netos são aJcanos? (e) Escreva a fórmula estrutural do eta
no (C2HJ. (d) 11-butano é o alcano com quatro átomos de 
carbono alinhados. Escreva a fórmula estrutural desse 
composto e determine suas fórmulas molecular e mínima. 
(a) Qual a terminação usada nos nomes dos a lcanos? (b) 
Todos os alcanos são hidrocarbonetos? (e) Escreva a Fór
mula estrutural para o propano (C3HJ. (d) 11-hexano é 
um alcano com todos os seus átomos de carbono em 
uma linha. Escreva a fórmula estrutural para esse com
posto e detem1ine suas fórmulas molecular e mínin1a. 
(Dica: Talvez você precise consultar a Tabela 2.6.) 
(a) O que é um grupo funcional? (b) Qual o grupo fun
cional que caracteriza um álcool? (c) Referindo-se ao 
Exercício 2.63, escreva a fórmula estrutural do n-buta
nol, o álcool resultante da substituição ein um átomo de 
carbono de uma das pontas do n-butano. 
(a) O que etano, etanol e etileno tên1 em con1un1? (b) 

Qual a diferença entre 1-propanol e propano? (e) Com 
base na fórmula estrutural para o ácido e tanóico apre
sentada no texto, proponha urna fórmula estrutural 
para o ácido propanóico. Qual sua fórmula molecular? 

(a) Se todas as gotas tiverem o mesmo tamanho, qual 
cairá mais lentamente a través do aparelho? (b) A partir 
desses dados, qual a melhor escoU1a para a carga do 
elétron en11l'an11on1bs? (c) Co1n base na resposta do item 
(b ), quantos elétrons existem em cada gota? (d) Qual é o 
fator de conversão entre rvar111on1bs e coulombs? 

L2.68l Suponha que um cientista repita o experimento da gota 
de óleo de Mlllikan, mas relate as cargas nas gotas 
usando uma unidade não usual (e imaginária) chama
da 1uan110111b (wa). Ele obtém os seguintes dados para 
quatro das gotas: 

Gota C.arga calculada (wa) 

3,84 xl~ 

2.69 O que é radioatividade? Mostre se você concorda ou 
discorda da seguinte a fiTmação, e dê suas razões: a d es
coberta da radiotividade por Henri Becquerel mostra 
que o á tomo não é indivisível como se acreditou por 
tanto tempo. 

A 

B 

e 
D 

2.70 
4,80 xlO-s 

2,88 X ]0-8 

8,64X10-8 

Como Rutherford interpretou as seguintes observações 
feitas durante seus experimentos de dispersão de partí
culas a? (a) A maioria das partículas a não é muito des
viada quando passava pela película de ouro. (b) Poucas 
partículas a eram desviadas co1n um ângulo muito 
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grande. {c) Quais cüierenças você esperaria se fosse 
usado uma película de berílio em vez de uma película 
de ouro no experimento de dispersão de partículas a? 

[2.71J Uma partícula a é o núcleo de um átomo de 4H e. (a) 

Quantos prótons e nêutrons existem em uma partícula 
a? (b) Que força mantém os prótons e nêutrons juntos 
em uma partícula a? (e) Qual é a carga, em unidades de 
carga eletrônica, em uma partícula a? (d) A relação car
ga- massa de uma partícula a é 4,8224x104 C/ g. Basea
do na carga da partícula, calcule sua massa em gramas 
e em 11. (e) Usando os dados da Tabela 2.1, conipare sua 
resposta ao item (d) com a soma das massas de uma 
partícula subatômica incüvidual Você pode explicar a 
diferença na massa? (Se não, abordaremos tais cüferen
ças de massa com mais detalhes no Capítulo 21.) 

2.72 A abundância natural do 31-le é 0,000137°/o. (a) Quantos 
r,rótons, nêutrons e elétrons existeni em um átomo de 
He? (b) Com base na soma das massas de suas partícu

las subatômicas, qual você espera ser mais pesado, um 
átonio de 3He ou un1 de 3H (também chamado de trí
tio)? {e) Com base em sua reposta para o item (b), que 
precisão seria necessária para um espectrômetro de 
massa ser capaz de diferenciar entre os picos relativos 
ao 1-Ie - e 3W? 

2.73 U1n cubo de ouro que tem l ,00 cni de lado tem massa de 
19,3 g. Um único átomo de ouro tem massa de 197,0 11. 

(a) Quantos á tomos de ouro há nesse cubo? (b) A partir 
da i1úormação dada, calcule o diâmetro em Á de um 
único átomo de ouro. (e) Quais suposições você fez 
para chegar à resposta do item (b)? 

2.74 O diâ1netro do átomo de rubídio é 4,95 À. Considera
remos duas maneiras cüferentes de colocar os átomos 
em uma superfície. No arranjo A, todos os átom.os es
tão alinhados uns com os outros. O arranjo B é cha
mado arranjo de e111pncotnn1e11to denso porque os 
á tomos situam-se nas depressões formadas pela fileira 
de átomos anterior: 

• • • • ••••••• .+.+.+. 
••••••• 

(a) 

• • • • Â A. A . .... "• ... 
.4 .4 .4 • T. ,.. "• 

• .4 ..4 . "'• "• "'• 
(b) 

(a) Usando o arranjo A, quantos átomos de Rb pode
riam ser colocados em uma superfície quadrática que 
tem 1,0 cm de lado? (b) Quantos átomos de Rb pode
riam ser colocados eni unia superfície quadrática de 1,0 
cm de lado usando o arranjo B? (e) Qual o fator de au
mento no número de átomos quando se muda do ar
ranjo B para o arranjo A? Se passarmos para três 
dimensões, qual arranjo levaria a unia maior densidade 
para o metal Rb? 

2.75 (a) Acei tando as dim.ensões do núcleo e do átomo 
mostradas na Figura 2.12, qual fração do vo/11111e de um 
átomo é ocupada pelo núcleo? (b) Usando a massa do 
próton da Tabela 2.1 e admitindo que seu diâmetro é 
1,0 x 10-15 m, calc1.1 le a densidade de um próton em 
g/cm3. 

2.76 O elemento oxigênio teni três isótopos naturais, com 8, 
9 e 10 nêutrons no núcleo, respectivamente. (a) Escreva 
os símbolos químicos comple tos para esses três isóto
pos. (b) Descreva as semelhanças e cüferenças entre os 
três tipos de átomos de oxigênio. 

2.77 Os químicos normalmente usam o temio 11mssa 11tô111icn 
em vez de 111nssn ntô111icn 111~dia . Mencionamos no texto 
que o último termo é mais correto. Considerando as 
unidades de peso e massa, você pode expl icar por que 
esse termo é n1ais correto? 

2.78 O gálio constitui-se de dois isótopos naturais com mas
sas de 68,926 e 70,925 11. (a) Quantos prótons e quantos 
nêutrons existem no núcleo de cada isótopo? Escreva o 
súnbolo atômico completo para cada um, mostrando o 
número atômico e o número de massa. (b) A massa a tô
mica média do gálio é 69,72 11. Calcule a abundância de 
cada isótopo. 

[2.79] Usando uma referência apropriada como, por exemplo, 
o CRC Ha11dbook of Che111istry a11d Physics, procure as se
guintes informações para o níquel: (a) o número de isó
topos conhecidos; (b) as massas a tômicas (eni 11) e a 
abundância dos cinco isótopos mais abundantes. 

(2.801 Existem dois isótopos diferentes para os átomos de bro
mo. Sob condições normais, bronio e lementar consiste 
de niolécuJas de Br2 (Figura 2.19) e a massa de uma mo
lécula de Br2 é a soma das massas de dois átomos em 
uma molécula. O espectro de massa de Br2 consiste de 
três picos: 

Massa (11) 

157,836 

159,834 

161,832 

Tamanho relativo 

0,2569 

0,4999 
0,2431 

(a) Qual a origem de cada pico (qual a constituição 
de cada isótopo)? (b) Qual a massa de cad a isótopo? 
(e) Determine a massa niolecular média de uma molé
cula de Br2• (d) Determine a massa a tômica média de 
um átomo de bromo. (e) Calcule as abundâncias dos 
dois isótopos. 

2.81 É comum em espectrometria de massa admitir que a 
massa de um cátion é igual à massa do átomo que lhe 
deu origem. (a) Usando os dados da Tabela 2.1, deter
m.ine o número de algarismos significativos que deve 
ser relatado antes que a diferença nas massas de 1H e 
1H- seja considerável. (b) Qual porcentagem da rnassa 
de um áto1110 de 1H o elétron representa? 

2.82 Bronze é uma liga metálica geralmente usada para apli
cações decorativas e em escultura. Um bronze típico 
compõe-se de cobre, estanho e zinco com quantidades 
inferiores de fósforo e chun1bo. Localize cada um des
ses cinco elementos na tabela periódica, escreva seus 
símbolos e identifique o grupo da tabela periódica ao 
qual eles pertencem. 

2.83 A partir d a seguinte lista de elementos - Ar, H, Ga, 
AJ, Ca, Br, Ge, K, O - escolha aquele que melhor se 
encaixa em cada descrição; use cada elemento apenas 
unia vez: (a) metal a lcalino; (b ) metal alcalino terroso; 
(e) gás nobre; (d) halogênio; (e) metalóide; (0 não-me
tal listado no grupo lA; (g) metal que forma um íon 
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3+; (h) não-metal que forma um íon 2-; (i) elemento 
parecido com o a lumínio. 
Os primeiros átomos de seabórgio (Sg) fo ram identifi
cados em 1974. O isótopo de Sg com maior meia-vida 
tem um número de massa de 266. (a) Quantos prótons, 
elétrons e nêutrons existen1 no nuclídeo de 266Sg? (b) Os 
áton1os de Sg são n1uito instáveis e toma-se difícil estu
dar as propriedades desse elemento. Baseado na posi
ção do Sg na tabela periódica, con1 qual elemento ele 
mais se parece em s uas propriedades químicas? 
Entre as estruturas moleculares aqui apresentadas, 
identifique a que corresponde a cada uma das seguin
tes espécies: (a) gás cloro; (b) propano, C3Hsi (c) íon nj
trato; (d ) trióxido de enxofre; (e) cloreto de metila, 
CH3CI. 

(i) (ii) 

(iii) (iv) 

(v) 

2 .. 86 Preencha as lacunas da seguinte tabela: 

Símbolo m2Ru3· Ce 

Prótons 34 76 
Nêutrons 46 116 74 82 
Elétrons 36 54 

Carga líquida 2+ ] - 3+ 

2.87 Dê o nome dos seguintes óxidos. Considerando que os 
compostos são iônicos, que carga está associada ao 
e le mento metálico em cada caso? (a) NiO; (b) Mn02; 

(e) Cr20~ (d) Mo03. 

2.88 O ácido iódico tem fórmula molecular HI03• Escreva 
as fórmulas para os seguintes: (a) âruon iodato; (b) ãruon 
periodato; (c) ânion hipoidito; (d) ácido hipoidoso; 
(e) ácido periódico. 
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2.89 Os elementos em um mesmo grupo da tabela periódica 
freqüentemente fonnam oxiânions com a mesn1a fór
mula geral. Os ãnions também recebem os nomes de 
maneira análoga. Baseado nessas observações, sugira 
uma fórmula química ou nome, como apropriado, para 
cada um dos seguintes íons: (a) BrO~-; (b) Se03

2
-; (e) íon 

arsenato; (d) íon rudrogenotelurato. 
2.90 Dê os nomes químjcos de cada um dos segt1intes com

postos con1uns: (a) Na.Cl (sal de cozinha); (b) NaHC03 
(bicarbonato de sódio); (e) NaOCI (presente en1 vários 
alvejantes); (d ) NaOH (soda cáustica); (e) (NH~)zC03 
(sais aromáticos); (f) CaS04 (gesso calcinado). 

2.91 Muitas substâncias comuns têm nomes vulgares e não 
sistemáticos. Para cada uma das segt1intes, dê o nome 
sitemático correto: (a) salitre, KNO:Y (b) barrilha, 
Na2C03; (e) cal, CaO; (d) ácido muriático, HCl; (e) sal de 
Epsom, MgSO~; (f) lei te de n1agnésia, Mg(OH)2• 

2.92 Muitos íons e compostos têm nomes muito parecidos e 
existe grande possibilidade de confundi-los. Escreva as 
fónnulas químicas corretas para distingui-los: (a) sulfe
to de cálcio e hidrogenossulfeto de cálcio; (b) ácido bro
mídrico e ácido brômíco; (e) rutreto de alumínio e 
nitrito de alumlnio; (d) óxido de ferro(Tl) e óxido de fer
ro(ill); (e) an1ônia e íon amônio; (f) sulfito de potássio e 
bissulfito de potássio; (g) cloreto mercuroso e cloreto 
mercúrico; (h) ácido clórico e ácido perclórico. 

(2.93] Usando o CRC Handbook of Clte111istry and Physics, en
contre a densidade, o ponto de fusão e o ponto de ebuli
ção para (a) PFy (b) SiO_v (e) etanol, CaH60. 

2.94 Hidrocnrbo11etos nro1111íticos são hidrocarbonetos deriva
dos do benzeno (C6HJ. A fórmula estrutural para o 
benzeno é a seguinte: 

H 
1 

H, ~C'- / H e e 
1 11 

/e~ /e, 
H C H 

1 
H 

(a) Qual é a fórmula mínima do benzeno? (b) O benze
no é um ai cano? Explique resumidamente sua resposta. 
(e) O álcool derivado do benzeno, chaa1ado fe110/, é usa
do como desinfetante e anestésico tópico. Proponha 
uma fórmula estrutural para o fenol e determine sua 
fóm1ula molecular. 

[2.95] O benzeno (C6H., veja o exercício anterior) contém 
0,9226 g de carbono por grama de benzeno; a massa 
restante é rudrogênio. A tabela a segtúr lista o conteú
do de carbono por grama de substância para vários 
ou tros hidrocarbonetos aromáticos: 

Hidrocarboneto 
aromático 

Xileno 

Bifenil 

Mesitileno 

Tolueno 

G ramas de carbono por 
g ran1a de hldrocarboneto 

0,9051 

0,9346 
0,8994 
0,9125 
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(a) Para o benzeno, calcule a 1nassa de H que combina 
com 1 g de C. (b) Para os hidrocarbonetos listados na 
tabela, calcule a n1assa de H que combina com 1 g de C. 
(c) Comparando os resultados do item (b) com os do 
item (a), determine as razões dos menores nún1eros de 
átomos de hidrogênio por átomo de carbono para os hi
drocarbonetos na tabela. (d) Escreva as fórn1ulas míni
mas para os hidrocarbonetos na tabela. 

2.96 O composto ciclo-hexn110 é um alcano no qual seis áto
mos de carbono formam um ciclo. A fórmula estrutural 
incompleta é a seguinte: 

(a) Complete a fórmula estrutural para o ciclo-hexano. 
(b) A fórmula molecular do ciclo-hexano é a mesma do 
11-hexano, na qual os átomos de carbono estão em uma 
linha reta? Se possível, comente sobre a razão de quais
quer diferenças. (e) Proponha uma fórmula estrutural 
para o ciclo-hexn110/, o álcool derivado do ciclo-hexano. 
(d) Proponha uma fórmula estrutural para o ciclo-he,re-
110, que tem uma ligação dupla carbono-carbono. Ele 
tem a mesma fónnula molecular do ciclo-hexano? 

2.97 A tabela periódica ajuda a organizar o comportamento 
quín1ico dos elementos. Por meio de discussão de sala 
de aula ou co1no um pequeno trabalho, descreva como a 
tabela periódica é organizada e cite tantas maneiras 
quaJ1tas você possa imaginar nas quais a posição de um 
elemento na tabela relaciona-se com suas propriedades 
químicas e físicas. 



Capítulo 

Estequiometria: 
cálculos com fórmulas - ,,, . e equaçoes qu1m1cas 

O Cap11 ulo 2 vimos que podemos representar as substâncias por 
suas fórmulas químicas. Apesar de fórmulas químicas serem invariavelmente 
mais curtas do que os nomes, não são meramente abreviaturas. Codificadas 
em cada fórmula quúnica estão importantes informações sobre as substâncias 
que elas representam. 

Neste capítul.o, examinamos vários usos importantes das fórmulas quími
cas, como os enumerados no quadJ·o "O que está por vir". A área de estudo 
que examinaremos é conhecida como estequiometàa, non1e derivado das pa
lavras gregas stoiclieion ('elemento') e 111etron ('medida'). Estequiometria é uma 
ferramenta essencial na qu.ímica. Problen1as tão d iversos como medir a con
centração de ozônio na atn1osfera, determinar o rendimento potencial de ouro 
a partir do mineral e avaliar diferentes processos para converter carvão em 
combustíveis gasosos são solucionados con1 prinápios de estequiometria. 

A estequio1netria é baseada em entendimento de 1nassas atômicas (Seção 
2.4) e em um princípio fundan1ental, a lei da conservação da massa: A n1nssn 
total de ur11n substfincin presente no fi11al de 11111n reação qufn1icn é n 111es111a 111nssa total 
do i11ício dn rençiío. O nobre francês e cientista Antonie Lavoisier (Figura 3.1) 
descobriu essa importante lei química no final do século XVI. Em um 1.ivro de 
química publicado em 1789, Lavoisier expôs a lei nesta maneira eloqüente: 
"Podemos formulá-la como uma máxima incontestável que, em todas as ope
rações a rtificiais e naturais, nada se cria; existe a mesma quantidade de n1atéria 
antes e depois do experimento". 

Com o avanço da teoria atômica, os químicos passaram a entender a base da 
lei da conservação da massa: Os áto111os não são ne111 criados ne111 destruídos d11r1111te 
qualquer reação quínricn. Assim, o mesmo conjunto de átomos está presente tanto 
antes quanto depois da reação. As mudanças que ocorrem durante qualquer rea
ção é simplesmente um rearranjo dos átomos. Começamos nossa abordagem 
neste capítulo, examinando como fórmulas e reações quúnicas são usadas para 
represe.ntar o rearranjo dos átomos que ocorre nas reações quúnicas. 

..,. O que está por vir .,. 

• Começamos abordando a forma 
de se utilizar fórmulas químicas 
para escrever equações que 
representam reações. 

• Depois utilizaremos fórmulas 
químicas para relacionar as 
n1assas das substâncias com os 
números de átomos, moléculas 
ou íons que elas contêm, o que 
nos levará ao conceito crucial
mente importante de mol. Um 
mol é 6,022 x 1 O" objetos (áto
mos, moléculas, íons etc.). 

• Aplicaremos o conceito de mol 
para determinarmos fórmulas 
qlúmicas a partir dus massas de 
cada elemento em certa quanti
dade de um composto. 

• Utilizaremos a informação quan
titativa incrente a fórmulas e 
equações químicas com o conceito 
molar para prevermos as quanti
dades de substâncias consumi
das e/ou produzid115 em reações 
químicas. 

• Uma situação especial vem à 
tona quando um dos reagentes é 
totalmente consumido antes dos 
outros, e a reação pára, deixan
do parle do 1naterial inicial en1 
excesso sem reagir. 
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. . 

Figura 3.1 Antoine Lavoisier 
(1734-1794) conduziu muitos 
estudos importantes sobre reações 
de combustão. Infelizmente, sua 
carreira foi interrompida cedo pela 
Revolução Francesa. Ele era 
membro da nobreza francesa e 
trabalhava como cobrador de 
impostos. Foi guilhotinado em 
1 794 durante os meses finais do 
Reino do Terror. Atualmente, ele é 
considerado o pai da química 
moderna por ter conduzido 
experimentos cuidadosamente 
controlados e por ter utilizado 
formas de medidas quantítativas. 

3.1 Equações químicas 

As reações quírrdcas são representadas de forma concisa pelas equações 
químicas. Quando o hidrogênio (H2) entra em combustão, por exemplo, reage 
com o oxigênio (02) do ar para formar água (~O) (figura 3.2). Escrevemos a - " . - . equaçao qu1m1ca para essa reaçao como a seguir: 

2H 20 [3.1] 

Lemos o sinal+ como 'reage com' e a seta como 'produz'. As fórmulas quí-
1nicas à esquerda da seta representam as substâncias de partida, chamadas rea
gentes. As fórmltlas químicas à direita da seta representam as substâncias pro
duzidas na reação, chamadas produtos. Os números diante das fórmulas são 
os coeficientes. (Como em uma equação algébrica, o numeral 1 em geral não é 
escrito.) 

Uma vez que os átomos não são formados nem destruídos em uma reação, 
a equação química deve ter um número igual de átomos de cada elemento de 
cada lado da seta. Quando essa condição é satisfeita, diz-se que a equação está 
bala11cenda. No lado direito da Equação 3.1, por exemplo, existem duas molé
culas de H20, cada uma delas constitui da de dois átomos de hidrogênio e um 
átomo de oxigênio. Portanto, 21-120 (lê-se: "duas moléculas de água") contêm 
2 x 2 = 4 átomos de H e 2 x 1= 2 átomos de O, como visto no desenho à margem. 
Já que existem também quatro átomos de H e dois átomos de O do lado es
querdo da equação, ela está balanceada. 

Uma vez que sabemos as fórmulas dos reagentes e produtos em uma rea
ção, podemos escrever a equação não-balanceada. Então fazemos o balancea
mento da equação determinando os coeficientes que fon1ecem n(uneros iguais 
de cada tipo de átomo de cada lado da equação. Geralmente, uma equação ba
lanceada deve conter os menores coeficientes i11teiros possíveis. 

Ao balancear equações, é importante entender as diferenças entre um coe
ficiente diante de uma fórmula e un1 índice inferior na fórmula. Recorra à Fi-

+ - gura 3.3. Observe que trocando um indice inferior em uma fórmula - de H20 
para I-120 2, por exemplo - a identidade do produto químico é modificada. A 
substância fl20 2, peróxido de hidrogênio, é bem diferente de água. f11dices infe
riores nunca deve111 ser111udndos ao balancear 11rnn equação. Ao contrário, colocar 

um coeficiente na frente de uma fórmula quio1ica muda apenas a quantidade, e não a identidade das substâncias. Por
tanto, 2H20 significa duas moléculas de água, 31-120 significa três moléculas de água e assim por diante. 

Para ilustrar o processo de balanceamento de equações, considere a reação que ocorre quando o metano (CH~), 

o prfilcipal componente do gás natural, queima-se ao ar para produzir o gás dióxido de carbono (C02) e vapor de 
água (H20). Esses dois produtos contêm áton1os de oxigênio que vêm do 0 2 do ar. Dizemos que a combustão ao ar 
é 'favorecida pelo oxigênio', sig:rúficando que o oxigênio é um reagente. A equação não-balanceada é 

Figura 3.2 Combustão do gás 
hidrogênio. O gás é borbulhado por 
uma solução de sabão formando 
bolhas cheias de hidrogênio. 
Enquanto as bolhas flutuam para a 
superffcie, elas são queimadas por 
uma vela em um bastão longo. A 
chama de cor laranja deve-se à 
reação do hidrogênio com o 
oxigênio do ar e resulta na formação 
de vapor de água. 

c;t ATIVIDADE 
~'j Leitura de uma reação química 

CH4 + 0 2 -~ C02 + H20 (não-balanceada) [3.2] 
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Símbolo Figura 3 .3 Ilustração da diferença 
' . Significado qiurruco Con1posição entre um índice inferior em uma 
~ fórmula química e um coeficiente 

H20 Un1a molécula Dois áton1os de H 
diante da fórmula. Note que o 
número de átomos de cada tipo de água: e um átomo de O (lístado ao lado de composição) é 
obtido pela multiplicação do 

2H20 Duas moléculas Quatro átomos de H coeficiente pelo índice inferior 
de água: e dois átomos de O associado a cada elemento da 

fórmula. 
Hi02 Uma molécula Dois átomos de H 

de peróxido de e dois átomos de O 
hidrogênio: 

Geralmei1te é melhor balancear primeiro os elementos que aparecem em um menor número de fórmulas quí
micas de cada lado da equação. No nosso exemplo, tanto o C quanto o H aparecem em apenas um reagente e, sepa
radamei1te, em um produto cada um, portanto começa.mos examinando o CH4• Vamos considerar primeiro o 
carbono e depois o hidrogênio. 

Uma molécula de CH4 contém o mesmo número de átomos de C (um) que uma molécula de C02. Portanto, os 
coeficientes para essas substâncias deve1n ser os mesmos e escolhemos 1 para ambos à medida que começamos o 
processo de balanceamento. Entretanto, o reagente CH4 contém mais átomos de H (quatro) que o produto H20 
(dois). Se colocamos um coeficiente 2 diante de .H20, existirão quatro átomos de H em cada lado da eq1.1ação: 

Crl4 + 0 2 --+ C02 + 2H20 (não-balanceada) (3.31 

Nesse estágio, os produtos têm mais átomos de O (quatro- dois de cada C02 e dois da 2H20) do que os rea
gentes (dois). Se colocamos o coeficiente 2 diante do 0 2, completamos o balanceamento fazendo o número de áto
mos de O ser igual em ambos os lados da equação: 

[3.4] 

A visão molecular da equação balanceada é mostrada na Figura 3.4. 
O método adotado para balancear a Equação 3.4 é, em grande parte, de tentativa-e-erro. Balanceamos cada 

tipo de átomo sucessivamente, ajustando os coeficientes como necessário. Esse método funciona para a maioria 
das equações químicas. 

Normalmente informações adicionais são indtúdas nas fórmttlas em equações balanceadas para indicar o esta
do físico de cada reagente e produtos. Usamos os símbolos (g), (/), (s) e (aq) para gás, liquido, sólido e soluções 
aquosas (água), respectivamente. Portanto, a Equação 3.4 pode ser escrita 

Algumas vezes as condições (como temperatura ou pressão) sob as quais a reação ocorre aparecem acima ou 
abaixo da seta da reação. O símbolo 6. é, em geral, colocado acima da seta para indjcar o uso de aquecimento. 

Uma molécula + Duas n10Léculas 
de metano de oxigênio 

+ 

+ 

(~~) (40) 

Uma molécula 
de dióxido de 
carbono 

C02 

(~~) 

+ 

+ 

+ 

Duas rnoléculas 
de água 

2H20 

(~~) 

Figura 3.4 Equação química 
balanceada para a combustão de 
CH~. Os desenhos das moléculas 
envolvidas chamam a atenção para 
a conservação dos átomos pela 
reação. 

~ 
ATIVIDADES 
Leítura de uma equação química 
balanceada, Contagem de 
átomos, Balanceamento de 
equações 
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FILME 
Sódio e potássio na água 

COMO FAZER 3.2 

COMO FAZER 3.1 

Faça o balanceamento da seg.únte equação: 

Na(s)+ H20(/) NaOH(nq)+ H,(g) 

Solução Começan1os pela contagen1 dos áton1os de cada tipo nos dois lados da 
seta. Os átomos de Na e O estão balanceados (um Na e um O de cada lado), mas 
existem dois átomos de H à esquerda e três áton1os de H à direita. Para au1nentar o 
número de átomos de R à esquerda, colocamos o coeficiente 2 em frente de H 20: 

Na(s) + 2H20(/) NaOH(nq) + H2(g ) 

Esta escolha é uma tentativa inicial, mas coloca-nos no caminho certo. Agora que temos 
2~0, precisamos recuperar o balanceamento dos átom.os de O. Podeo1os recuperá-lo 
indo para o outro lado da equação e colocando um coeficiente 2 diante de NaOH: 

Na(s)+ 2H20(/) 2NaOH(aq)+ H2(g) 

lsso faz com que os átomos de H fiquem balanceados, mas requer que voltemos 
para a esquerda e coloquemos um coeficiente 2 diante de Na para que os átomos de 
Na fiquem balanceados novamente: 

2Na(s) + 2H,O(/) 2Na0H(aq) + J:Ia(g) 

Final.mente, conferi.mos o nún1ero de áton1os de cada e lemento e encontramos que 
temos dois átomos de Na, quatro átomos de H e dois átomos de O em cada lado da 
equação. A equação está balanceada. 

PRATIQUE 

Faça o balanceamento das segui.ntes equações determinando os coeficientes não for
necidos: 

(a} _ Fe(s) + _ 0 1(g) _ Fe20 , (s) 
(b) _C2H~(s) + _ 0 2(g) _C02(g) +H20(g ) 

(c) _ Al(s) + _ HCl(ag) _ Al03(aq) + H1(g) 

Respostas: (a) 4, 3, 2; (b) l, 3, 2, 2; (e) 2, 6, 2, 3. 

Os diagramas a seguir representam un1a reação quimica na qual as esferas vermelhas são átomos de oxigênio e as 
esferas azui.s são á tomos de nitrogênio. (a) Escreva as fórmulas quin1icas para os reagentes e produtos. (b) Escreva a 
equação balanceada para a reação. (c) O diagrama é consistente com a lei da conservação de massa? 

-
-
• • 

Solução (a) A caixa da esquerda, que representa os reagentes, contém dois tipos de moléculas, aquelas constituídas 
por dois átomos de oxigênio {OJ e aquelas constituídas por um átomo de nitrogênio e um átonio de oxigênio (NO). 
A caixa da direita, que representa os produtos, contém apenas uma molécula composta de um átomo de nitrogênio e 
doi.s átomos de oxigênio (N02). 

(b) A equação química não-balanceada é 

0 2 + NO - -+ N02 (não-balanceada) 

Nessa equação, existem três átomos de O do lado esquerdo da seta e dois átomos de O do lado direito da seta. Pode
mos au1nentar o número de átomos de O colocando um coeficiente 2 do lado dos produtos: 

0 2 +NO 2N02 (não-balanceada) 

Agora existem dois átomos de N e quatro átomos de O à direita. Colocar um coeficiente 2 na frente do NO faz com que 
tanto os átomos de N quanto os átomos de O fiquem balanceados: 

0 2 + 2NO 2N02 (balanceada) 
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(c) A caixa da esquerda (reagentes) contém. quatro moléculas de 0 2 e o.ito moléculas de NO. Portanto, a razão molecu
lar é um 0 2 para cada dois NO, como exigido pela equação balanceada. A caixa da direita {produtos) contém oito mo
léculas de N02• O níunero de moléculas de N02 à direita é igual ao número de moléculas de NO à esquerda, como a 
equação balanceada exige. Contando os átomos, encontramos oito átomos de Nem oito moléculas de NO na caixa da 
esquerda. Existem 4 x 2 = 8 átoa1os de O nas moléculas de 0 2 e oito átomos de O nas 1noléculas de NO, perfazendo um 
total de 16 átomos de O. Na caixa da direita, encontramos oito átomos deN e 8 x 2=16 átomos de O em oito moléculas 
de N02• Un1a vez que existem núa1eros iguais de átomos de N e de O nas duas caixas, o desenho é consistente com a lei 
da conservação de massa. 

PRATIQUE 

Para ser consistente com a lei da conservação de massa, quantas moléculas de NH3 devem ser mostradas na caixa da 
direita do seguinte diagrama? 

? 
• 

R.esposta: Seis moléculas de NHy 

3.2 Alguns padrões simples de reatividade química 

Nessa seção examinaremos três hpos simples de reações que veremos com freqüência no decorrer do capítulo. 
A primeira razão para examinar essas reações é nos famiJiarizarn1os n1ais con1 reações químicas e suas reações ba
lanceadas. A segunda razão é considerar como podemos prever os produtos de algumas reações sabendo apenas 
seus reagentes. O segredo para prever os produtos formados em determinada combinação de reagentes é reconhe
cer padrões gerais de reatividade química. Reconhecer u n1 padrão de reahvidade para urna classe de substância 
fornece um entendimento mais amplo do que simp1esmente decorar um grande número de reações não relaciona
das entre si. 

Reações de combinação e decomposição 
A Tabela 3.1 resume dois tipos siinples de reações: reações de combinação e de decomposição. Em uma rea

ção de combinação duas ou mais substâncias reagem para forn1ar u1n. produto. Existem vários exemplos de tais 
reações, especialmente aquelas nas quais os elemen tos se combinam para formar compostos. Por exemplo, mag
nésio metálico queima-se ao ar com uma claridade ofuscante para produzir óxido de magnési.o, como mostrad.o 
na Figura 3.5: 

TABELA 3.1 Reações de combinação e decomposição 

Reações de combinação 

A + B > C 

C(s) + 0 2(g ) C02( g) 

2NH3(g ) 

Ca0H2(s) 

Nz(g) + 3Hz(g) 

Ca0(s)+ H20(/) --+ 

Reações de decomposição 

C A+B 
2K003(s) 

PbC03(s) 

Cu(OH)2(s) - -+ 

2KO(s) + 302(g) 

PbO(s) + C02(g) 

CuO(s) + H20(/) 

Dois reagentes se combinam para 
formar um único produto. Muitos 
elementos reagem com outros dessa 
n1aneira para formar con1postos. 

Um único reagente quebra-se para 
formar duas ou mais substâncias. 
Muitos compostos reagem dessa 
maneira quando aquecidos. 

FILMES 
Reações com oxigênio, 
Formação de água 
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2M g 

+ 

Figura 3.5 Quando o magnésio metálico se queima, os átomos de Mg reagem com moléculas de 0 2 do ar para formar 
óxido de magnésio, MgO, um sólido iônico: 2Mg(s) + 0 2(g) 2MgO(s). As fotos mostram o que se vê no laboratório. 
O cordão de metal de magnésio (à esquerda) é envolto em oxigênio do ar, e, enquanto e le se queima, uma chama intensa 
é produzida. Ao final da reação, sobra uma fita bem frágil de um sólido branco, MgO. Os modelos mostram a visão em 
nível atômico dos reagentes e produtos. 

Figura 3.6 
A decomposição da azida de 
sódio, NaN3(s), é usada para 
inflar airbags de automóveis. 
Quando ela é inflamada de 
maneira adequada, o NaN3 
se decompõe rapidamente, 
formando gás nitrogênio, 
N2{g), que expande o 
airbag. 

2Mg(s)+02 (g) ---+ 2Mg0(s) [3.6) 

Essa reação é usada para produzir a chama brilhan
te gerada por sinais luminosos. 

Quando uma reação de combinação ocorre entre 
un1 n1etal e um não-n\etal, como na Equação 3.6, o pro
duto é um sólido iônico. Relembre que a fórmula de um 
composto iônico pode ser deternlinada a partir das car
gas dos fons envolvidos. - (Seção 2.7) 

Quando o magnésio reage com o oxigênio, por 
exemplo, o magnésio perde elétrons e forma o íon mag
nésio, Mg .. 2. O oxigênio garu1a elétrons e forma o íon óxi
do, 0 2

- . Portanto, o produto da reação é MgO. Você 
deve ser capaz de reconhecer se uma reação é de com

binação e prever os produtos de uma reação de combinação na qual os reagentes são um metal e não-metal. 
Em uma reação de decomposição wna sttbstânci.a sobre uma reação para produzir outras ou mais substâncias. 

Muitos compostos sofrem reações de decomposição quando aquecidos. Por exemplo, muitos carbonatos metálicos 
decompõem-se para formar óxidos metálicos e dióxido de carbono quando aquecidos: 

CaC03(s) --+ CaO(s)+C02 (g) (3.7] 
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A decomposição de CaC03 é um importante processo comercial. Calcá.rio ou conchas do mar, constituídos 
basicamente de CaCO:v são aquecidos para preparar CaO, o qual é conhecido como cal ou cal viva. Mais de 2,0 x 
1010 kg (22 milhões de toneladas) de CaO são usadas nos Estados Unidos anualmente, sobretudo para fabricar vi
dro, obter ferro a partir de seu minério e produzir argamassa para assentar tijolos. 

A decomposição da azida de sódio (NaNJ libera N 2(g) rapidamente. Essa reação é usada para end1er os nirbags 
de segurança nos automóveis (Figura 3.6): 

2NaN
3
(s) (3.8) 

O sistema é desenvolvido de forma que um impacto aqueça uma tampa detonadora, que por sua vez causa a 
decomposição explosiva do NaN3. Uma pequena quantidade de NaN3 (aproximadamente 100 g) forma grande 
quantidade de gás (aproximadamente 50 L). Abordaremos os volumes dos gases produzidos em reações químicas 
na Seção 10.5. 

COMO FAZER 3.3 

Escreva as equações balanceadas das seguintes reações: (a) A reação de combinação que ocorre quando o lítio metáli
co reage com o gás flúor. (b) A reação de decon1posição que ocorre quando o sólido carbonato de bário é aquecido. 
(Dois produtos são formados: um sólido e um gás.) 

Solução (a) O sin1bolo para o litio é Li. Com exceção do mercúrio, todos os n1etajs são sólidos à temperatura 
an1biente. O flúor existe como urna molécula diatômica (veja Figura 2.19). Portanto, os reagentes são Li(s) e F2(g). O produto 
consistirá de um metal e um não-metal, logo esperamos que ele seja um sólido iônico. Os íons de lítio têm carga 1 +, Li', 
enquanto os íons fluoreto têm carga 1- , F. A fórmula química para o produto é LiF. 

A equação química balanceada é 
2LiF(s) 

(b) A fórmula química para o carbonato de bário é BaC03. Como dito no texto, n1uitos carbonatos decompõen1-se para 
formar óxidos metálicos e dióxido de carbono quando aquecidos. Na Equação 3.7, por exemplo, CaC03 decompõe-se 
formando CaO e C02• Assim, esperamos que BaC03 se decomponha em 13a0 e C02• Além disso, tanto o bário quanto o 
cálcio pertencem ao grupo 2A da tabela periódica, o que sugere n1ais amda que eles reajam do mesmo modo: 

BaC03(s) UaO(s) + C01(g) 

PRATIQUE 

Escreva as equações quin1icas balanceadas para as seguintes reações: (a) sulfeto de mercúrio(ll) sólido decompõe-se 
e:in seus elementos constitumtes quando aquecido. (b) A superfície do aJummio metálico sofre uma reação de combi
nação com o oxigênio do ar. 
Respostas: (a) HgS(s) Hg(/) + S(s); Cb) 4AJ(s) + 301(s) 2Al103(s~ 

Combustão ao ar 
As reações de combus tão são reações rápidas que produzem uma chama. A mruoria das reações de combustão 

que observamos envolve 0 2 do ar como reagente. AEquação3.5 e o exercício "Pratique 3.1 (b)" ilustram uma classe 
geral de reações envolvendo queima ou combustão de compostos hidrocarbonetos (compostos que contêm apenas 
carbono e hidrogênio, como CH~ e C2H4). CG> (Seção 2.9) 

Quando hidrocarbonetos sofren1 combustão ao ar, eles reagem com 0 2 para formar C02 e H20. 1 O nún1ero de 
moléculas de 0 2 necessárias na reação e o número de moléculas de C02 e fiiO formadas dependem da composição 
do hidrocarboneto, o qual atua como o combustível da reação. Por exen1plo, a combustão de propano (C3H8), um 
gás usado para cozinhar e aquecer residências, é descrito pela seguinte equação: 

3C0
2
(g)+4H

2
0(g) (3.9) 

O estado físico da água, H 20(g) ou HzO(/), depende das condições da reação. Vapor de água, H 20(g), é formado 
a altas temperaturas em um recipiente aberto. A chama azul produzida quando o propano se queima é mostrada 
na Figura 3.7. 

1 Quando existe uma quantidade insuficiente de 0 2 presente, monóxjdo de carbono (CO) será formado com C02• Se a quantidade 
de 0 2 é extreman1ente restrita, partícuJas finas de carbono, chamadas de fuligem, serão produzidas. A combustão co111p/ela produz 
C02• A menos que se especifique o contrário, trataremos co111bustão com o significado de co111b11slão co111plela. 
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Figura 3.7 O propano, C3Ha
queima-se ao ar, produzindo uma 
chama azul. O líquido propano 
vaporiza-se e mistura-se com o ar 
quando escapa pelo bico. 

3.3 Massa molecular 

A combustão de derivados de lúdrocarbonetos contendo oxigênio, como 
CH30H, também produz C02 e H20. A regra simples de que hi.drocarbonetos 
e seus derivados ru1álogos que contêm oxigênio formam C02 e H 20 quando se 
queimam resume o comportamento de aproximadamente 3 milhões de 
compostos. Muitas substâncias que nossos corpos usam como fonte de ener
gia, a glicose (C6H120 b), por exemplo, reagem com o 0 2 de maneira análoga 
em nossos organismos formando C02 e H20. Porém, em nosso organismo as 
reações ocorrem em uma série de etapas à temperatura do corpo. Essas reações 
são descritas como reações de oxidação, e não como reações de combustão. 

COMO FAZER 3.4 

Escreva a equação balanceada para a reação que ocorre quando o metanol, 
CH10H(/), é queimado ao a r. 

Solução Quando qualquer composto contendo C, H e O sofre combustão, ele 
reage con1 o 0 2(g) do ar para produzir COi(g) e l\O(g). Portanto, a equação não 
balanceada é 

Uma vez que CH30H tem apenas um átomo de C, podemos con1eçar o balanceamen
to usando o coeficiente 1 para o C02• Já que o 0-~0H tem quatro átomos de H, coloca
mos um coeficiente 2 diante de J-40 para balancear os átomos de H: 

CH30H( 1) + 0 2(g) C02(g) + 2H20(g) 

Isso nos dá quatro átomos de O junto dos produtos e três junto dos reagentes (um 
em CH30H e dois em 0 2). Podemos colocar o coeficiente fracionário ~ em frente do 
0 2 para dar quatro átomos de O junto dos reagentes (existem 1 x2=3 átomos de O 
em. ~ OJ: 

Apesar de a equação estar agora balanceada, esta não é sua forma mais comwn por
que contém um coeficiente fracionário. Se multiplicarmos cada lado da equação por 2, 
eliminaremos a fração e chegaremos à seguinte equação balanceada: 

2CH30H(/) +302(g) 2C02(g)+ 4H10(g) 

PRATIQUE 

Escreva a equação baJanceada para a reação que ocorre quando o etanol, 
Ci H50H(I), é quei,mado ao a r. 

Resposta: Ci1°1s0H(I)+ 302(g) 2C02(g) + 3H20(g) 

Tanto as fórmulas quanto as equações químicas têm significado q 11n n ti tn tivo; os índices inferiores nas fóm1 ulas 
e os coeficientes nas equações representam quantidades precisas. A fórmula H20 indica que a molécula dessa 
substância contém exatamente dois á tomos de hidrogênio e um átomo de oxigênio. Analogamente, a equação qtú
mica balanceada para a combustão do propano - C3H8(g) + 502(g) 3C02(g) + 4H20(g), mostrada na Equa
ção 3.9 - indica que a combustão de uma molécula de C;iH8 necessita de cinco moléculas de 0 2 e produz 
exatamente três moléculas de C02 e quatro de H20. Mas como relacionamos os números de átomos e moléculas 
com as quantidades que medimos no laboratório? Apesar de não podermos contar átorTios ou moléculas direta
mente, podemos determinar indiretamente seus números se conhecemos as tTlassas. Assim, antes que possamos 
seguir os aspectos quantitativos de fórmulas e equações químicas, precisamos examinar as massas dos átomos e 
moléculas, o que faremos nesta seção e na próxima. 
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Peso molecular e massa molecular 
O p eso molecul ar, peso fórmula ou massa molecular de uma substância é a soma das massas atômicas de 

cada átom o em sua fórmula química. Neste livro adotaremos o termo massa molecular porque foi sugerido pela 
lupac e é o mais correto. O termo peso fórmula não é usado no Brasil. O peso molecular, apesar de ser muito usado, 
não é con·eto porque peso é a massa multiplicada pela aceleração da gravidade. O ácido sulfúrico (H2504), por 
exemplo, possui massa molecular igual a 98,1 11. 

MM do H2S04= 2{MA do H) +(MA do S) + 4(MA do O) 
= 2(1,0 11) + 32,1 /J + 4(16,0 11) 

= 98,1 li 

Arredondamos as massas moleculares para uma casa depois da virgula. As massas moleculares serão arredon
dadas dessa forma para a maioria dos problemas. 

Se a fórmula químjca é simplesmente o símbolo quimico de um elemento, como Na, a massa molecular é igual 
à massa atômica do elemento. A massa molecular da glicose (C6H120 6), por exemplo, é 

MM de C6H120 6 = 6(12,0 u) + 12(1,0 11) + 6(16,0 11) = 180,0 u 

Uma vez que substâncias iônicas existem como redes tridimensionais de íons (Figura 2.23), não é apropriado 
falar de moléculas de NaCL En1 vez disso, falamos em fórn1uln unitária, representada pela fórmula química da subs
tância. A fórmula unitária do NaCI compõe-sede um íonNa+ e um íon cr. Portanto, a massa 1noleculardo NaCI é a 
massa de uma fórmula urútária: 

MM do NaCl = 23,0 11 + 35,5 11 = 58,5 11 

COMO FAZER 3.5 

Calcule a massa 1nolecular de (a) sacarose, C12H 220 11 (açúcar refinado) e (b) nitrato de cálcio, Ca(NOJ 1• 

Solução (a) Somando as massas dos áto1nos na sacarose, vemos que a massa n1olecular é 342,0 11: 

12 átomos de e - 12(12,0 11) = 144,0 li 

22 átomos de H - 22{ 1,0 11) = 22,0 11 

11 áto1nos de O - 1(16,0 11) = 176,0 11 

342,0 li 

(b) Se uma fórmula química tem parênteses, o índi.ce inferior fora do parênteses é multiplicado por todos os átomos 
dentro dele. Assim, para Ca(N03)v temos 

1 átomo de Ca - 1(40,1 11) - 40,l 11 

2 átomos de N - 2(14,0 11) - 28,0 u 

6 átomos de O - 6(16,0 11) - 96.0 11 

164,111 

PRATIQUE 

Calcule a massa molecular de (a) Al(OHh e (b) CH30 H . 

Respostas: (a) 78,0 11; (b) 32,0 11. 

Composição percentual a partir das fórmulas 
Ocasionalmente teremos de calcular a co111posição perce11t11nl de um composto (isto é, a contribuição percentual 

em massa de cada elemento na substância). Por exemplo, no intuito de se verificar a ptrreza de um composto, pode
mos querer comparar a composição percentual calculada da substância com a encontrada experimentalmente. 
Calcular a composição percentual é um problema direto se conhecemos a fórmula química. O cálculo depende da 
m assa molecular da substância, da massa atômica de cada elemento no quaJ estamos interessados e do número de 
átomos de cada elemento na fór1nula química: 
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0 1 d 1 (nLÍmero de átomos desse elemento)(massa atômica do elemento) lOOº' 
10 o e emento= x 'º 

(massa n10Jecular do composto) 
[3.10) 

COMO FAZER 3.6 

Calcule a composição percentuaJ de C 12H220 11 . 

Solução Vamos examinar essa questão usando as etapas de resolução de problernas dadas no quadro "Estratégias 
em quimica: Resolvendo problemas". 

Análise: dada a fórmula química de um composto, C 1itf220 11, pede-se para calcular a composição percentual, ou seja, 
a porcentagem em massa de seus elen1entos constituintes (C, H e O). 

Planeja me nto: podemos usar a Equação 3.10, contando com uma tabela periódica para obter as massas atômicas de 
cada elemento constituinte. As massas atômicas são usadas inicialmente para calcuJar a massa molecular do compos
to. (A massa molecular do C 11H220 11, 342,0 11, foi calculada em "Como fazer 3.5".) Então temos de fazer três cálculos, 
um para cada elemento. 

Resolução: usando a Equação 3.10, tenlos 

o/oC = (U)(U,O li) X 100°/o= 42,1°/o 
342,0 li 

º/oH = (22)(l,O li) X 100°/o = 6,4% 
342,0 li 

o/oO = (l l){l 6,Q 11 ) X lOOo/o = 51,5°/o 
342,0 li 

Conferência: a soma das porcentagens dos elementos individuais deve ser igual a lOOo/o, o que é verdade nesse caso. 
Poderíamos usar mais algarismos significativos para nossas massas atômicas, resultando em mais algarismos signifi
cativos para a composição percentual, mas aderimos à diretriz sugerida para arredondar as massas atômicas para 
uola casa após a vírguJa. 

PRATIQUE 

CaJcule a porcentagem de nitrogênio, em massa, em Ca(N0~2• 

Resposta: 17,l %. 

Estratégias na química Solução de problemas 

A chave do sucesso na solução de problemas é a prática. 
À medida que você pratica, é possível melhorar suas habili
dades seguindo ~ses passos: 

Passo 1: Analise o proble111n. Leia o problema cuidadosa
mente para uma boa compreensão. O que ele diz? Desenhe 
uma figura ou um diagrama que o ajude a visualizá-lo. Ano
te os dados que são fornecidos. Identifique, também, a gian
deza que você precisa obter (a incógnita) e a anote. 

Passo 2: Desenvolva 11111 plano pnrn so/11cio11ar o problerna. 
Considere os possíveis caminhos entre a informação dada 
e a incógnita. Que princípios ou equações poden1 rela
cionar os dados fornecidos à incógnita? Lembre-se de 
que alguns dados podem não ser fornecidos explicita
mente no problema; você pode ter de conhecer certas gxan
dezas (como o nú.mero de A vogadro, o qual veremos em 

breve) ou procurá-las em tabelas (como as massas atômi
cas). Lembre-se, também, de que seu plano pode envolver 
un1 único passo ou uma série deles com respostas interme
diárias. 

Passo 3: Solucione o µroblenra. Utilize a informação dada e as 
equações apropáadas ou relações para ajudar a encontrar a 
incógnita. Análise dimensional (Seção 1.6) é uma ferramenta 
útil para a solução de grande número de problem.as. Preste 
atenção aos algarismos significativos, sinais e unidades. 

Passo 4: Veriftq11e a sol11ção. Leia o problema novamente 
para certificar-se de que todas as soluções pedidas foram en
contradas. Sua resposta faz sentido? lsto é, a resposta está 
extremamente longa ou reduzida, ou es tá em um limite ra
zoável? Finalmente, as unidades e os algarismos significati
vos estão corretos? 
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3.4 O mol 

Mesmo as menores amostras com que trabalhamos no laboratório contêm enormes números de átomos, íons 
ou 1nolécuJas. Por exemplo, unia colher de chá de água (aproximadamente 5 mL) contém 2 x 102.1 moléculas de 
água, um número tão grande que praticamente dificulta a compreensão. Por isso, os quimicos inventaram uma 
unidade de contagem especial para descrever nú.meros grandes de átomos e nioléculas. 

No dia-a-dia usamos unjdades de contagem como dúzia (12 objetos) e grosa (144 objetos) para 1 idar com quan
tidades modestrunente grandes. Em química a unidade para lidar com o número de átomos, íons ou moléculas em 
uma amostra de tamanho normal é o mol.2 Um mol é a quantidade de matéria que contém tantos objetos (átomos, 
moléculas ou o que considerarmos) quantos 11úmeros de áton1os em exatamente 12 g de 12C isotopicamente puro. 
A partir de experimentos, os cientistas determinaram que esse número é 6,0221421 x 1()23 e o chamaram de número 
de Avogadro, em homenagem ao cientista italiano Amedeo A.vogadro (1776-1856). Para muitos propósitos usare
mos 6,02 x 1023 ou 6,022 x 1023 para o número de Avogadro no decorrer deste livro. 

Um molde átomos, um molde moléculas ou um molde qualquer coisa contém o número de Avogadro desses 
objetos: 

1 0101 de átomos de 12C = 6,02 x 102.' átomos de 12C 

1 molde moléculas de H20 = 6,02 x 1023 moléculas de H20 

1 mol de íons N03- = 6,02 x 1023 íons de N03-

0 nú.mero de Avogadro é tão grande que se torna clifícil concebê-lo. Espalhar 6,02 x 1023 de bolas de gude por 
toda a superfície da Terra produziria uma camada aproximadamente iguaJ a 5 km de espessura. Se o número de 
Avogadro de moedas norte-americanas de um centavo fosse colocado lado a lado em uma linha reta, circularia a 
Terra 300 trilhões (6 x 1014

) de vezes. 

COMO FAZER 3.7 

Sem usar uma calculadora, coloque as seguintes amostras em o rdem crescente de números de átomos de carbono: 
12 g 12C, 1 molde C21:!2, 9x1023 moléculas de C02. 

Solução 

Análise: foram dadas as quantidades de diferentes substâncias expressas em gramas, mols e número de moléculas. 
Pede-se que essas amostras sejam colocadas em ordem crescente de números de átomos de C. 

Planejamento: para determinar o número de á tomos de Cem cada amostra, devemos converter g de 12C, mols de 
~H2 e moléculas de C02 para nún1eros de átomos de C, usando a definição de um mole o número de Avogadro. 

Resolução: um m.ol é definido como a quantidade de matéria que contén1 tantos objetos quantos números de áto1nos 
em exatamente 12 gde 12C. Assim, 12 gde 12C contêm l molde átomos de C (isto é, 6,02 x1023 átomos de C). Em l 1nol 
de CiH2 existem 6,02 x1013 moléculas de C2H2• Como existem dois átomos de Cem cada molécula de C2H2, e la con
tém 12 xl023 átomos deC. Uma vez ~uecada molécula deC02 contém um átomo deC, a amostra deC02 contém 9 x 
1013 átomos de C. A orden1é12 g de 1 C (6 x1023 átomos de C) <9 x1023 moléculas deC02 (9 x1023 átomos deC) < 1 mo1 
de Cz82 (12 x 1023 átomos de C). 

PRATIQUE 

Sen1 usar a calculadora, coloque as seguintes amostras en1 ordem crescente de nún1ero de átomos de O: l 11101 de H20, 
1 mo! de C02, 3 x 1023 moléculas de 0 3• 

Resposta: 1 molde HiO < 3x1a23 moléculas de 0 3 < 1 molde C02• 

2 O termo 1110/ ven1 da palavra latina 1110/es, significa 'uma n1assa'. O tern10 1110/éc11/11 é a forma diminutiva dessa palavra e significa 
'uma pequena massa'. 
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COMO FAZER 3.8 
Calcule o nlímero de átomos de H em 0,350 mo! de C6H 120 6• 

Solução 

Análise: foram dadas tanto a quantidade da substância (0,350 mo!) quanto sua fórmula química (C6H 120 6). A incógni
ta é o número de átomos de H nessa amostra. 

Planejamento: o número de Avogadro fornece o fator de conversão entre a quantidade de matér.ia ou número de 
mols de CJ1120 6 e o número de moléculas de C6H 120 6• Sabendo·se o número de moléculas de C6H 120 6' é possível usar 
a fórmu la química, que nos diz que cada molécula de C6tI120 6 contém 12 á tomos de H. Portanto, convertemos mols de 
C6H 120 6 em moléculas de C6H 120 6 para determ.inarmos o número de átomos de H a partir do número de moléculas de 
C6H 120 6: 

Resolução: 

á d H - (O 350 l-d C Õ. )(6,02 xl0
23 

mclécatáS) (12 átomos de ti) tomos e - , me -e 6M 1• 6 -
• 1 mol de Cif.1120 6 1 melédilã 

= 2,53 x 1024 átomos de H 

Conferência: o valor dessa resposta é razoável; é um número aproximadamente tão grande quanto o de Avogadro. 
Podcn1os, ainda, fazer os seguin tes cálculos por aprolcin1ação: multiplicando 0,J5 x 6 x 1023 resulta aproximadamente 
2,4 x ioiJ moléculas. Multiplicando esse resultado por 12, temos 24 x 1023 = 2,4 x la2~ átomos de H, o que estaria de 
acordo com os cá leu los 1na is de ta 1 hados feitos ante1iormen te. Tendo sido requisita do o nú mero de átomos de H, a uni
dade da resposta está corre ta. Os dados fornecidos têm três algarismos significativos, de forma que nossa resposta 
também os tem. 

PRATIQUE 
Quantos á tomos de oxigênio existem em: (a) 0,25 rnol de Ca(NO;J2 e (b) 1,50 mo! de carbonato de sódio? 
Respostas: (a) 9,0x1013; (b) 2,71 x 1a2A. 

Massa molar 

Uma dúzia é o mesmo número {12) se temos uma dúzia de ovos ou uma dúzia de elefantes. É óbvio que uma 
dúzia de ovos não tem a mesma massa que uma dúzia de elefantes. Da mesma forma, um mol é sempre o 111es1110 
11ú111ero (6,02x1023

), mas um molde diferentes substâncias terá diferentes 111assns. Compare, por exemplo, 1 mo! de 12C 
e 1 molde 24Mg. Um único á tomo de 12C tem massa de 12 u, enquanto um único á tomo de 24Mg tem massa duas ve
zes maior, 24 u (para dois algarismos significativos). Como um mol apresenta sempre o mesmo nú1nero de partí
culas, um molde 24Mg deve ter uma massa duas vezes maior que um molde 12C. Já que um molde 12C pesa 12 g 
(pela definição), u1n molde 24Mg deve pesar 24 g. Portanto, a massa de um único átomo de um elemento (em 11) é 
numericamente igual à massa (em gramas) de 1 mo! daquele elemento. Essa declaração é verdadeira independen
temente do e lemento: 

1 á tomo de 12C tem massa de 12 u => 1 mol de 12C tem massa de 12 g 

1 átomo de Cl tem massa de 35,5 11 => 1 molde Cl tem massa de 35,5 g 

1 átomo de Au tem n1assa de 19711 => 1 mo1 de Au tem massa de 197 g 

Observe que quando b·a tamos com um isótopo em particular de um elemento, usamos a massa daquele isóto
po; caso contrário, usan:1os a massa atômica (a massa atômica média) do e lemento. 

Para outros tipos de substâncias, existe a mesma relação nlunérica entre a massa molecular (em 11) e a massa 
(em gramas) de 1 mo] de substância: 

1 n1olécuJa de HzO tem massa de 18,0 u => 1 n1ol de H20 tem massa de 18,0 g 

1 íon N03- tem massa de 62,0 u => J molde N03- tem massa de 62,0 g 

1 unidade de NaCl tem massa de 58,5 11 => 1 mol de NaCl tem massa de 58,5 g 

A Figura 3.8 ilustra a relação entre a massa de uma única molécula de H 20 e a de um moJ de H 20. 
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Molécula única 

Amostra de 
escala laboratorial 

...--Nú1nero de ~, 
Avogadro 

de moléculas 
(6,02 X 1023) 

1 molécula de H20 
(18,0 11) 

1 mol H20 
(18,0 g) 

A massa em gramas de 1 mol de certa substância (isto é, a massa em gra
mas por mol) é chamada de massa molar. A 111assa 1110/ar (e111 g/n10/) de u111n subs
tância é se1npre 1111J11ericn111e11te igual a s11a n1assa 1110/ecular (e1n 11). O NaCl, por 
exemplo, tem massa molar de 58,5 g/mol. Mais exemplos de relações molares 
são mostrados na Tabela 3.2. A Figura 3.9 apresenta quantidades de 1 molde 
várias substâncias. 

Os registros na Tabela 3.2 para N e N2 apontam para a importância de se 
dizer a forma química de uma substância de maneira clara quando usamos o 
conceito de mol. Suponha que você leia que 1 mol de nitrogênio é produzido 
em uma reação em particular. Você pode interpretar essa frase como 1 molde 
átomos de n.itrogênio (14,0 g). Entretanto, a n1enos que se diga o contrário, pro
vavelmente o que se quer fa lar é de 1 molde moléculas de nitrogênio, N2 (28,0 
g), porque N2 é forma química normal do elemento. Para evitar ambigiiidades, 
é importante dizer explicitamente a forma quún.ica qt1e está sendo discutida. 
Usar a fórmula química N 2 evita esses problemas. 

TABELA 3.2 Relações molares 

Figura 3.8 Relação entre uma 
única molécula e sua massa e um 
mol e sua massa, utilizando H20 
como exemplo. 

Figura 3.9 Um mol de um sólido, 
um mol de um líquido, um mol de 
um gás. Um mol de NaCI, o sólido, 
tem massa de 58,45 g. Um mol de 
H20, o líquido, tem massa de 18,0 g 
e ocupa um volume de 18,0 ml. 
Um mol de 0 2, o gás, tem massa 
de 32,0 g e ocupa um balão de 
diâmetro igual a 35 cm. 

Nome Fórmula Massa Massa molar Número e tipo de partículas em um mol 
molecular (u) (g/mol) 

Nitrogênjo a tômico N 14,0 14,0 6,022x1023 átomos de N 

Nitrogênio molecular Nz 28,0 28,0 { 6,022x1023 moléculas de N2 

2(6,022 x1023
) átomos de N 

Prata Ag 107,9 107,9 6,022 x1023 átomos de Ag 

Íons prata Ag· 107,9. 107,9 6,022 x 1 a13 íons Ag~ 

Ooreto de bário BaC~ 208,2 208,2 6,022 x 1023 unidades de BaC~ 
6,022 x 1023 íons Ba2

• 

2(6,022X1023
) ÍOOS (I" 

• Elétron tem n1ass.1 insignificante; lons e áton1os têm essencialn1ente a mcsn1a massa. 
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COMO FAZER 3.9 

Qual é a massa enl gramas de 1,000 mol de glicose, C~H1206? 

Solução 

Análise: foi dada a fórmula quSmica da glicose e pede-se calcular sua massa molar. 
Planejamento: encontra-se a nlassa molar de uma substância somando-se as massas atômicas de seus átomos consti
tuintes. 

Resolução: 
6 átomos de e= 6(12,0) = 72,0 li 

U átomos de H = 12(1,0) = 12,0 11 

6 átomos de O = 6(16,0) = 96.0 11 

180,0 u 

Uma vez que a glicose tem uma massa molecular de 180,0 11, 1 mo! dessa substância tem massa de 180,0 g. Em outras 
palavras, C6H 120 6 tem massa molar de 180,0 g/mol. 
Conferência: o vaJor dessa resposta parece razoável, e g/mol é a unidade apropriada para a massa molar. 

Comentário: a glicose é algumas vezes chamada de dextrose. Também conhecida como o açúcar do sangue, ela é en
contrada em grande abundância na natureza, como, por exemplo, no mel e nas frutas. Outros tipos de açúcares usa
dos como alimentos devem ser convertidos em glicose no estômago ou fígado antes que possam ser utilizados como 
fontes de energia. Como a gHcose não necessita ser convertida, ela é geralmente administrada de maneira intravenosa 
em pacientes que precisam de nutrição imediata. 

PRATIQUE 

Calcule a massa molar de Ca(N03)2• 

Resposta: 164,1 g/mol 

Conversões entre massas, mols e número de partículas 
Conversões de massa para mols e vice-versa são comumente encontradas nos cálcttlos usando o conceito 

de mol. Esses cálculos são facilmente realizados pela análise dimensional, como mostrado no Como fazer 3.10 
e 3.11". 

O conceito de mol fornece a ponte entre massa e n(rmero de partículas. Para ilustrar como podemos converter 
massas e números de partículas, vamos calcular o número de átomos de cobre em uma moeda de cobre de um cen
tavo norte-americano. Essa moeda pesa aproximadamente 3 g e consideremos que ela seja 100º/o de cobre: 

A't d C (3 d C )(lmoldeCu)(6,02x l0
23

átomosdeCu} 3 1022 ' t d C omos e u = g e u = x a omos e u 
63,5 g de Cu 1 mol de Cu 

COMO FAZER 3 .1 O 

Calcttle a quantidade de n1atéria de glicose (C6H 120J em 5,380 g de C6Hu0 6• 

Solução 
Análise: fo.i dado o número de gramas de C6H120 6 e pede-se calcular a quantidade de matéria. 

Planejamento: a massa molar de uma substância fornece o fator de conversão entre gramas e mols. A massa n1olar de 
C6H 12Ü 6 é 180,0 g/mol ("Como fazer 3.9"). 

Resolução: usando 1 molde C6H 120 6 = 180,0 g de C6H120 6 para escrever o fator de conversão apropriado, temos 

Mols de C
6
H 120 6 = (5,,.180 g_de.C

6
fT120-J ( 1 molde c.HL20 • ) = 0,02989 nlol de C6H120 6 

180,0 _g_de..~6 

Conferência: como 5,380 g é menor que a massa molar, é razoável que nossa resposta seja menor que l mol. A unida
de de nossa resposta (mol) está apropriada. Os dados originaís tinhanl quatro algarismos significativos, portanto nos
sa resposta também os tem. 

PRATIQUE 

Qual a quantidade de n1atéria de bicarbonato de sódio (NaHC03) existente en1 508 g de NaHC03? 

Resposta: 6,05 mol de NaHC03. 
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COMO FAZER 3.11 
Calcule a massa, em gramas, de 0,433 mo! de nitrato de cáldo. 

Solução 

Análise: foi dada a quantidade de matéria de nitrato de cálcio e pede-se calcular a n1assa da amostra em gramas. 
Planejamento: para se converter mo1s em gramas, precisamos da massa molar, que pode ser calculada usando a fór
mula química e as n1assas atômicas. 
Resolução: uma vez que o fon cálcio é Ca2

- e o íon nitrato é N03- , o nitrato de cálcio é Ca(NO:J2• Somando as massas 
atômicas dos elementos no con1posto do resultado é uma massa molecular de 164,1 u. Usando 1 .molde Ca(NO:J2 = 
164,1 g de Ca(N03)2 para escrever o fator de conversão apropriado, temos: 

Gramas de Ca(N01), = (0,433 tnol ele Ca(N0l)2) (
164•1 g de Ca(NO, )z) = 71,1 g de Ca(N03)1 · - l .mal-dc·Ca(l\J03)2 

Conferência: a quantidade de matéria é menor que 1; logo, o número de gramas deve ser meno que a massa molar, 
164,1 g. Usando os números arredondados para estimativa, temos que 0,5 x 150 = 75 g. Portanto, o valor de nossa res
posta é razoável. Tanto a unidade (g) quanto o número de algarismos signíficativos (3) estão corretos. 

PRATIQUE 
Qual é a massa, em gramas, de (a) 6,33 molde NaHC03 e (b) 3,0 x 10-5 mo! de ácido sulfúrico? 
Respostas: (a) 532 g; (b) 2,9x10..a g. 

Observe como a análise din1ensional (Seção 1.6) fornece uma .rota direta de gramas para número de átomos. 
A massa molar e o número de Avogad.ro são usados co1110 fatores de conversão de gramas mols áto
mos. Note também que nossa .resposta é um número muito grande. Sempre que você calcular o número de átomos, 
moléculas ou íons em uma amostra norn1al de matéria, você pode esperar que a resposta seja muito grande. Con
tra.riamente, a quantidade de matéria em uma amostra normalmente será n1uito menor, muitas vezes menor que 1. 
O procedimento geral para converter massa e número de unidades da fórmula (átomos, moléculas, íons ou o que 
quer que esteja .representado na fórmula quúnica) de uma substância está resumido na Figura 3.10. 

r Gramas 
Use 

massa 
molar 

Mols 
Use 

número de !"""""'.~ 
Avogadro 

Fórmulas 
unitárlas 

Figura 3.1 O Esboço do procedimento usado para converter a massa de uma substância 
em gramas e o número de fórmulas uni tárias da substância. A quantidade de matéria da 
substância é central para o cálculo; assim, o conceito de mol pode ser tido como uma 
ponte entre a massa de uma substância e o número de fórmulas unitárias. 

COMO FAZER 3.12 

Quantas moléculas de gli.cose existem em 5,23 g de C6H 120 6? 

Solução 

Análise: foram dados o número de gramas de glicose e sua fórmula química e pede-se calcular o número de moléculas 
de glicose. 

Planejamento: a estratégia para determinar o número de moléculas em certa quantidade de uma substância está re
sumida na Figura 3.10. Devemos converter 5,23 g de C6H120 6 para mols de C1rH120 61 que então pode ser convertido 
para moléculas de C6H 120 6• A p.rimeira conversão usa a n1assa molar de C6H 120 6: 1 mol de C6H 120 6 = 180,0 g de 
C6H 120 6. A segirnda conversão usa o número de Avogadro. 

Resolução: 
Moléculas de C6H 120 6 

= (5,23 g..de-C--;;HiiOJ( 1 rn.oLde-G;fl120;) (6,023xl0
23

moléculas de_C6H120 6J 
180,0 g:..de.C-#fü~ l 11101..de Gj;f-tuô6 

= 1,75 x 1022 moléculas de C6H 120 6 
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Conferência: o valor da resposta é razoável. Como a massa com que começamos é menor que un1 .mol, deve haver me
nos de 6,02 x1013 moléculas. Podemos fazer uma estimativa aproximada da resposta: 5/200=2,5x10-1 mol; 2,5 x io-2 

x 6x1013 =15 x1021=1,5 xla22 moléculas. A unidade (molécula) e os algarismos significativos (3) estão apropriados. 

Comentário: se fosse pedido também o número de átomos de um eJemento em particular, seria necessário um fator 
adicional para converter o número de moléculas em número de átomos. Por exemplo, existem seis átomos de O em 
un1a n1olécula de C6H,20 6• Assin1, o nún1ero de áton1os de O na amostra é 

PRATIQUE 

Á 22 ( 6 átomos de O ) tomos de O= (1,75 xlO moléc~e €6i11.ô 6 -;;;:.J:;~h:;:i;:f:;:;;;=r;j= 
• 1 meléctt±a de C;H12o;; 

= 1.0.'i x1023 ;'itomo!'õ dP () 

(a) Quantas moléc:ulas de ácido nítrico existem em 4,20 g de H.N03? (b) Quantos átomos de O existem néssa amostra? 

Respostas: (a) 4,01 x 1022 moléculas; (b) 1,20x1023 áton1os de O. 

3.5 Fórmulas mínimas a partir de análises 

A fórmula mínima de uma substância diz o número relativo de átomos de cada elemento que ela contém. 
Assim, a fórmula H20 indica que a água contém dois átomos de H para cada átomo de O. Essa razão também se 
aplica em nivel molar; logo, 1 molde H20 contém 2 mols d.e átomos de H e 1 molde átomos de O. Reciprocamente, 
a razão da quantidade de matéria de cada elemento em um composto dá os índices inferiores da fórmula mínima 
do composto. Portanto, o conceito de mol fornece uma maneira de calcuJar as fórmulas mínimas de substâncias 
químicas, como mostrado nos exemplos a seguir. 

O mercúrio forma um composto com cloro que tem 73,9°/o de mercúrio e 26,l o/o de cloro em massa. Isso significa 
que se tivermos uma amostra com 100 g de sólido, ela conteria 73,9 g de mercúrio (Hg) e 26,l g de cloro (O). (Quais
quer quantidades de amostras podem ser usadas nesse tipo de problema, mas geralmente usaremos 100,0 g para 
simplificar os cálculos de massa a partir da porcentagem.) O uso das massas atômicas dos elementos dá a massa 
molar; calculamos a quantidade de matéria de cada elemento na amostra: 

(73 9 " rttU-hf{ 1 
nlol de Hg ) = O 368 010! de H 

I ~• 'O 200,6 g_de-fig I g 

(26 1 ~_,,,1 .. ~-r1Í 1 mo! de CI) = O 735 mol de Cl 
I 't)"'"' '-- \ 35,5.g-àe-a f 

Divide-se, assiln, a maior quantidade de matéria (0,735 n1ol) pela menor (0,368 mol) para obter-se un1a razão 
molar de 1,99 : 1: 

mols de CI 0,735 0101 de Cl 1,99 molde CI - -
mols de Hg 0,368 mol de Hg 1 mo] de Hg 

Devido a erros exper.imentais, os resultados podem não levar a números inteiros exatos para a razão de mols. 
O núo1ero 1,99 é n1uito próximo de 2; podemos, então, concluir com segurança que a fórmula mínima para o com
posto é HgC12• Essa é a fórmula mais simples, ou mínima porque seus índices inferiores são os menores números 
inteiros que representam a rnzào dos átomos presentes no con1posto. _, (Seção 2.6) O procedimento geral para de
terminar fórmulas mínimas é ressaltado na Figura 3.11. 
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Dados: 
Porcentagem 

em massa 
dos elementos 

Supor ·100 g 
de amostra 

Gramas de 
cada elemento 

Use 
n1assas 

atômicas 

Encontrar: 

l 
FórmuJa 
mínima 

Calcular 
razão molar 

Mols de 
cada elemento 

Figura 3.11 Esboço do 
procedimento utilízado para se 
calcular a fórmula mínima de uma 
subs~ncia a partir de sua composição 
percentual. O procedimento é 
também resumido como 
"porcentagem para massa, massa 
para mol, dividir pelo menor, 
multiplicar até obter um número 
inteiro". 

ATIVIDADE 
Determinação de fórmula 
molecular: c.H,O 

O ácido ascórbico (vitamina C) contém 40,92°/o de C, 4,58°/o de H e 54,SOo/o de O em massa. Qual é a fórmula mínima do 
ácido ascórbico? 

Solução 

Análise: foram dadas as 1nassas percentuais dos elementos no ácido ascórbico e pede-se sua fórm.ula mínima. 
Planejamento: a estratégia para determinar a fórmula mínima de uma substância a pnrtir de sua composição elen1en
t:<r envolve as quatro etapas dadas na Figura 3.11. 

Resolução: em prin1eiro lugar, vamos assumir, para sin1plificar, que temos exatamente 100 g de material (apesar de 
qualquer número poder ser usado). Em 100 g de ácido ascórbico, teremos 

40,92 g de C, 4,58 g de H e 54,50 g de O. 

Em segundo lugar, calculamos a quantidade de matéria de cada elemento na amostra: 

Mols de C = (40,92~) ( l mo~) = 3,407 inol de C 
12,01 ) 

Mols de H = (4,58 g-dDÍ) ( 1 mol de::r) = 4,54 molde H 
1,008 g..d 

( 
lmoldeO J Mols de O = (54,50 ~ 

16100 
g:cti'6 = 3,406 mol de O 

Em terceiro lugar, determinamos a relação mais simples de números para as quantidades de matéria dividindo-se 
cada uma delas pelo n1enor número, 3,406: 

e : 3,407 = i ooo 
3,406 ' 

H: 4,5
4 = 133 

3,406 I 

e : 3,406 = i ooo 
3,406 • 

A razão para H está muito n1enor que 1 para atribuir a diferença ao erro experinlental; na realidade, é muito próxima de 1 t, 
sugerindo que, se multiplicarmos 11 relação por 3, poderemos obter números inteiros: 

C: H : O = 3(1 : 1,33 : 1) = 3 : 4: 3 

A relação molar nos dá os índices inferiores para a fórmula mínim11. Assim, a fórmula mínima é 

C3H403 
Conferência: é tranqtiilizador o fato de que os índices inferiores são números inteiros relativamente pequenos. Caso 
contrário, temos pouco para julgar se essa resposta é razoável. 

PRATIQUE 

Em urna an1ostra deS,325 gde benzoato de metila, um composto utilizado na fabricação de perfumes, encontraram-se 
3,758 g de carbono, 0,316 g de hidrogênio e 1,251 g de oxigênio. Qual é a fórmula mínima dessa substância? 

Resposta: C4H40 
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Fórmula molecular a partir de fórmula mínima 
A fórmula obtida a partir das composições percentuais é sempre a fórmula mínima. Podemos obter a fórmula 

molecular a partir da fórmula mínima se conhecermos a massa molecular do composto. Os índices inferiores da fór-
1nula 111olecular de 11111n subslfincia são se111pre 11ú111eros 1núltiplos inteiros dos índices inferiores da sua fór11utla 111íni-
111a. cmo (Seção 2.6) O múltiplo é encontrado comparando o peso da fórmula mínima com a massa moleCt1Jar. Em 
"Como fazer 3.13", por exemplo, a fórmula mínima encontrada para o ácido ascórbico é c ; H40 :v resultando em 
uma massa n1olecular de 3(12,0 11) + 4(1,0 11) + 3(16,0 11) = 88,0 u. A massa molecular determinada experimentalmente 
é 176 11. Assim, a molécula tem uma massa duas vezes maior (176/88,0 = 2,00) e deve, portanto, apresentar duas ve
zes mais átomos de cada tipo do que são dados em sua fórmula mínima. Conseqüentemente, os .índices inferiores 
na fórmula mínima devem ser multiplicados por 2 para se obter a fórmula molecular: C6fis06. 

COMO FAZER 3.14 

O mesitileno, hidrocarboneto encontrado em pequenas quantidades no petróleo, tem uma fórmuJa mínima C3H~. A 
massa molecuJar, determinada experimentaJmente, para essa substância é 12111. Qual é a fórmula molecuJar do mesi
tileno? 

Solução 

Análise: foram dadas a fórmula mínima e a massa molecuJar do mesi tileno, e pede-se determinar sua fórmula mo
lecular. 

Planejamento: os índices inferiores em uma fórmula molecuJar são números múltiplos inteiros dos indices inferiores 
em sua fórmuJa mínima. Para encontrar o múltiplo apropriado, devemos comparar a massa molecular com a massa 
molecular da fórmula minima. 

Resolução: primeiro calcuJamos a massa molecula.r da fóanuJa mínima, C3H~: 
3(12,0 11) + 4(1,0 u) = 40,0 11 

Em seguida, dividimos a massa molecular pelo peso da fórmula mínima para obter o fator usado para multiplicar os 
índices inferiores em C3H~: 

massa molecular = 121 = 3 02 
massa molecuJar máxima 40,0 ' 

Apenas números inteiros têm sentido físico, porque temos de lidar com átomos intei.ros. O número 3,02 nesse caso re
sulta de um pequeno erro experimentaJ na massa molecular. Portanto, muJtiplicamos cada índice inferior na fórmuJa 
mínima por 3 para dar a fórmuJa molecular: CJ112• 

Conferência: podemos ter confiança no resuJtado porque dividindo a massa molecuJar pelo peso da fórmula mínima 
tem-se quase wn número inteiro. 

PRATIQUE 

O etilenoglicol, substância usada em anticongelantes automotivos, é composto de 38,7°/o de C, 9,7o/o de H e 5l,6o/o de O 
em massa. Sua massa molar é 62,1 g/ mol. (a) Qual é a fórmula mínima do etilenoglicol? (b) Qual é sua fórmula mole
cular? 

Respostas: (a) CH30; (b) ~H602• 

Figura 3.12 Instrumento para 
determinar porcentagens de 
carbono e hidrogênio em um 
composto. O óxido de cobre ajuda 
a oxidar traços de carbono e 
monóxido de carbono a dióxido 
de carbono e oxidar hidrogênio a 

Amostra 

Forno 
Cu O Absorvedor 

deH20 
Absorvedor 

deC02 

-

, 
agua. 

Análise por combustão 
A fórmula mínima de um composto é baseada em experimentos que fornecem a quantidade de matéria de 

cada elemento na amostra do composto. É por isso que alguns autores usam fórmula 'empírica', que significa fór
mula 'baseada na observação ou experimento'. Os quúnicos têm desenvolvido wn número de diferentes técnicas 

~ FILME 
~'j Redução de CuO 

experimentais para determinar as fórmulas mlnimas dos compostos. Uma dessas 
técnicas é a análise por combustão, a inais utilizada para compostos contendo 
principalmente carbono e hidrogênio como seus elementos constituintes. 
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Quando un1 composto contendo carbono e hidrogênio sofre combustão completa em um aparelho como o 
mostrado na Figttra 3.12, todo o carbono no composto é convertido em C02 e todo o hidrogênio, em H20. - (Se
ção 3.2) As quantidades de C02 e H20 produzidas são determinadas pela medida do aumento 11a massa de C02 e 
H20 absorvidos. A partir das massas de C02 e H20, podemos caletLlar a quantidade de matéria de C e H no com
posto original e, a segtúr, a fórmula mínima. Se um terceiro elemento está presente no composto, sua massa pode 
ser determinada subtraindo-se as massas de C e H da massa original do composto. Em "Como fazer 3.15", mos
tra-se como determinar a fórmula mínin1a de um con1posto contendo C, H e O. 

COMO FAZER 3.1 S 
• 

Alcool isopropílico, uma substância vendida como álcool de massagem, é composto de C, H e O. A combustão de 
0,255 g de álcool isopropflico produz 0,561 g de C02 e 0,306 g de H20. Determine a fórmula mínima do á lcool iso
propilico. 

Solução 

Anállse: foram dadas as quantidades de C02 e H 20 produzidas quando certa quantidade de álcool isopropilico sofre 
combustão. Devemos usar essa informação para determinar a fórmula mínima para o álcool isopropilico, uma tarefa 
que nos exige calcular a quantidade de matéria de C, H e O na amostra. 

Planejamento: podemos usar o conceito de mol para calcular o número de gramas de C presentes no C02 e o número 
de gramas de H presentes na ~O. Essas são as quantidades de C e H presen tes no álcool isopropílico antes da com
bustão. O número de gramas de O presentes no composto é igual à massa de álcool isopropílico menos a soma das 
massas de C e H. Uma vez que temos o número de gramas de C, H e O na amostra, podemos p rosseguir como no 
"Como fazer 3.13'' : calcular a quantidade de matéria de cada elemento e determinar a razão molar, que fornece o índi
ce inferior na fórmula mínima. 

Resolução: para calcular o número de gramas de C, pritneíro usamos a massa molar de C02, 1 molde C02 = 44,0 g de 
C021 para converter gramas de C02 para mols de C02• Uma vez que existe apenas um átomo de Cem cada molécula 
de C02, existe apenas 1 mol de átomos de C por mol de moléculas de C02• Essa observação nos permite converter 
molsdeC02 em m.olsdeC. Finalmente, usamos a massa molardeC, 1 mol deC = 12,0 gdeC, para converter molsde 
C para gramas de C. Combinando-se os três fatores de conversão, temos: 

Gramas de C = (0,561 g-dE:eCTi) ( 1 mohtêCOi ) ( l tuol de C" ) (12,0 g de C) = 0,153 g de e 
44,0-g-cte-CO"z 1 moi-d!fC0'2 1-ntol de e 

O cálculo do número de gramas de H a partir das gramas de H20 é igual, apesar de que devemos nos lembrar da exis
tência de 2 mols de átomos de H por 1 mol de moléculas de ~O: 

Gramas de H = (0,306g-de 1\õ} (
1 mo=)( 2 4 )(l,Ol g de ·~)= 0,0343 g de H 
18,0 1 tl:iohté F 1 rrtol de 1-l 

A massa total da amostra, 0,255 g, é a soma das massas de C, H e O. Logo, podemos calcular a massa de O como a 
seguir: 

Massa de O= n1assa da amostra - (massa de C +massa de H ) 

= 0,255 g- (0,153 g + 0,0343 g) = 0,068 g de O 
Calculamos depois as quan tidades de matéria de C, H e O na aniostra: 

,_....,. (1 mo] de e) Mols de e = (0,153 ,g..àe L) ~ ~ = 0,0128 1nol de e 
12,0 Cr"""' ~ 

Mols de H = (0,0343 g..cltfff) (1 mo~) = 0,0340 mo! de H 
1,01 e 

Mols de O= (0,068 ~) ( 1 m~) = 0,0043 mo! de O 
16,0 

Para encontrar a fórmula mínima, devemos comparar a quantidade relativa de matéria de cada elemento na amostra. 
A quantidade relativa de 01atéria de cada elemento é encontrada dividindo-se cada nún1ero pelo tnenor dos números, 
0,0043. A razão molar C: H: O obtida é 2,98: 7,91 : 1,00. Os dois primeiros números são muito próximos dos números 
inteiros 3 e 8, fornecendo uma fónnula mínima ClH80. 

PRATIQUE 

(a) O ácido capróico, responsável pelo cheiro podre de meias sujas, é composto de áton1os de C, H e O. A coo1bustão 
de uma amostra de 0,225 g produz 0,512 g de C02 e 0,209 g de H'20. Qual é a fórmula mínima do ácido capróico? (b) O 
ácido capróico tem un1a massa molar de 116 g/mol. Qual sua fórmula molecular? 

Resposta: (a) ~H60; (b) C6H 120 2• 
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3.6 Informações quantitativas a partir de equações balanceadas 

O conceito de mol permite-nos usar a informação quantita tiva disponível em uma equação balanceada em ní
vel macroscópico prático. Considere a seguinte equação balanceada: 

2rlz0(/) [3.11] 

Os coeficientes nos dizem que duas moléculas de H2 reagem com cada molécula de 0 2 para formar duas molé
culas de H 20. Segue q ue as quantidades relativas de matéria são idênticas aos números relativos de moléculas: 

2H2(g) 
2 moléculas 

23 
2(6,02 x 10 moléculas) 

2 mols 

+ 02(g) 
1 molécula 

2.1 
6,02 x 1 O moléculas 

1 mol 

2H 20(/) 
2 moléculas 

13 
2(6,02 x 10 n1oléculas) 

2 mols 

Os co~fície11tes e11111111a equação q11í111iC11 balanceada poder11 ser interpretados tn11to co1110 o nútnero relativo de 111oléc11lns 
(011 fónn11/a unitária) envolvidas e111 unia reação q11anto corno a quantidade relativa de 111ntéria. 

As quantidades 2 mols de H 2, 1 molde 0 2 e 2 mols de H 20 , dadas pelos coeficientes da Equação 3.11, são cha
madas de q11n11tidades esteq11io111etrica111ente equivalentes. A relação entre essas quantidades pode ser representada 
como: 

2 mols de H2 ~ 1 mo1 de 0 2 :!:: 2 mols de H20 

onde o sí1nbolo ~ significa 'cstequiometricamente equiva lente a'. Em outras palavras, a Equação 3.11 mostra 2 
mols de H 2 e 1 mol de 0 2 formando 2 mols de H 20 . Essas relações estequiométricas podem ser usadas para fazer a 
conversão entre quantidades de reagentes e produtos em uma reação química. Por exemplo, a quantidade de ma
téria de H20 produzida a partir de 1,57 molde 0 2 pode ser calculada como a seguir: 

. ( 2moldeH20 ) Mols de H20 = (l,57 mokle-é>í) = 3,14 mol de H 20 
1.mel-de""O 2 

(1) ATIVIDADE 
~'; Cálculo estequiométríco 

Como um exemplo adicional, considere a combustão do butano, o combus
tível de isqueiros descartáveis: 

(3.12) 

Vamos calcular a massa de C02 produzida quando 1,00 g de C4H 10 é queimado. Os coeficientes na Equação 3.12 
nos dizem como a quantidade de C4H10 consumida está relacionada com a quantidade de C02 produzida: 2 molde 

C4H 10 ~ 8 molde C02. Entretanto, no intuito de usar essa relação devemos usar a massa molar de C~H,0 para con
verter gramas de C4H w para mols de C4H 10• Uma vez q ue 1 molde C4H 10 = 58,0 g de C4H 10, tem os: 

( 
1 mo! de C 4 H,0 ) -2 

Mols de c.H10 = (1,00 ~) = 1,72 X 10 mol de C4H10 
58,0~t=lio 

Podemos usar o fator estequiométrico a partir da equação balanceada, 2 molde C4H10 ~ 8 molde C02, para cal
cular mols de C02: 

Mols de C02 = (l,72 x 10 2 mGkl-e C4Mj"0) 2 = 6,88 x 10 2 molde C02 
_ ( 8 1nol de CO ) _ 

2 mel-de C 4 H 10 

Finalmente, podemos calcular a massa de COy em gramas, usando a massa molar de C02 (1 molde C02 = 44,0 g 
deC02): 

Gramas de C02 = (6,88 x 10-2.J'.l;lek!e-€62 
2 = 3,03 g de C02 {

44,0 g de CO J 
l ..moJ..Ge-<=e 2 
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Assim, a seqüência de conversão é 

Gramas 
de reagentes 

Molsde 
reagentes 

Molsde 
produtos 

Gramas de 
produtos 

Esses passos pode1n ser combinados em uma única seqüência de fa tores: 

Gramas de C0
2 
= {l,OO ~o) ( 1 mel de C 4 H 1; J( 8 mel de Co2-J(44,0 g de CO:_J = 3103 g C0

2 
58,0 g..d~e;t=J;o 2 mel-de-e:;-J=Ç 1 mel de co2 

Analogan1ente, podemos calcu.Jar a quantidade de 0 2 co11sumida ou H 20 produzida nessa reação. Para calcu
lar a quantidade de 0 2 consumida, nos baseamos, outra vez, nos coeficientes da equação balanceada para nos dar o 

fator estequiométrico apropriado: 2 mo! de C4HLO ~ 13 mol 0 2: 

G d eº _ ( 00 ~ ...i~) ( 1 mol- de-e:;-rt; J( 13 mol d:e-0; )( 32,0 g de O 2 J- 9 d 0 ramas e 2 - 1, &-""' --.4. , 10 _ - 3,5 g e 2 58,0 g.de-e;FÇ
0 

2 ~J=Ç 1 mel de O 2 

A Figura 3.13 resume o procedimento geraJ usado para calcular as quantidades de substâncias consumidas ou 
produzidas em reações químicas. A reação química balanceada fornece as quantidades relativas de matéria dos rea
gentes e produtos envolvidos na reação. 

Dados: 

Gramas da 
substância A 

Utilize massa 
molar de A 

J 
Quantidade de 

matéria da 
substância A 

COMO FAZER 3.16 

Use coeficientes 
de A e B a 
partir da r= 
equação 

baJanceada 

Encontrar: 

Gramas da 
substância B 

Utilize massa 
molar de B 

Quantidade de 
matéria da 

substância B 

Figura 3 .13 Esboço do 
procedimento utilizado para se 
calcular o número de gramas de um 
reagente consumido ou de um 
produto formado em uma reação, 
começando pelo número de gramas 
de um dos outros reagentes ou 
produtos. 

Quantos gramas de água são produzidos na oxidação de 1,00 g de gUcose, C6Iiu0 6? 

Solução 

Análise: foram dados a massa de glicose e um reagente, e pede-se para detem1inar a massa de H20 produzida em de
terminada equação. 

Planejamento: a estratégia geral, como destacado na Figura 3.13, exige três etapas. Primeiro, a quantidade de C6H,20 6 
deve ser convertida de gramas para mols. Podemos, então, usar a equação balanceada, que relaciona a quantidade de 
matéria de C6H 120 6 con1 a qua11tidade de 1natéria de I-120: 1 1nol de C6H 120 6 :::>: 6 mols de H20. Finalmente, a quantida
de de matéria de H20 deve se convertida em gran1as. 

Resolução: em primeiro lugar, usamos a massa molar de C6'H120 6 para converter gramas de C6fl120 6 ein 1nols de 
C~H1206: 

M 1 d e l-1 o - (1 00 A ,.lo.C-W-TT\ ( l mol de c~l1º• ) os e 6' • 12 6 - , ~'-6' • 12'-'6' -
- 180,0.g-àe Cj;l"l120 11 

Em segundo lugar, usamos a equação balanceada para converter quantidade de matéria de C6H 120 6 em quantidade 
de matéria de tfiO: 
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Em terceiro lugar, usamos a massa n1olar de H20 para converter quantidade de matéria de HiO em gramas de H20: 

As etapas podem ser resunúdas en1 um diagrama como o da Figura 3.13: 

l ,00 g C
6
H

12
Ü

6 
~ - - - - - -- - - - - - - - _si_ ç~!<.:l:l!c_>_~ªc_>-~ 5!iJ_e_t_9_ - - - - - - ------- --~ 0,600 g de H

2
0 

i 
x ( 18gde H10) 

1 mol de~O 

i 
3,33 x 10-2 mols de H20 

Conferência: uma estimativa do valor de nossa resposta: 18/180 = 0,1e0,1 x 6 = 0,6 está de acordo com o cálculo exa

to. A unidade, gramas de H20 , está correta. O dado inicial tem três algarismos significativos, logo está correto termos 
três algarismos significativos na nossa resposta. 

Comentário: uma pessoa ingere em média 2 L de água diariamente e elimina 2,4 L. A diferença entre 2 L e 2,4 L é pro
duzida no metabolisn10, por frutas, como na oxidação da glicose. (Metabolis1110 é o termo geral usado para descrever 
todos os processos químicos de um ser vivo ou planta.) O rato do deserto (rato-canguru), por outro lado, aparente
mente nunca bebe água. Esse animal sobrevive com a água metabólica. 

PRATIQUE 

A decomposição do KC103 geralmente é usada para produzir pequenas quantidades de 0 2 no laboratório: 2KCl03(s) 
-- 2KCl(s) + 302(g). Quantos gramas de 0 2 podem ser preparados a partir de 4,50 g de KCl03? 

Respostas: 1,77 g. 

A química no trabalho co2 e o efeito estufa 

O carvão e o petróleo fornecem os combustíveis que utili
zamos para gerar eletricidade e ativar nosso n1aquinário in
dustrial. Esses cOLnbustíveis são constituídos principalmente 
de hidrocarbonetos e outras substâncias que contêm carbo
no. Como já vimos, a combustão de 1,00 g de C~H10 produz 
3,03 g de C02. Similarmente, um galão (3,78 L) de gasolina 
(densidade = 0,70 g/ n1L e composição aproximada C8H18) 

produz cerca de 8 kg (18 lb) de C02• A queima desses com
bustíveis libera cerca de 20 biJhões de toneladas de C02 na 
atmosfera anualmente. 

Parte do C02 é absorvido pelos oceanos ou utilizada por 
plantas na fotossíntese. Mas atualmente estamos produzin
do C02 muito mais rapidamente do que ele tem sido absor
vido. Químicos têm monitorado as concentrações de col 
atmosférico desde 1958. A análise do ar confinado no gelo 
da Antártica e Groenlândia possibilita deternúnar os níveis 
atmosféricos de C02 durante os últimos 160 mil anos. Essas 

medições revelam que o nível de C02 permaneceu razoavel
mente constante desde o último Período Glacial, cerca de 10 
mil anos atrás, até aproxin1adan1ente o início da Revolução 
fndustrial, cerca de 300 anos atrás. Desde então, a concentra
ção de C02 aumentou por volta de 25o/o (Figura 3.14). 

Apesar de o C02 ser um componente secundári.o da at
mosfera, ele tem um papel importante porque absorve calor 
radiante, agindo como o vidro de u1na estufa. Por essa razão, 
con1umente nos referimos ao C02 e a outros gases reten tores 
de calor con10 gases estufa, e chamamos o calor causado por 
eles de efeito t'Slufn. Alguns cientistas acreditam que o ac(rmu
lo de C02 e outros gases retentores de calor começou a alterar 
o clima de nosso planeta. Outros sugerem que os fatores que 
afetam o clima são complexos e não inteiramente co.mpreen
didos. 

Examinaremos o efeito estufa mais atentamente no Capí
tulo 18. 
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Figura 3.14 A concentração de C02 atmosférico aumentou nos últimos 
140 anos. Dados anteriores a 1958 são oriundos de aná lises do ar confinado 
em bolhas de gelo glacial. A concentração em ppm (ordenada) é o número 
de moléculas de C02 por milhão (106) de moléculas de ar. 

COMO FAZER 3.17 

O hidróxido de lítio sólido é usado em veículos espaciais para remover o dióxido de carbono exalado. O hidróxido de 
lítio reage com o dióxido de carbono gasoso para formar carbonato de titio sólido e água líquida. Quantos gramas de 
dióxido de carbono podem ser absorvidos por 1,00 g de hidróxido de lítio? 

Solução 

Análise: foi dada uma descrição textual da reação e pede-se para calcular o número de gramas de dióxido de carbono 
que reage com 1,00 g de hidróxido de lítio. 

Planejamen to: a descrição textual da reação pode ser usada para escrever a equação balanceada: 

2LiOH(s) + C02(g) Li2C03(s) + H20(/) 

Foram dados grarnas de Li OH e pede-se para calcular gramas de C02• Essa tarefa pode ser realizada pelo seguinte con
junto de conversões: gramas de LiOH mols de LiOJ-T mols de C02 gramas de C02• A conversão de 
grama de LiOH para mols de LlOH exige a massa molecular de LiOH (6,94 + 16,00 + 1,01 = 23,95). A conversão de mols 
de LiOH em mols de C02 é baseada na equação química balanceada: 2 mols de LiO.H ~ 1 mol de C02• Para converter a 
quantidade de matéria de C02 em gramas, devemos usar a massa molecular do C02: 12,01 + 2(16,00) = 44,01. 

Resolução: 

(l,OO g_d.e-bi.eti)( 1 metde-tiOfi:I ( l .elol de C0-2 ) (44,01 g de C01 ) = 01919 g de co2 
23,95 g.de-l:;iôf{j 2 &lols-dtftiOR 1 mol de C02 

Conferência : observe que 23,95 ""'24; 24 x 2 = 48, e 44/ 48 é ligeiramente nlenor que 1. Logo, o valor de nossa resposta 

é razoável com base na quantidade de LiOJ-T; o número de algarismos s .ignificativos e unidade estão tarnbém 
apropriados. 

PRATIQUE 

O propano, C, H81 éu.m. combustível com.um para fogão e aquecimento residencia l. Qual a massa de 0 2 consumida na 
combustão de 1,00 g de propano? 

Resposta: 3,64 g. 

3. 7 Reagentes limitantes 

Suponha que você deseje fazer vários sanduiches usando un1a fatia de quei
jo e duas fatias de pão para cada um deles. Usando Pa =pão e Qu =queijo, e Pa2-

Qu =sanduíche, a receita para fazer um sanduíche pode ser representada como - , . uma equaçao quun1ca: 

ANIMAÇÃO 
Reagente limitante 



90 Quí mica: a ciência cen tral 

" ATIVIDADE 
~'j Reagentes limitantes Se você tem dez fatias de pão e sete fatias de queijo, apenas cinco sanduí

ches poderão ser feitos ai1tes que o pão acabe. Restarão duas fatias de queijo. 
A quantidade de pão disponível lirnjta o número de sanduíches. 

Uma situação análoga ocorre em reações qtúmicas quando um dos reagentes é usado completamente antes dos 
outros. A reação pára tão logo que algum dos reagentes é totalmente consumido, deixando o reagente em excesso 
como sobra. Suponha, por exemplo, que tenhamos uma mistura de 10 molde H 2 e 7 mol de 0 2 que reagem para for
mar água: 

Uma vezque2 molsde Ri~ 1 mo! de02, a quantidade de matéria de02 necessária para reagir com todo o H2 é 

( 
1 molde O ) . 

Mols de 0 2 = (10 mols"âêFQ 
0

2 = 5 n1ols de 0 2 
2 mols de 2 

Já que 7 mols de 0 2 estão disponíveis no início da reação, 7 mols de 0 2 -5 mols de 0 2 = 2 1nols de 0 2 estarão presen
tes quando todo o Ri tiver sido consumido. O exemplo que acabamos de considerar está representado na Figura 3.15. 

O reagente co.mpletamente consumido em uma reação é chamado reagente Hmitan.te ou re agente limitador 
porque ele determina, ou limita, a quantidade de produto formada. Os outros reagentes são algun1as vezes chama
dos reagentes ern excesso. Em nosso exemplo, H2 é o reagente Limitante, o que sigrtifica que, uma vez que tod.o o H2 ti
ver sido consumido, a reação pára. O 0 2 é o reagente em excesso, e às vezes sobra quando a reação termina. 

Não existem restrições nas quantidades dos reagentes de partida em uma reação. Na realidade, muitas reações 
são realizadas usando-se um excesso de um dos reagentes. As quantidades dos r eagentes consumidos e as quanti
dades de produtos formados, en tretanto, são restringidas pela quantidade do reagente limitante. 

Antes de abandonar nosso exemplo atual, vamos resumir os dados na forma de uma tabela: 

2H 2(g) + 0 2(g) 2H20(g) 

Quantidades iniciais lOmols 7mols Orno! 

Mudanças (reação): - 10 mols - 5 mo.Is +10 mols 

Quantidades finajs: O mol 2 mols 10 mols 

As quantidades iJliciais de reagentes são as quantidades con1 as quais iniciamos a reação (10 mols de H2 e 7 mol 
de 0 2). A segunda Unha da tabela (mudanças) resume as quantidades de reagentes consumidas e as quantidades 
de produto formadas na reação. Essas quantidades são restringidas pela quantidade de reagente limitante e de
pendem dos coeficientes na equação balanceada. A razão molar de~: 0 2 : HiO = 10: 5: 10, conforme a relação dos 
coeficientes na equação balanceada, 2: 1 : 2. As mudanças são negativas para os reagentes porque eles são consu
midos durante a reação e positivas paJ·a o produto porque ele está sendo formado durante a reação. Finalmente, as 
quru1tidades na terceira linha da tabela (quantidades finais) dependem. das quantidades iniciais e suas mudanças, 
e esses registros são encontrados somando-se os registros para as quantidades iniciais e mudanças para cada colu
na. Não sobra nada do reagente limitante (H2) ao final da reação. Tudo que permanece são 2 mols de 0 2 e 10 mols 
de~O. 

Figura 3.15 Diagrama n1ostrando o 
consumo total de um reagente 
limitante em uma reação. Uma vez 
que o H2 é completamente 
consumido, ele é o reagente limitante 
nesse caso. Já que há um excesso 
estequiométrico de 0 21 parte que 
sobra ao final da reação. 

• 

Antes da reação Depois da reação 

• 
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COMO FAZER 3.18 

O n1ais importante processo comerciaJ para converter N2 do ar em compostos contendo nitrogênio é baseado na rea
ção de N2 e H2 para formar (NH3): 

QuaJ quantidade de matéria de NH,3 pode ser formada a partir de 3,0 mols de N2 e 6,0 mols de H2? 

Solução 

Análise: foi pedido o cálculo da quantidade de matéria do produto, NH;v tendo sido dadas as quantidades de cada 
reagente, N2 e H2, disponíveis na reação. 

Planejamento: pede-se a quantidade de produto formada na reação, dada as quantidades de dois reagentes; este é 
un1 problema sobre reagente limitante. Se assumirmos que tm1 reagente é consu1nido por completo, podemos calcu.lar 
qual é a quantidade necessária do segundo reagente na reação. Comparando a quantidade calcuJada com a quantida
de disponível, podemos determinar quaJ reagente é limitante. Assim prosseguimos com os cálculos usando a quanti
dade do reagente limitante. 

Resolução: a quantidade de matéria. de ~ necessária para o consumo completo de 3,0 n1ols de N2 é 

Mols de H 2 = (3,0 ~) ( ~ ~) = 9,0 mols de H 2 

Un1a vez que apenas 6,0 molde~ está disponível, ficaremos sem~ antes do N 2 ter acabado e o H2 será o reagente 
lin1itante. Usamos a quantjdade de reagente limitante, H 2, para calcuJar a quantidade de NH3 produzida: 

Mols de NH3 = (6,0 mels de H;) _ ' = 4 mols de NH3 (
2 mols de NH ) 
3 rno1s de H2 • 

Comentário: a tabela a seguir resume esse exemplo: 

2N2(g) + 3Hi(g) -~ 2NH3(g) 

Quantidades iniciais: 

Mudanças (reação): 

Quantidades finais: 

3,0 1nols 

-2,0 mols 

1,0 mol 

6,0 mols 

-6,0 mols 

Omol 

OmoJ 

+4,0 mols 

4,0 mols 

Observe que podemos calcular não apenas a quantidade de matéria de NH3 formado, mas também a quantidade de 
matéria da sobra de cada reagente ao final da reação. Veja também que mesmo existindo mais mols de H2 presentes no 
início da reação, ele é o reagente linútante, porque seu coeficiente na equação balanceada é maior. 

Conferência: a tabela que resum.e esse exemplo mostra que a razão molar dos reagentes utilizados e produto formado 
está de acordo com os coeficientes na equação balanceada, 1 : 3: 2. Também, uma vez que H 2 é o reagente lin1itante, ele 
é consumido por completo na reação, restando O mol no final. Já que 6,0 mols de rl2 têm dois algarismos significa ti vos, 
nossa resposta apresenta dois algarismos significativos. 

PRATIQUE 

Considere a reação 2Al(s) + 3Cl2(g) 2AICl3(s). Deixa-se reagir u1na mistura de 1,50 molde AI e3,00 mols de Cl2• 

(a) Qual éo reagente limitante? (b) Qual a quantidade de matéria de AICl3 formada? (c) Qual a quantidade de matéria 
do reagente em excesso que sobra ao final da reação? 

Respostas: (a) Al; (b) 1,50 mol; (e) 0,750 C12• 

COMO FAZER 3.19 

Considere a seguinte reação: 

2Na3PO.(nq) + 3Ba(NOJ 2(nq) -~ Ba3(P04)2(s) + 6NaN03(nq) 

Suponha que uma solução contendo 3,50 g de Na3P04 é misturada com uma solução contendo 6,40 g de Ba(N03)i. Quan
tos gramas de Ba3(P04)z podem ser formados? 

Solução Análise: foi nos dada uma reação química e as quantidades de dois reagentes (3,50 g de NasPO, e 6,40 g de 
Ba(NOJ 2) . Pede-se para calcular o número de gramas de BC1:i(PO,), (um dos produtos). 

Planejamento: pede-se para caJcular a quantidade de produto, dando as quantidades de dois reagentes, logo esse é 
un1 problema de reagente bmitante. Para resolvê-lo devemos calcular a quantidade de matéria de cada reagente e 
comparar suas razões com aquela necessária na equação balanceada. Utilizaremos a quantidade do reagente limitante 
para caJcular a massa de BaiP04) 2 formada. 

Resolução: a partir da equação balanceada, temos as seguintes relações estequiométricas: 

2 mols de Na3P04 e 3 mols de Ba(NO:t)2 e l molde Ba3(P04)2 
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Usando a massa molar de cada substância, podemos calcular a quantidade de matéria de cada reagente: 

(
1 mo! de Na PO J . Mols de Na3P04 = (3,50 ~) ~ 4 = 0,0213 mol de Na3P04 
164 , 4 

Mols de Ba(NO:Jz = (6,40~tNCJJzl ( 1 m~3)2) = 0,0245 molde Ba(N03)z 
164 3)2 

Esses cálculos mostram-nos que há um ligeiro excesso na quantidade de matéria de Ba(N03)z em relação a Na3P04• 

Os coeficientes na equação balanceada indicam, entretanto, que a reação requer 3 mols de Ba(N03>z para cada 2 mols 
de Na3P04• (Isto é, são necessários 1,5 vezes mais n1ols de Ba(N03) 2 do que mols de Na3P04.) lsso significa que o 
Ba(N03h é o reagente limitante. Portanto, usamos a quantidade de Ba(NOJ 2 para calcular a quantidade de produto 
formada . Podemos começar o cálcu.lo com os gramas de Ba(N03) 21 mas economizamos wna etapa começando com a 
quantidade de matéria de Ba(N03)2 calculada anteriormente no exercício: 

Gramas de Ba
3
(POJ

2 
= (0,0245 m.ekle-13cr(N0

3
)J ( 1 mekie-Ba;(t~ h J (602 g de Ba3(PO. hJ 

3 me.Is de-~3 '2 1 .mGl-àe-B<lJ(PÕ 4 ) 2 

= 4,92 g de Ba3(P0,)2 

Conferência: o valor da .resposta parece razoável. Começando com os ntímeros nos dois fatores à direita, temos 600/3 
= 200; 200 x 0,025 =5. As unidades estão corretas, e o número de algarismos significativos (3) corresponde ao da quan
tidade de Ba(N03)2• 

Comentário: a quantidade do reagente Umitante, Ba(NO:J2, pode também ser usada para determinar a quantidade de 
NaN03 formada (4,16 g) e a quantidade de Na3P04 usada (2,67 g). O número de gramas do excesso de reagente, 
Na3P04, restante ao final da reação é igual à quantidade inicial menos a quantidade consumida na reação, 3,50 g-2,67 
g = 0,82 g. 

PRATIQUE 

Uma tira de zinco metálico pesando 2,00 g é colocada e1n u.ma solução aquosa contendo 2,50 g de nitrato de prata, pro
vocando a seguinte reação: 

(a) Qual é o reagente limitante? (b) Qu_antos gramas de Ag são formados? (c) Quantos gramas de Zn(N03)z são forma
dos? (d ) Quantos gramas de reagente em excesso restará ao final da reação? 

Respostas: (a) AgNOy (b) 1,59 g; (e) 1,39 g; (d) 1,52 g de Zn. 

Rendimentos teóricos 
A quantidade de produto formada calcttlada quando todo o reagente linútante foi consumido é chamada ren

dimento teórico. A quantidade de produto de fato obtida em un1a reação é chamada rendin1ento real. O rendimento 
real é sempre menor que (e nw1ca pode ser maior que) o rendimento teórico. Existem muitas razões para essa dife
rença. Parte dos reagentes podem não reagir, por exemplo, ou podem reagir de forma diferente da desejada (reações 
laterais). Além disso, nem sempre é possível recuperar da mistura de reação todo o produto formado. O rendimento 
percentual de uma reação relaciona o rendimento real com o rendimento teórico (calculado): 

. rendimento real 
Rendimento percentual= x 100°/o 

rendimento teórico 
[3.13J 

No experimento descrito em "Como fazer 3.19", por exen1plo, calculamos que 4,92 g de Ba3(P04) 2 devem ser 
formados quando 3,50 g de Na3P04 é misturado com 6,40 g de Ba(N03) 2• lsso é o rendimento teórico de Ba3(P04)2 

na reação. Se o rendimento real vem a ser 4,70 g, o rendimento percentual será: 

4
'
7º g x lOOo/o = 95,5o/o 

4,92 g 

COMO FAZER 3.20 
' Acido adípico, ~C6H80J, é usado para produzir náilon. Ele é preparado comercialmente por uma reação controlada 

entre o ciclo-hexano (C6H12) e O i: 

2C6H 12(/) + 5 0 2(g) 2H2C6H80 4(/) + 2H20(gJ 

(a) Considerando que você reali.zou essa reação começando com 25,0 g de ciclo-hexano, e que o ciclohexano é o rea
gente limitante, qual é o rendimento teórico de ácido adipico? 
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(b) Se você obtém 35,5 g de ácido adi pico a partir dessa reação, qual é o rendimento percentual de ácido adi pico? 

Solução 

Análise: foran1 dadas uma equação química e a quantidade de um dos reagentes (25,0 g de C6H 12). Pede-se primeiro 
calcular o rendimento teórico de um produto (H2C6~04) e, em seguida, calcular seu rendimento percentual se apenas 
35,5 g de substância for realmente formada. 
Planejamento: (a) O rendimento teórico é a quantidade calculada de ácido adipico formada na reação. Realizamos as 
seguintes conversões: g de C6H12 mol de C6H12 mol de H2C6H80 4 g de H2C6H80 4• (b) Tendo sido 
calculado o rendimento teórico, usamos a Equação 3.13 para calcular o rendin1ento percentual. 
Resolução: 

( )G d e O _ nd~)(l moht€C6H~J a ·ramas e H2 6H 8 4 - (25,0~ ~6• • 12 _ ~ 
84,0 15'"""" '°6' •u 

(
2 mel:'! de f"l;C6H8Õ, J ( 146,0 g de H2C~~O• J- 43 5 d H e H O 

X .~ -O " - ' g e 1 6 8 4 
2 rntln>ae 1....6n 12 1 wrl de H2C,;H80 4 

. ( rendimento real ) 33 5 g {b) Rend1mentopercentual = x lOOo/o= ' xl 00o/o= 77,0% 
rendimento teórico 43,5 g 

Conferência: nossa resposta en1 (a) tem valor, unidades e algarismos significativos apropriados. En1 (b) a resposta é 
menor que 100°/o como necessário. 

PRATIQUE 
Lmagine que você busque maneiras de melhorar o processo pelo qual o minério de ferro contendo F~03 é convertido 
em ferro. 'Em seus testes você realizou a seguinte reação en1 pequena escala: 

Fe20 3(s) + 3CO(g) 2Fe(s) + 3C02(g) 
(a) Se você começa con1150 g de Fe20 3 como reagente limitante, qual é o rendimento teórico de Fe? (b) Se o rendimento 
reaJ de Pe em nosso teste foi 87,9 g, qual é o rendimento percentual? 
Respostas: (a) 105 g de Fe; (b) 83,7'Yo 

Resumo e termos-chave 

Introdução e Seção 3.1 O estudo da relação quantitati
va entre fórmulas químicas e equações quúnicas é conhe
cido con10 estequiometria. Um dos importantes conceitos 
da estequiometria é a lei da conservação da massa, que 
diz ser a massa total d e produtos de uma reação quín1ica a 
mesma que a massa total de reagentes. O mesmo número 
de á tomos de cada tipo está presente antes e depois da rea
ção quúnica. Uma equação química balanceada mostra 
números iguais de átomos de cada tipo em cada lado da 
equação. As equações são balanceadas colocando-se coefi
cientes na frente das fórmulas químicas p ara os reagentes 
e produ tos de uma reação, 11ão pela troca dos índices infe
riores nas fórmulas químicas. 

Seção 3.2 Entre os tipos de reação descritos neste ca
pítulo estão (1) reações de combinação, nas quais dois 
reagentes combinam-se para formar um produto; (2) rea
ções d e d ecomposição, nas quais um 1.inico reagente for
ma dois ou mais produtos e (3) reações d e combus tão 
en1 presença de oxigên io, nas quais um hidrocarboneto 
reage com 0 2 para formar C02 e H 20. 

Seção 3.3 Muitas informações quantitativas podem 
ser descritas a partir de fórmulas químicas e equações 
químicas balanceadas pelo ttso de massas atômicas. A 
massa molecula r de um composto é igual à soma das 
massas atômicas dos átomos em sua fórmula. Se a fór
mula é molecular, a massa molecular é também chama
da peso molecular. As massas a tômicas podem ser 

usadas para determinar a composição eJe1nentar de um 
composto. 

Seção 3.4 U n1 mol de qualquer substância é o número 
de Avogadro (6,02 x 102) de fórmulas unitárias dessa 
substância. A massa de u1n mol de átomos, moléculas 
o u íons é a massa molecular desse material expressa em 
gramas (a massa molar). A massa de uma molécula de 
H20 é 18 g/ mol. 

Seção 3.5 A fórmula mínim a de qualquer substân
cia pode ser deternlinada a partir de sua composição 
percentual calculando-se a guantidaderelativa dematé
ria de cada átomo em 100 g da substância. Se a substân
cia é de natureza m olecular, su a fórmula molecular 
pode ser determinada a partir de sua fórmula míniina se 
a massa m olecular for ta mbém conhecida. 

Seções 3.6 e 3.7 O conceito de m.ol pode ser usado 
para calcular as quantidades relativas de reagentes e 
produtos envolvidos nas reações químicas. Os coeficien
tes em uma equação balanceada dão a quantidade rela
tiva de ma téria dos reagentes e produtos. Para calcula r o 
nún1ero de gramas de un1 produto a partir do número 
de gramas de um reagente, primeiro convertemos gra
mas d e reagen tes para m ols de reagentes. Em seguida 
usamos os coeficientes da equação balanceada para con
verter a quantidade de 1natéria dos reagentes em mols de 
produto. Finalmente, convertemos mols de produtos 
em gramas de p roduto. 
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Um reagente limitante é completan1ente consumi
do em uo1a reação. Quando ele é todo usado, a reação 
pára, limitando assim as quantidades de produtos forma
das. O rendimento teórico de uma reação é a quantidade 

Exercícios 

Equações químicas balanceadas 

3.1 

3.2 

3.3 

3.4 

3.5 

(a) Qual o principio científico ou lei usada no processo 
de balanceamento de equações? (b) No balanceamento 
de equações, por que os ú1dices inferiores nas fóantLlas 
químicas não podem ser modificados? (c) Quais são os 
símbolos usados para representar gases, liquidos, sóli
dos e soluções aquosas em equações q uímicas? 
(a) Qual é a diferença entre adicionar um índice inferior 
2 ao final de uma fórmula para CO para dar C02 e adi
cionar um coeficiente diante da fórmula para dar 2CO? 
(b) A reação quín1ica a seguir, como escrita, está coeren
te co1n a lei da conservação da massa? 
3Mg(OH)2(s) + 2H3P04(nq) Mg3(P04)i(s) + H 20 (/) 
Justifique sua resposta. 
A reação entre o reagente A (esferas azuis) e o reagente B 
(esferas vermelhas) está mostrada no diagrama a seguir: 

- · . 
• •• •• 

•• 
# 

Baseando-se nesse diagran1a, qual equação descreve 
melhor essa reação? 
(a)~+ B A2B (b) A2 + 4B 2AB2 

(e) 2A + B4 2AB2 (d) A + B2 AB2 
Sob condições experimentais apropriadas, H 2 e CO rea
gem para formar CH30H. O desenho representa uma 
amostra de fii. Faça um desenho correspondente da 
quantidade de CO necessária para reagir por completo 
co1n o H2• Como você chegou ao nún1ero de n1oléculas 
de CO que devem ser n1ostradas em seu desenho? 

Faça o balanceamento das seguintes equações: 
(a) S02(g) + Üz(g) SOi.g) 

Padrões de reatividade química 

3.9 (a) Quando o elemento metálico sódio combina-se com 
o elemento não-metálico bromo, Br2(/), como podemos 
determinar a fórn1ula quín1jca do produto? Como saber 

formada de produto quando todo o reagente limitante foi 
consumido. O rendimento real de uma reação é sempre 
menor que o rendimento teórico. O rendimento percen
tual compara os rendimentos real e teórico. 

3.6 

3.7 

3.8 

(e) CH.(g) + Cl2(g) CQ,(l) + HC.l(g) 
(d) A14C;,(s) + H20(1) Al(OHh(s) + CH4(g) 
(e) C~H100(/) + 0 2(g) C02(() + H20(g) 
(f) Pe(OH)3(s) + H:zSC)4(nq) Fe2(SO,h(nq) + .f-\0(/) 
(g) MfuN2(g) + ttµ)4(nq) MgS04(nq) + (NHJi.50,(nq) 
Faça o balanceamento das seguintes equações: 
(a) Li(s) + N 2(g) Lí3N(s) 
(b) TiC14 (/) + H10{f) ~ Ti02(s) + HCl(aq) 
(e) NH4N03(s) N 2(g)+ 0 2(g)+ H20(g) 
(d) Ca:.P1(s) + fiiO(/) Ca(OH)z(nq) + PH3(g) 
(e) Al(OJ-I)3(s) + HC104 (nq) _, 

Al(004 )a(nq) +~O(/) 

Ag2S04 (s) + NaN03(11q) 
(g) Nzfi4 (g)+ N 20 , (g) liiO(g)+ N 1(g) 
Escreva as equações químicas balanceadas correspon
dentes a cada uma das seguintes descrições: (a) O carbe
to de cálcio sólido, CaC2, reage com água para formar 
uma solução aquosa de hidróxido de cálcio e gás aceti
leno, C2 H2• (b) Quando o clorato de potássio é aqueci
do, decompõe-se formando cloreto de potássio e gás 
oxigênio. (c) O zinco metálico sólido reage com ácido 
sulfúrico para formar gás hidrogênio e uma solução 
aquosa de sulfato de zinco. (d) Quando o tricloreto de 
fósforo é adicionado à água, reage para formar ácido 
fosforoso, .H3POJ(aq), e ácido clorídrico. (e) Quando o 
gás sulfeto de hidrogênio é passado sobre hidróxido 
de ferro(ITI) quente, a reação resultante produz sulfe
to de Jerro(ill) e água gasosa. 
Converta essas descrições em equações balanceadas: 
(a) Quando o gás trióxido de enxofre reage con1 água, 
forma uma solução de ácido su lfúrico. (b) O sulfeto de 
boro, Ba53(s), reage violentamente con1 água para for
mar ácido bórico dissolvido, H3B031 e sulfeto de hidro
gênio gasoso. (e) A fosfina, PH3(g), sofre combustão em 
gás oxigênio para formar água gasosa e decaóxido de te
trafósforo sólido. (d) Q uando o nitrato de mercúrio(ll) 
sólido é aquecido, decompõe-se para formar óxido de 
merc(irio(rt) sólido, dióxido de nitrogênio e oxigênio ga
sosos. (e) O cobre metálico reage com uma solução 
quente de ácido sulfúrico concentrado para formar sul
fa to de cobre(Il) aquoso, gás dióxido de enxofre e água. 

se o produto é um sólido, un1 liquido ou um gás à 
te1nperatura an1biente? Escreva a equação química ba
lanceada para a reação. (b) Quando un1 hidrocarboneto 
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sofre combustão ao ar, qual reagente além do hidrocar
boneto está envolvido na reação? Quais produtos são 
formados? Escreva a equação química balanceada para 
a combustão do benzeno, C6H6(1), ao ar. 

3.10 (a) Determine a fórmula química do produto formado 
quando o e1en1ento metálico cálcio se combina com o 
elemento não-metálico oxigênio, 0 1. Escreva a equação 
química para a reação. (b) Quais os produtos formados 
quando um composto contendo C, H e O sofre combus
tão completa ao ar? Escreva a equação química balancea
da para a combustão da acetona, C3H 60(1), ao ar. 

3.11 Escreva a equação para a reação que ocorre quando (a) o 
Mg(s) reage com Cli(g); (b) o hidróxido de níquel(Il) decom
põe-se em óxido de níquel(D) e água quando aquecido; (c) o 
hidrocarboneto estireno, CgH8(1), sofre combustão ao ar; 
(d) o aditivo de gasolina MTBE (metil terciário-butil éter), 
C5·H,20(I) sofre combustão ao ar. 

3.U Escreva a equação para a reação que ocorre quando (a) o 
alumínio metálico sofre urna reação de combinação com 

Massa molecular 

3.15 Detemúne as massas moleculares de cada um dos se
guintes compostos: (a) H~; (b) NiC03; (c) Mg(Czf130J2; 

(d) (NH4'2504; (e) fosfato de potássio; (f) óxido de fer
ro(ID); (g) pentassulfeto de difósforo. 

3.16 Determine as massas moleculares de cada um dos se
guintes compostos: (a) óxido nitroso, N20, conhecido 
como gás hilariante e usado como anestésico odontológi
co; (b) ácido benzóico, HC,H50 1, substância usad11 como 
conservante de alimentos; (c) Mg(OH)2, o principio ativo 
do leite de magnésia; (d) uréia, (NH2)iCO, composto usa
do con10 fertilizante nitrogenado; (e) acetato de iso
pentila, CH3C02C5H 11, responsável pelo aroma de 
banana. 

3.17 Calcule a porcentagem em massa de oxigênio em cada 
um dos seguintes compostos: (a) SO:zi (b) sulfato de só
dio; (e) C2H5COOH; (d) Al(N03),; (e) nitrato de amônio. 

3.18 Calcule a porcentagem e rn massa do elemento indicado 
em cada um dos seguintes compostos: (a) carbono no 
acetileno, C2H 2, gás usado em soldagem; (b) lúdrogênio 
no sulfato de amônio, (NH4)i504, substâ ncia usada 
como fertilizante nitrogenado; (c) oxigênio no ácido as
córbico, HC6~0"' também conhecido como vitamina C; 
(d) platina em PtCl2(NH.J21 agente quimioterápico cha
mado cisplatina; (e) carbono no .hormôni.o sexual femini
no estradiol, C18H2•1Ü:zi (f) carbono na capsaicina, 
C18H27NO;i. composto que dá o gosto ardente na pimenta 
malagueta. 

3.19 Baseado nas seguintes fórmulas estruturais, calcule a 
porcentagem em massa de carbono presente em cada 
um dos compostos: 

(a) 
1-l H 
\ I o 
/C=C\ li 

H- C C- C-H 
\ tf e-e 
I \ 

H H 

Benzaldeído 
(fragrância de amêndoas) 

Br2(/); (b) o carbonato de estrôncio decompõe-se em óxi
do de estrôncio e dióxido de carbono quando aquecido; 
(c) o heptano, ~H,6(1), sofre combustão ao ar; (d) o dimeti
Jéter, CH30CH3(g), sofre combustão ao ar. 

3.13 Faça o balanceamento das seguintes equações e indique 
se são reações de combinação, decomposição ou com
bustão: 
(a) Al(s) + C~(g) AlCl3(s) 
(b)Cil-f,(g)+02(g) C02(g) + H10(g) 
(c) Li(s) + N 2(g) Li3N(s) 
(d) PbC03(s) PbO(s) + C02(g) 
(e) C1H80 1(/) + 0 2(g) C02(g) + 1-~0(g) 

3.14 Faça o balru1ceamento das seguintes equações e indique se 
são reações de combinação, decomposição ou combustão: 

3.20 

(a) C3H6(g)+ 0 2(g) C02(g) + l:-l20(g) 
(b) NH4N03(s) N 20(g)+H20(g) 
(c) C~~O(l)+ 0 2(g) C02(g)+ H10(g) 
(d) N 2(g) + H2(g) NH3(g) 
(e) K.iO(s) + H20(/) KOH(aq) 

(b) 

(c) 

H3CO\ IH 
C=C O 

I \ li V ·1· HO-C C-C-H an1 1na 
\ tf (sabor de baunilha) 
e-e 

I \ 
1-J H 

H H H O 
1 1 1 li 

H3C-c-c-c-o-c-cH3 
• 1 1 1 

H3C H H 
Acetato de isopentila 

(sabor de banana) 

CaJcttle a porcentagem em massa de carbono em cada um 
dos compostos representados pelos seguintes modelos: 

(a) (b) 

(c) (d) 
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O mol 

3.21 

3.22 

3.23 

3.24 

3.25 

3.26 

3.27 

3.28 

3.29 

(a) O que é nún1ero de Avogadro e qual é sua relação 
com o mol? (b) QuaJ é a relação entre a massa molecular 
de uma substância e sua massa molar? 

I' (a) Qual é a massa, em gramas, de um mol de ·c? 
(b) Quantos átomos de carbono estão presentes em 
un1 1nol de 12C? 
Sen1 fazer cálculos detalhados (mas usando a tabela perió
dica para achar as massas atômicas), coloque as seguintes 
amostras em ordem crescente de número de átomos: 0,50 
mol de H20; 23 g de Na; 6,0 x 1a23 moléculas de N2• 

Sem fazer cálculos detalhados (mas usando a tabela pe
riódica para achar as massas atômicas), coloque as se
guintes amostras em ordein crescente de nún1ero de 
átomos: 3,0 x1023 moléculas de H20 2; 2,0 molde CH,; 
32 g de 0 2• 

Qual é a massa em quilogramas do número de Avoga
dro de bolas de lançamento de peso olímpicas se cada 
uma possui massa de 16 lb? Como essa massa se compa
ra com à da Terra, 5,98 xlOu kg? 
Se o número de Avogadro de moedas de um centavo de 
dólar é dividido igualn1ente entre 250 milhões de ho
mens, mulheres e crianças nos Estados Unidos, quantos 
dólares cada um receberia? Como esse valor se compara 
com o débito nacional dos Estados Unidos, que era de 
5,5 trilhões de dólares na época que este livro foi escrito? 
CaJcule as seguintes quantidades: 
(a) massa, em gramas, de 1,73 0101 de Ca.Hz. 
(b) quantidade de matéria de Mg(N03)z e n1 3,25 g dessa 
substância. 
(e) número de moléculas em 0,245 mol CH30H. 
(d) número de átomos de Hem 0,585 mol de C,H10. 
Calcule as seguintes quantidades: 
(a) massa, em gramas, de 2,50 x10·2 mo! de MgClz; 
(b) quantidade de niatéria de NH4CI em 76,5 g dessa 
substância; 
(e) número de moléculas em 0,0772 molde HCH02; 

(d) número de íons N03- em 4,88 x10-J mol de Al(N03) 3. 

(a) Qua 1 é a massa, em gramas, de 2,50 x 1 O...J mo! de sul
fato de aluminio? 
(b) Qual é a quantidade de matéria de íons cloreto exis
tente en1 0,0750 g de cloreto de alumínio? 
(e) Qual é a massa, em gramas, de 7,70 xlOw 1110Iéculas 
de cafeína, C8I-l ioN40 2? 
(d) Qual é a massa molar de colesterol se 0,00105 mol 
pesa 0,406 g? 

Fórmulas mínímas 

3.37 O diagrama ao lado representa um conjunto de ele
mentos fom,ados pela decomposição de urn composto. 
(a) Se as esferas azuis representam átomos de N e as 
vcrmeU1as, áton1os de O, qual é a f6rn1ula nllnima do 
composto original? (b) Você poderia desenhar um dia
grama representando as n1oléculas do con1posto que so
freu decomposição? Justifique sua resposta. 

3.30 

3.31 

3.32 

3.33 

3.34 

3.35 

3.36 

(a) Qual é a massa, em g ramas, de 0,0714 mo! de fosfato 
de ferro(UI)? 
(b) Qual é a quantidade de matéria de íons amônio exis
tente em 4,97 g de carbonato de amônio? 
(e) Qual a n1assa, em gramas, de 6,52 xla21 moléculas de 
aspirina, ~.HgO,? 
(d) Qual a massa molar de diazepam (Valium®) se 
0,05570 mo! pesa 0,406 g? 
A fórmula molecular da alicina, o composto responsá
vel pelo cheiro característico do alho, é C6H IOOS2• 

(a) Qual a n1assa molar da alicina? (b) Qual a quantida
de de matéria de alicina presente em. 5,00 mg dessa 
substância? (e) Quantas moléculas de alicina existem em 
5,00 nlg de alicina? (d) Quantos átom.os de S estão pre
sentes em 5,00 mg de alicina? 
A fórmuJa molecuJar do aspartame, adoçante artifici
a l comercializado como NutraSweet®, é CHH 18N 2S5• 

(a) Qual a massa molar do aspartame? (b) Qual a 
quantidade de matéria presente em 1,00 mg de aspar
tame? (e) Quantas moléculas de aspartame estão pre
sentes em 1,00 mg de aspartame? (d) Quantos átomos 
de H existem em 1,00 mg de aspartame? 
Uma amostra de glicose, C6H120 6, contém 5,77 x 1020 

átomos de carbono. (a) Quantos átomos de hidrogênio 
essa amostra conté1n? (b ) Quantas moléculas de glico
se essa amostra contéJn? (e) Qual a quantidade de n1até
ria de glicose contida nessa amostra? (d) Qual a massa 
em gramas dessa amostra? 
Uma amostra do ho rmônio masculino testostero
na, C19H 280 2, contém 3,08x1021 átomos de hidrogê
nio. (a) Quantos átomos de carbono essa amostra 
contém? (b) Quantas moléculas de testosterona essa 
amostra contém? (e) Qual a quantidade de matéria de 
testosterona contida nessa amostra? (d) Qual a n1assa 
em gramas dessa amostra? 
A concentração máxima permitida de cloreto de vinila, 
C2H~CI, na atniosfera próxima a uma indústria química 
é 2,0 xl0-6 g/L. QuaJ a quantidade de matéria de cloreto 
de vinila em cada litro essa concentração representa? 
Quantas moléculas por litro? 
No mínimo 25 µg de tetrarudrocanabinol (THC), princí
pio ativo da maconha, é suficiente para causar intoxica
ção. A fórmula 1nolecular do TI-!C é C21H300 2• Qual 
quantidade de matéria de THC essa amostra de 25 µg 
contém? E quantas nioléculas? 

" • 

• • 
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3.38 (a) O diagrama a seguir representa um conjunto de molé
culas de C01 e H20 formadas pela combustão completa 
de um hidrocarboneto. Qual é a fórmula mínima do hi
drocarboneto? (b) Você poderia desenhar um diagrama 
representando as moléculas de oxigênio e do hidrocarbo
neto que sofreu a combustão? Justifique sua resposta. 

.. 

3.39 Dê a fórmula míninia de cada um dos seguintes compos
tos se a amostra contérn: (a) 0,0130 mol de C, 0,0390 mol 
de H e0,0065 molde O; (b) 11,66 g de ferroe5,01 gde oxi
gênio; (c) 40,0°/u de e, 6,7°/o de 11 e53,3°/o de o em ma~sa. 

3.40 Determine a fórmula mínima de cada um dos segumtes 
compostos se a amostra contém: (a) 0,0104 mol de K, 
0,052 11101 de C e O, 156 molde O; (b) 5,28 g de Sn e 3,37 g 
de F; (c) 87,So/o de N, 12,5o/o de H em massa. 

3.41 Determine as fórmulns mínimas dos compostos com as 
seguintes composições em massa: 
(a) 10,4o/o de C, 27,8º'ª de S, 61,7% de Cl; 
(b) 21,7°/o de C, 9,6º'o de O, 68,~o de F; 
(c) 32,79~0 de Na, 13,02°0 de AI, 54,19'}0 de F. 

3.42 Determine as fórmulas mínimas dos compostos com as 
seguintes composições em massa: 
(a) 55,3°1., de K, 14,6º'o de P, 30,1"/o de O; 
(b) 24,5º/o de a, 14,9°1., de Si, 60,60/o de F; 
(c) 62, 1 '11. de C, 5,21 'lo de H, 20,7°/o de O. 

3.43 Qual é a fórmula molecular de cada um dos seguintes 
compostos? 
(a) fórmula mínima CH2, 1nassa molar= 84 g/mol; 
(b) fórmula mínima NH2CI, massa molar= 51,5 g/mol. 

3.44 Qual é a fórmula molecu lar de cada um dos seguintes 
compostos? 
(a) fórmula mínima HC02, massa molar= 90,0 g/tnol; 
(b) fórm ula n1ínima C2H40, massa molar= 88 g/mol. 

3.45 Detcrn1ine as fórniulas míniina e molecular de cada 
uma das seguintes substâncias: 
(a) cafeina, estimulante encontrado no café e que contém 
49,5% de C, 5,15º/o de H, 28,9°/o de N e 16,5°/o de O em 
massa; massa molar de aproximadamente 195 g/mol; 
(b) glutamato de monossódio (MSG), realçador de sabor 
de alguns alimentos que contém 35,51 o/o de e, 4,77°/o de 

Cálculos baseados em equações químicas 

3.51 Por que é essencial usar equações químicas balanceadas 
na determinação da quantidade de produto formado a 
partir de determinada quantidade de reagente? 

3.52 Quais partes das equações químicas balanceadas forne
cem informações sobre as quantidades de matéria dos 
reagentes e produtos envolvidos em uma reação? 

3.53 O diagrama a seguir representa uma reação à alta tem
peratura entre CH4 e H20 . Baseado nessa reação, qual 

H, 37,85'}0 de O, 8,29"'º de N e 13,~o de Na em massa; 
massa molar de 169 g / mol. 

3.46 Determine as fórmulas mínima e molecular de cada 
uma das seguintes substâncias: 
(a) ibuprofeno, um remédio para dor de cabeça que con
tém 75,69"/o de C, 8,Bcro de H, e 15,51 'lo de O em massa; 
massa molar de aproximadamente 206 g / mol; 
(b) epinefrina (adrenalina), um hormônio eliminado na 
corrente sangüínea na hora do perigo ou estresse que 
contém 59,0º/o de C, 7, 1 ºlo de H, 26,2<>1o de O e 7,7o/o de N 
em massa; MM de aproximadamente 180 11. 

3.47 (a) A análise por combustão do tolueno, solvente orgâ
nico comum, fornece 5,86 mg de C02 e J ,37 mg de H20. 
Se o composto contém apenas carbono e hldrogênio, 
qual é sua fórmula míni1na? (b) O mentol, substância 
responsável pela fragrância em pastilhas mentoladas 
para tosse, é co1np0St'1 de C, H e O. Unia amostra de 
0,1005 g de mentol sofre combustão prod u2.indo 0,2829 
g de C02 e 0,1159 g de H 20 . Qual é a fórmu la mínima do 
mentol? Se o composto tem niassa molar de 156 g/ mol, 
qual sua fórmula n1olecular? 

3.48 (a) O cheiro característico do abacaxí deve-se ao butirato 
de etiJa, composto que contém carbono, hidrogênio e oxi
gênio. A combustão de 2,78 mg de butirato de etila produz 
6,32 mg de C02 e 2,58 mg de H20. Qual é a fórmula míni
ma desse composto? (b) A nicotina, componente do taba
co, é constituída de C, H e N. Uma amostra de 5,250 mg de 
nicotina sofre combustão produzindo 14,242 mg de C02 e 
4,()83 mg de H20. Qual é a fórmula mínima da nicotina? Se 
a substância tem uma massa molar de 160+5g/ mol, qual é 
sua fórmula molecular? 

3.49 Carbonato de sódio, composto usado como alcalinizan
te no tratamento de água de piscina, é hidratado, o que 
significa que um certo número de moléculas de água 
está incluído na estrutura do sólido. Sua fórmula pode 
ser escrita como Na2C01 • xH20 , onde x é a quantidade 
de matéria de H20 por mol de Na2C03• Quando uma 
amostra de 2,558 g de carbonato de sódio é aquecida a 
125 "C, toda n água de hidratação se perde, deixando 
0,948 g de Na2C01• Qual é o valor de x? 

3.50 O sal de Epsom, laxante forte usado cm rnedicina veteri
nária, é hidratado, o que significa que certo nlimero de 
moléculas de água está incluído em sua estrutura sólida. 
A fórmula do sal de Epsom pode ser escrita como 
Mg504 • xH20, onde x indica a quantidade de matéria d: 
água por mol de Mg501• Quando 5,061 g desse sal hi
dratado é aquecido a 250 "C, toda a água de hidratação 
se perde, deixando 2,472 g de MgS04• Qual é o valor 
dex? 

quantidade de matéria de cada produto pode ser obtida 
começando com 4,0 molde CH4? 

• .. 
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3.54 Se 1,5 mol de cada um dos seguintes compostos sofre 
co1nbustão completa em oxigênio, quais produzirão 
maior quantidade de matéria? Qua l produzirá a menor? 
Explique. Czl-l50rl, C:iH8' Cf13~COCH3 

3.55 O ácido fluorídrico, HF(nq), não pode ser estocado em 
garrafas de vidro porque os con1postos chamados si lica
tos presentes no vidro são atacados pelo HF(nq) . O sili
cato de sódio (Na2Si03), por exemplo, reage como a 
seguir: 
NaSi03 + BHF(aq) -~ 

H2SiF6(aq) + 2NaF(nq) + 3H20(/) 
(a) Qual a quantidade de matéria de HF necessária para 
reagir com 0,300 mol de Na2Si01? 
(b) Quantos gramas de NaF são formados quando 0,500 
mo! de HF reage com um excesso de Na:$i03? 
(c) Quantos gramas de Na2Si03 podem reagir com 
0,800 g d e HF? 

3.56 A fermentação da glicose (C6l-I120J produz álcool etilico 
(~~OH) e C02: 

C6H 120 6(nq) 2C;'150H(aq) + 2C02(g) 
(a) Qual a quantidade de matéria de C02 produzida 
quando 0,400 mo! de C6H 120 6 reage dessa maneira? 
(b) Quantos gramas de CJ{120 6 são necessários para 
formar 7,50 g de ~H50H? 
(e) Quantos gramas de C02 são formados quando 7,50 g 
de C2Hs0H são produzidos? 

3.57 Sulfeto de aluminio reage com água para formar hidró
xido de alumínio e sulfeto de hidrogênio. (a) Escreva a 
equação química balanceada para a reação. (b) Quantos 
gramas de hidróxido de aluminio são obtidos a partir de 
10,5 g de sulfeto de alumfrtio? 

3.58 Hidreto de cálcio reage com água para formar hidróxido 
de cálcio e gás hidrogênio. (a) Escreva a equação quími
ca balanceada para a reação. (b) Quantos gramas de hi
dreto de cálcio são necessários para formar 5,0 g de 
hidrogênio? 

3.59 Os nírbags automotivos enchem-se quando a a.zida de 
sódio, NaN3, decompõe-se rapidamente em seus ele
n1entos constituintes: 

2NaN3(S) 2Na(s) + 3N2(g) 
(a) Qual a quantidade de matéria de N 2 produzida pela 
decon1posição de 2,50 molde NaN3? 
(b) Quantos gran1as de NaN~ são necessários para for
mar 6,00 g de gás nitrogênio? 

Reagentes limitantes; rendimentos teóricos 

3.63 (a) Defina os termos reagentes limitantes e reagentes em 
excesso. 
(b) Por que as quantidades de produtos formadas em 
uma reação são determinadas somente pela quantidade 
do reagente limitante? 

3.64 (a) Defina os termos rendimento teórico, rendimento real 
e rendi1nento percentual. (b) Por que o rendimento real de 
uma reação é quase sempre menor que o rendimento 
teórico? 

3.65 Nitrogênio (N2) e hidrogênio (H2) reagem para formar 
amônia (NH3). Considere a mistura de N2 e H2 mostrada 
na figura que acompanha esse exercício. As esferas 
azuis representam o N e as brancas, o H. Desenhe uma 
representação da mistura produzida, supondo-se que a 

(c) Quantos gramas de NaN3 sã.o nt>cessários para pro
duzir 10 ft3 de gás nitrogênio se a densidade do gás é 
1,25 g/L? 

3.60 A combustão completa do octano C8H18' componente da 
gasolina, ocorre con10 a seguir: 

2C8H 18(/) + 2502(g) 16C02(g) + 18H20(g) 
(a) Qual a quantidade de matéria de 0 2 necessária para 
queimar 0,750 mol de CgH18? 
(b) Quantos grani.as de 0 2 são necessários para queimar 
5,00 g de CgH18? 
(c) O octano tem densidade de 0,692 g/mL a 20 ºC. Quan
tos gramas de 0 2 são necessários para queimar 1,00 gal de 
CsH 1s? 

3.61 Um pedaço de folha de aluminio de 1,00 cm2 e 0,550 mm 
de espessura é colocado para reagir com bromo para 
formar brometo de alumínio como mostrado na foto 
que acon1panha este exerdcio. (a) Qual a quantidade de 
matéria de alumínio usada? (A densidade do alumínio é 
2,699 g/ cm3

.) (b) Quantos gramas de brometo de alumí
nio é formado, supondo-se que o alurninio reage com
pletamente? 

3.62 A detonação da nitroglicerina ocorre como a seguir: 
4C::3Hsl\1 10~(/) 

12C01(g) + 6N2(g) 0 2(g)+ 10H20(g) 
(a) Se uma amostra contendo 3,00 mL de nitroglicerina 
(densidade = 1,592 g/ mL) é detonada, qual a quantidade 
de matéria total de gases produzida? (b) Se cada mo! de 
gás ocupa 55 L sob essas condições de explosão, quantos 
litros de gases são produzidos? (c) Quantos gramas de 
N 2 são produzidos na detonação? 

reação foi completa. Como você chegou a sua represen
tação? Qual é o reagente limitante neste caso? 

• 
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3.66 O monóxido de nitrogênio e o oxigênio reagem para for
mar dióxido de nitrogênio. Considere a mistura NO e Oi 
mostrada na figura que acompanha este exercício. As 
esferas azuis representam o N e as vermell1as o O. Dese
nhe uma representação para a nústura produzida, su
pondo que a reação foi completa. Como você d1egou a 
essa representação? Qual é o reagente lin1itante neste 
caso? 

• 
• 

3.67 ·um fabricante de bicicletas tem 4.250 rodas, 2.755 estru
turas e 2.255 guidões. (a) Quantas bicicletas podem ser 
feitas com essas partes? (b) Quantas partes de cada tipo 
sobrarão? (c) Qual é a parte que lintlta a produção das 
bicicletas? 

3.68 Uma indústria de engarrafamento tem 115.350 garrafas 
com capacidade de 355 mL, 122.500 tampas e 39.3775 L 
de bebida. (a) Quantas garrafas poden1 ser cheias e tam
padas? (b) Quanto sobrará de cada item? (e) Qual o 
componente que limita a produção? 

3.69 O hidróxido de sódio reage com d ióxido de carbono 
como a seguir: 

2NaOH(s)+ C02(g) Na2C03(s)+Hz0(1) 
Qual reagente é o reagente limitante quando 1,70 molde 
NaOl-J reage com 1,00 n1ol de C02? Qual quantidade de 
matéria de a2CO, pode ser produzida? Qual quantida
de de matéria do reagente em excesso sobra após a rea
ção se completar? 

3.70 O hidróxido de aJurnínio reage com ácido sulf(uico 
como a seguJr: 
2Al(OH)3{s)+ 3~S04 (aq) --+ 

A12(S04 h(aq)+ 6H20(/) 
Qual reagente é o reagente limitan te q uando 0,450 mol 
de AJ(OH)3 reage com 0,550 molde H~047 Qual quanti
dade de matéria de Al2(S04h pode ser formada sob essas 
condições? Qual quantidade de matéria do reagente em 
excesso sobra após a reação se completar? 

3.71 A efervescência produzida quando um comprimido de 
Alka-Seltzer® é dissolvido em água deve-se à reação en
tre o bicarbonato de sódio (NaHC01) e o ácido cítrico 
(HJC6Hs0 1): 
3NaHC03(nq) + H3CJi50 1 (aq) --+ 

3C02(g) + 3H20(/) + Na3C6H,07 (nq) 
Em determinado experimento 1,00 g de bicarbonato de 
sódio e 1,00 g de ácido cítrico são deixados reagir: (a) Qual 
é o reagente limitante? (b) Quantos gramas de dióxido de 
carbono são formados? (e) Quantos gramas de reagente 
em excesso sobram depois que o reagente limitante é 
completamente consumido? 

3.72 Uma das etapas no processo comercial para converter 
amônia em ácido nítrico é a conversão de NH3 em NO: 

4NH3(g)+ 502(g) 4NO(g) + 6H20(g) 
Em determinado experimento, 2,25 g de NH3 reage com 
3,75 g de 0 2• (a) Qual é o reagente limitante? (b) Quan
tos gramas de NO são formados? (e) Quantos gramas 
de reagente em excesso sobram após o consumo com
pleto do reagente limitante? 

3.73 As soluções de carbonato de sódio e n itrato de prata rea
gem para formar carbonato de prata sólido e uma solu
ção de nitrato de sódio. Uma solução contendo 6,50 g de 
carbonato de sódio é misturada com tU'lla solução con
tendo 7,00 g de njtrato de prata. Quantos gramas de car
bonato de sódio, nitrato de prata, carbonato de prata e 
nitra to de sódio estão presentes ao final da reação? 

3.74 As soluções de ácido sulfluico e acetato de churnbo(Il) 
reagem para formar sulfato de chumbo(IT) sólido e uma 
solução de ácido acético. Se 7,50 g de ácido sulfúrico e 
7,50 g de acetato de chumbo(Tl) são misturados, calcule 
o número de gramas de ácido sulfúrico, acetato de 
dlurnbo(II), sulfato de chumbo(ll) e ácido acético pre
sentes na mistura ao final da reação. 

3.75 Quando benzeno (C6H6) reage con1 bromo (Br2), ob
tém-se bromobenzeno (C6H,Br): 

C.H~ + B!i C.H5Br+ HBr 
(a) Qual o rendimento teórico de bro1nobenzeno nessa 
reação quando 30,0 g de benzeno reagem com 65,0 g de 
bromo? (b) Se o rendimento real de bromobenzeno foi 
de 56,7 g, qual o rendimento percentual? 

3.76 Quando etano (CiHt,) reage com cloro (OJ, o produto 
principal é C2HsC1, n1as outros produtos contendo clo
ro, con10 CzH4Cli, são obtidos em quantidades peque
nas. A formação desses outros produtos reduz o 
rendimento de C2H 5CI. (a) Supondo que C2H6 e Cl2 rea
gem para formar apenas C2H,O e HCl, calcule o rendi
mento teórico de CzH50. (b) Calcule o rendimento 
percentual de C2H ,CI se a reação de 125 g de CzH0 com 
225 g de Cl2 produz 206 g de C2.H,CI. 

3.77 Lítio e nitrogênio reagem para produzir nitreto de lítio: 
6Li(s) + N 2(g) 2Li3N(s) 

Se 5,00 g de cada reagente reagem levando a um rendi
mento de 80,So/o, quantos gramas de Li3N s.io obtidos da 

- ? reaçao. 
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3.78 Quando o gás sulfeto de hidrogênio é borbulhado em 
un\a solução de hidróxido de sódio, a reação forma sul
feto de sódio e água. Quantos gramas de sulfeto de só
dio são formados se 2,00 g de sulfeto de hidrogênio são 

Exercícios adicionais 

3.79 Escreva a equação quimica balanceada para: (a) a com
bustão completa do ácido butfrico, HC4~02{/), tLrn 
composto produzido quando a manteiga se torna ranço
sa; (b) a decon1posição do hidróxido de cobre(JI) sólido 
em óxido de cobre(ll) e vapor de água; (e) a reação de 
combinação entre o zinco metálico e o gás cloro. 

3.80 A efetividade dos fertilizantes nitrogenados depende 
tanto de sua habilidade em disponibilizar o nitrogênio 
para as plantas con10 da quantidade de nitrogênio que 
eles podem ctisponibilizar. Quatro fertilizantes comuns, 
que contêm nitrogênio, são amônia, nitrato de amônio, 
sulfato de amônia e uréia [(Nl-1.2)2CO]. Classifique esses 
fertilizantes em termos da porcentagem en1 n1assa de ni
trogênio que eles contê1n. 

3.81 (a) O diamante é uma forn1a natural de carbono puro. 
Qual é a quantidade de matéria de carbono existente em 
um ctiamante de 1,25 quilate (1quilate=0,200 g)? Quan
tos áto1nos de carbono esse diamante possui? {b) A fór
mula molecular do ácido acetilsalicílico (aspirina), um 
dos analgésicos mais comuns, é HC9H 70 4• Qual a quan
tidade de ma té ria de HC9HP4 existente em um compri
n1ido de aspirina de 0,500 g? Quantas moléculas de 
HC9 H70 4 existem nesse comprimido? 

3.82 (a) Uma molécula de antibiótico conhecida como penici
lina G tem uma massa de 5,342 x 10-~1 g. Qual é a massa 
molar da penicilina G? (b) A hemoglobina, a proteú\a 
trans portadora de oxigênio presente nos glóbulos ver
melhos, tem quatro átomos de ferro por 1nolécula e con
té m 0,340o/o de ferro en1 1nassa. Calcule a massa molar 
da hemoglobina. 

3.83 Cristais muito pequenos constituídos de mil a cem mil 
átomos, chamados pontos quânticos, estão sendo pes
quisados para uso em dispositivos eletrônicos. 
(a) Calcule a massa en1 gran1as de um ponto quântico 
consti tuído de 10 mil átomos de s ilício. 
(b ) Suponha que o silício e1n um ponto tenha uma densi
dade de 2,3 g/ cm3

, calcule seu volum.e. 
(e) Suponha que o ponto tenha o formato de um cubo, 
calcule o comprimento das arestas desse cubo. 

3.84 A serotonina é um composto que conduz in1pulsos ner
vosos no cérebro. Ela contém 68,2% em massa de C, 
6,86°/o em massa de H, 15,9°/o em massa de N e 9,08°1.. em 
n1assa de O. Sua massa molar é 176 g/mol. Determine 
sua fórmula molecular. 

3.85 O coa la se a limenta exclusivamente de folhas de eucalip
to. Seu siste.ma digestivo desintoxica o óleo de eucalipto, 
un1 veneno para outros animais. O constituinte princi
pal do óleo de eucalipto é uma substância chan1ada eu
calipto!, que contém 77,87°/,) de C, 11,76°/o de H e o 
restante de O. (a) Qual é a fórn1ula mú1i1na dessa subs
t.'lncia? (b) Um espectro de massa de eucalipto! mostra 
um pico a aproximadamente 154 u. Qual é a fórmula 
molecular dessa substância? 

borbulhados em ttma solução contendo 2,00 g de hidró
xido de sódio, supondo que o sulfeto de sódio é produ
zido con1 92,0o/o de rendimento? 

3.86 A vanilina, o aromatizante principal da baunilha, con
tém C, H e O. Quando 1,05 g dessa substância sofre 
combustão con1pleta, 2,43 g de C02 e 0,50 g de H20 são 
produzidos. Qual é a fórmula mínima da vanilina? 

(3.871 Descobriu-se que um composto orgânico contém ape
nas C, H e Cl. Quando uma amostra de 1,50 g desse 
composto sofreu combustão completa ao ar, 3,52 g de 
C02 foram formados. Em un1 experin1ento separado o 
cloro presente em uma amostra de 1,00 g do composto 
foi convertido em 1,27 g de AgCL. Determine a fónnula 
mínima do composto. 

[3.88] Um composto oxibromato, KBrO~, onde x é desconhecido, 
é analisado, descobrindo que ele contém 52,92°/o de Br. 
Qual o valor de x? 

3.89 Um eleniento X fo rma um iodeto (Xl~ e um cloreto 
(XCIJ. O iode to é convertido quantitativamente para o 
cloreto quando aquecido em um fluxo de cloro: 

2Xl3 + 3Cl2 2XCl3 + 312 

Se 0,5000 g de XJ3 é tratado, 0,2360 g de XCIJ é obtido. 
(a) Calcule a massa atômica do elemento X. (b) Identi
fique o elemento X. 

3.90 U1n método usado pela Agência de Proteção An1bien
tal (EPA) norte-americana para determinar a concen
tração de ozônio no ar é passar uma am.ostra de ar por 
um 'borbulha dor' contendo iodeto de sódio, que remo
ve o ozônio de acoJ"do com a seguinte equação: 

0 1(g)+2Nal(aq)+H20(/) --+ 
0 2(g) + 12(s) + 2NaOH(aq) 

(a) Qua 1 a quantidade de matéria de iodeto de sódio ne
cessária para remover 3,8 x 10-5 molde 0 3? (b) Quantos 
granias de iodeto de sódio são necessários para remo
ver 0,550 mg de 0 3? 

3.91 Uma indústria quírnica usa e nergia elétrica para de
compor soluções aquosas de NaCl para prodU2ir 0 21 
H2 e NaOl-T: 

2NaCl(nq) + 2H20(/) 2NaOH(aq) + H2(g) + C12(g) 
Se a indústria produz 1,5x106 kg (1.500 tone ladas) de 
C~ por dia, faça urna estimativa das quantidades de H2 

e NaO'H produzidas. 
3.92 A gordura armazenada na corcunda de um can1elo é 

fonte de energia e água. Calcule a massa de H 20 produ
zida pelo metabolismo de 1,0 kg de gordura, supondo 
que a gordura consiste inteiramente de triestearina 
(C;7H 1100 6), gordura animal típica, e supondo que, du
rante o metabo lis mo, a triestearina reage com 0 2 para 
forn1ar apenas C02 e H20. 

3.93 Quando os hidrocarbonetos são queimados em uma 
quantidade Limitada de ar, forn1a-se tanto CO quanto 
C02. Quando 0,450 g de um hidrocarboneto em parti
cular foi queimado ao ar, 0,467 g de CO, 0,733 g de C02 

e 0,450 g de H 20 foi formada. (a) Qual é a fórn1ula míni
ma do coniposto? (b) Quantos gramas de 0 2 foram usa-
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dos na reação? (c) Quantos gramas seriam necessários 
para a combustão completa? 

3.94 Uni a mistura de N 2(g) e H 2(g) reage en1 un1 recipien te 
fechado para formar amônia, NH3(g}. A reação pára an
tes que qualquer reagente tenha sido totalmente consu
mido. Nesse ponto, 2,0 mol de N2, 2,0 mo! de H2 e 2,0 
mol de NH3 estão presentes. Qual a quantidade de ma
téria de N2 e f'4 presente no início da reação? 

13.951 Uma mistura contendo KCI03' K2C03, KHC03 e KCI foi 
aquecida, produzindo os gases C021 0 2 e H 20, de acor
do com as seguintes equações: 

2KCI03(s) 2KCl(s) + 302(g) 

2KHC03(s) K20(s)+ H10(g)+ 2C02(g) 

K 1C01(s) K10(s) + C02(g) 

O KCl não reage sob essas condições de reação. Se 
100,0 g da mistura produzem l,80 g d e H 20, 13,20 g 
de C02 e 4,00 g de 0 2, qual era a composição original da 
mistura? (Suponha uma decon1posição completa.) 

Exercícios cumulativos 

(Esses exercícios exigem habilidade dos capítulos anteriores, 
bem como do presente capítulo.) 
3.98 Considere uma amostra de carbonato de cálcio na for

ma de um cubo n1edindo 1,25 in. em cada aresta. Se a 
amostra tem densidade de 2,71 g/cm3

, quantos áto
mos de oxigênio ela contém? 

3.99 (a) Você recebe um cubo de prata metál ica que mede 
l,OOOcmdearesta. A d ensidade da prata é 10,49 g/cm3

• 

Quantos áton1os tem o cubo? (b) Con10 os átomos são 
esféricos, eles não podem ocupar todo o espaço do 
cubo. Os átomos de prata arranjam-se en1 um sólido de 
tal forma que 74o/o do volume do sólido está realmente 
preenchido com átomos de prata. Calcule o volume de 
um único átomo de prata. (c) Usando o volume de um 
átomo de prata, e a fórmula para volum.e de uma esfera, 
calcule o raio em angstrõrns de wn á tomo de prata. 

3.100 Se un1 au ton1óvel roda 125 n1i con1 un1 consumo de 
19,5 mi/ gal, quantos quilogramas de Có2 são produ
z.idos? Suponha que a gasolina é composta de octano, 
C8H 8(f), cuja densidade é 0,69 g/1nL. 

[3.101) Em 1865 um químico relatou que reagiu uma amostra 
de prata pura de peso conhecido com ácido nítrico e 
recuperou toda a prata como nitrato de p.rata puro. 
Descobriu-se que a relação de n1assa da prata para o 
nitrato de prata é 0,634985. Usando apenas essa rea
ção e os valores aceitos atualmente para as massas 
atômicas da prata e do oxigênio, calcule a massa atô-

3.96 Quando uma mistura de 10,0 g de acetileno (~H2) e 10,0 g 
de oxigênio (02) entra em cornbustão, são produzidos 
C02 e H 20. (a) Escreva a equação quím ica balanceada 
para essa reação. (b) Qual é o reagente Limitante? (c) 
Quantos gramas de C2~ 0 2 , C02 e f l10 estão presen
tes após o final da reação? 

3.97 A aspirina (C9H~04) é produzida a partir do ácido sali
cilico (C7H60 3) e do anidrido acético (C4l-160 3): 

C7H 60 3 + C4H.0 3 C9H80~ + HC2H30 2 

(a) Qual a quantidade de ácido salicilico necessária 
para produzir 1,5 x 102 kg de aspirina, supondo que 
todo o ácido salia1ico é convertido em aspirina? (b) Qual 
a quantidade de ácido salicllico necessária se apenas 
80o/c, do ácido salicílico fosse convertido em aspirina? 
(c) Qual o rendimento teórico da aspirina se 185 kg de 
ácido salicílico reagem con1 125 kg de anidrido acético? 
(d) Se a situação descrita no item (c) produz 182 kg de 
aspirina, qual é o rendimento percentual? 

mica do nitrogênio. Compare-a com o valor aceito 
atualmente. 

L3.102) Um carvão em particular contém 2,S'Yo d e enxofre em 
massa. Quando esse carvão é quei1nado, o enxofre é 
convt!'rtido em gás dióxido de enxofre. O dióxido de 
enxofre reage com óxido de cálcio para formar sulfito 
de cálcio. (a) Escreva a equação química balanceada. 
(b) Se o carvão é quein1ado em uma usina termelétrica 
que usa 2 mil toneladas de carvão por dia, q ual é a 
p rodução diária de s ulfito de cálcio? 

[3.103) O cianeto de hidrogênio, HCN, é un1 gás venenoso. 
A dose letal é aproximadamente 300 mg de HCN por 
quilograma de ar, quando inalado. (a) Calcule a quanti
dade de HCN que fornece a dose letal em um pequeno 
laboratório medindo 12 por 15 por 8,0 ~ A densidade do 
ar a 26 •e é 0,00118 g/ cm3

• (b) Se o HCN é formado pela 
reação de NaCN con1 um ácido cotno l-f;z504, qual a 
massa de NaCN que fon1ece a dose letal no laboratório? 

2NaCN(s) + H2S04 (nq) Na2S04 (nq) + 2HCN{g) 
(c) Forma-se H'CN quando fibras sintéticas contendo 
Orlon411 ou AcriJan• S<'io queimadas. Acrilan® tem fórmu
la mínima 0-!iCHCN; logo, HCN é 50,9°/o da fórmula 
em massa. Um tarte n1eclindo 12por15 ft contém 30 oz 
de fibras AcriJan por jarda quadrada de carpete. Se o 
tapete queima, urna dose letal de HCN será prodi.rzida 
na sala? Suponha que o rendimento de HCN a partir 
das fibras é 20o/o e que SOo/o do carpete é consumido. 



Capítulo 

Reações em soluções 
aquosas e estequiometria 
de soluções 

raticamente dois terços de nosso planeta são cobertos por água, 
a substância mais abundante no organismo. Sendo a água tão comum, temos a 
tendência de considerar triviais suas propriedades químicas e físicas. Entretan
to, veremos repetidamente por todo o livro que ela possui muitas propriedades 
não-usuais, essencjais à vida na Terra. 

Uma das propriedades mais iro.portantes da água é a capacidade de disso
lução de grande variedade de substâncias. Por essa razã.o, a água, na nattu·eza, 
quer seja a mais pura água potável de uma torneira ou de uma fonte lúnpida 
da montanha, contém invariavelmente vasto número de substâncias dissolvi
das. As soluções nas quais a água é o solvente são chamadas soluções aquosas. 

Muitas das reações químicas que ocorrem en1 nós e ao nosso redor envol
vem substâncias dissolvidas em água. Os nutrientes dissolvidos no sangue são 
transportados para as células, onde participam de reações que ajudam a nos 
manter vivos. As peças dos automóveis enferrujam quando ficam em. contato 
freqüente com soluções aquosas que contêm várias substâncias dissolvidas. 
Cavernas n1aravilhosas de calcário (Figura 4.1) são formadas pela ação d.edis
solução da água subterrânea que contém dióxido de caxbono, C02(nq): 

[4.1] 

Vimos no Capítulo 3 alguns exemplos de tipos de reações químicas e como 
estas são descritas. Neste capítulo continuaremos examinando essas reações 
nos atendo às soluções aquosas. Grande parte das reações químicas importan
tes ocorre em soluções aquosas, sendo necessário entender o vocabulário e os 
conceitos usados para descrever e compreender esse assunto. Além disso, am
pliaremos os conceitos de estequiometria aprendidos no Capítulo 3 abordan
do a forma de expressar as concentrações de soluções e de usá-las. 

4.1 Propriedades gerais das soluções aquosas 

Solução é uma mistura homogênea de uma ou mais substâncias. ooo (Se
ção 1.2) A substância presente em maior quantidade é normalmente chama
da solvente. As outras substâncias na solução são conhecidas como solutos, e 
dizemos que elas estão dissolvidas no solvente. Quando uma pequena quanti-

.... O que está por vir ~ 

• Começamos examinando a na tu· 
reza das substâncias dissolvidas 
em água, se existem em água na 
forma de (ons, de moléculas ou 
de uma mistura das duas. Essa 
infonnação é necessária para que 
se entenda a natureza dos rea
gentes em soluções aquosas. 

• Três tipos principais de proces
sos ocorrem em solução aquosa: 
reações de precipitação, de áci
do-base e de oxirredução. 

• Renç/Jes de precipitnçtio são aque
las nas quais reagentes solúveis 
geram um produto insolúvel. 

• Reações ácido-base são aquelas em 
que íons H' são transferidos en
tre os reagentes. 

• Renções de axirredução são aque
las nas quais elétrons são trans
feridos entre os reagentes. 

• Reações entre íons podem ser 
representadas por l'q11nçõe$ iônicas 
que mostram, por exemplo, como 
os íons podem sé con1binar para 
formar precipitados, ou como são 
removidos da solução ou mudam 
de alguma outra m.aneira. 

• Depois de examinar os tipos 
comuns de reações químicas e 
como estas são reconhecidas e 
descritas, abordaremos como as 
concentrnçoc.'s de soluções podem 
ser expressas. 

• Concluímos o capítulo exami
nando como os conceitos de este
quiometria e concentração po
dem ser usados para determinar 
as quantidades e concentrações 
de várias substâncias. 
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dade de cloreto de sódio (NaCI) é dissolvida em grande quantidade de água; 
por exemplo, a água é o solvente, e o cloreto de sódio, o soluto. 

Propriedades eletrolíticas 
Imagine-se preparando duas soluções aquosas - uma dissolvendo uma 

colher de chá de sal de cozinha (cloreto de sódio) em uma xícara de água, e ou
tra dissolvendo uma colher de açúcar refinado (sacarose) em uma xícara de 
água. Ambas as soluções são límpidas e iJ.1colores. Em que elas diferem? Uma 
diferença, que não é imediatamente óbvia, é a respeito de suas condutividades 
elétricas: a solução de sal é boa condutora de eletricidade, enquanto a solução 
de açúcar não é. 

Pode-se determinar se uma solução conduz ou não eletricidade usando-se 
um dispositivo como o mostrado na Figura 4.2. Para acender a lâmpada, a cor
rente elétrica deve fluir entre os dois eletrodos imersos na solução. Apesar de a 
água por si só não ser um bom condutor de eletricidade, a presença de ions faz 
com que as soluções aquosas sejam bons condutores. Os ions transportam car
ga elétrica de um eletrodo para outro, fechando o circuito. Portanto, a conduti
vidade das soluções de 'NaCl mdica a presença de íons na solução, e a falta de 
condutividade da sacarose, a ausência de íons. Quando NaCl se dissolve en1 
água, a solução contém íons Na+ e c1-, cada um rodeado por moléculas 
de água. Quando a sacarose (C12H 220 11 ) se dissolve em água, a solução contém 
ape11as moléculas neutras de sacarose rodeadas por moléculas de água. 

Uma substância (como NaCl) cujas soluções aquosas contêm íons é cha
mada eletrólito. Uma substâi1cia (como C12H220 u) que não forma íons em 
solução é chamada n ão-eletrólito. A diferença entre NaCl e C12H 220 11 

deve-se em grande parte ao fato de o NaCl ser iônico, enquanto C12H 220 11 é 
molecular. 

Nenhum. 
íon 

(a) 

o o Poucos 
íons 

(b) 

Figura 4.1 Quando o C02 se 
dissolve em água, a solução 
resultante é ligeiramente ácida. 
As cavernas de calcário são 
formadas pela ação de dissolução 
dessa solução ácida agindo no 
CaC03 do calcário. 

MODELOS 3-D 
Cloreto de sódio, Sacarose 

ANIMAÇÃO 
Eletrólitos e não-eletrólitos 

o 
••º 0 0 

Muitos 
íons 

(e) 

Figura 4.2 Dispositivo para detectar íons em solução. A capacidade de uma solução para conduzir eletricidade depende do 
número de íons que ela contém. (a) Uma solução de niio-eletrólitos não contém fons e a lâmpada niio acende. (b e c) Uma 
solução de eletrólitos contém íons que servem como transportadores de carga e fazem com que a luz acenda. Se a solução 
contém poucos fons, a lâmpada apresenta brilho fraco, como em (b). Se a solução contém muitos íons, a lâmpada brilha 
intensamente, como em (e). 
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(a) (b) 

Figura 4.3 (a) Dissolução de um composto iônico. Quando um composto iônico se dissolve em água, as moléculas de H20 
separam, circulam e dispersam os íons no líquido. (b) O metanol, CH30H, um composto molecular, dissolve-se sem formar 
íons. As moléculas do metanol podem ser encontradas nas esferas pretas, que representam os átomos de carbono. Tanto no 
item (a) como no (b), as moléculas de água foram afastadas para que as partículas do soluto sejam vistas mais nitidamente. 

ANIMAÇÃO 
Dissolução do NaCI em água 

Compostos iônicos em água 
Lembre-se da Seção 2.7 e, principalmente, da Figura 2.23- o NaCl consti

tuj-se de um arranjo ordenado de íons Na+ e Cr. Quando NaCl se dissolve en1 
água, cada íon se separa da estrutura cristalina e se dispersa por toda a solu
ção, como mostrado na Figura 4.3 (a). O sólido iônico dissocia-se e:m seus íons 
constituintes à medida que se dissolve. 

A água é um solvente muito eficaz para compostos iônicos. Apesar de ser uma molécula eletricamente neutra, 
um dos lados da molécula (o átomo de O) é rico em eléh·ons e possui carga parcial negativa. O outro lado (os áto
mos de H) tem carga parcial positiva. Os íons positivos (cátions) são atraídos pelo lado negativo de H10, e os 

' íons negativos (ânions) são atraídos pelo lado positivo. A medida que um con1posto iônico se dissolve, os íons 
ficam rodeados de moléculas de H 20 como n1ostrado na Figura 4.3 (a). Esse processo ajuda a estabilizar os íons 
em solução e previne que cátions e ânions se combinem novamente. Além disso, como os íons e suas camadas 
circttndantes de moléculas de água pode:n1 se mover .livremente, os íons tomam-se uniformemente dispersos por 
toda a solução. 

Em geral podemos prever a natureza dos íons presentes em unia solução de um composto iônico a partir do 
nome químico da substância. Sulfato de sódio (Na2S04), por exemplo, dissocia-se em íons sódio (Na+) e íons sulfato 
(S04

2
} . Você deve ter e1n mente as fórmulas e as cargas dos íons comuns (Tabelas 2.4e 2.5) para entender as formas 

nas quais um composto iônico existe em solução aquosa. 

Compostos moleculares em água 
Quando un1 composto molecular se dissolve em água, a solução normalmente compõe-se de moléculas intac

tas dispersas pela solução. Conseqüentemente, a maioria dos compostos moleculares são não-eletrólitos. Por 
exemplo, uma solução de metanol (CH30H) em água é inteira de moléculas de CH30H dispersas por toda a água 
[Figura 4.3 (b)]. 

Entretanto, existem algumas substâncias molec1Llares cujas soluções aquosas contêm ions. A mais importante 
destas são os ácidos. Por exemplo, quando HCl(g) se dissolve em água para formar ácido clorídrico, H C l(aq), ele io
niza-se ou separa-se em íons H+(aq) e Cr(aq). 

FILME 
Eletrólitos fortes e fracos 

Eletrólitos fortes e fracos 
Há duas categorias de eleb·ólitos, fortes e fracos, que diferem na extensão 

de condução de eletricidade. Os eletrólitos fortes são os solutos que existem 
em solução totalmente ou quase total como íons. Essencialmente todos os com
postos iônicos solúveis (como NaCl) e alguns con1postos moleculares (como 
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HCI) são eletrólitos fortes. Os eletrólitos fracos são os solutos que existem en• 
solução, na maioria das vezes, na forn1a de moléculas com apenas uma peque
na fração na forma de íons. Por exemplo, em uma solução de ácido acético 
(HC2H30 2) a maioria do soluto está presente como .moléculas de HC,.~02• 
Apenas uma peque.na fração de HC2H30 2 está presente como íons I-I.(11q) e C2H30 ; (11q). 

MODELOS 3-0 
' HCI, Acido acético 

Devemos ter muito cuidado para não confundir a extensão na qual u.01 eletrólito se dissolve com sua classifica
ção como forte ou fraco. Por exemplo, HC2I-130 2 é extremame11te solúvel em água, mas é um eletrólito fraco. 
O Ba(OH)2, por outro lado, não é muito solúvel, mas a quantidade de substância que se dissolve dissocia-se quase 
completamente, portanto o Ba(OH)2 é um eletrólito forte. 

Quando um eletrólito fraco, con10 o ácido acético, ioniza-se em solução, escrevemos a reação da seguinte maneira: 

(4.21 

A seta dupla si.gnifica que a reação pode ocorrer em ambos os sentidos. Em determinado momento, algumas 
moléculas de HC2H30 2 são ionizadas para formar W e CzH30 2- . Ao mesmo tempo, os íons ·w e C2H30 2- combi
nam-se novamente para formar HC2H 30 2• O balanço entre esses processos opostos determina os números relativos 
de íons e moléculas neutras. Ele também produz um estado de equilíbrio químico que varia de um eletrólito fraco 
para outro. O equi líbrio químico é extremamente importante e dedicaremos os capítulos 15 a 17 para examiná-lo 
em detalhes. 

Os quúnicos l.1sam a seta dupla para representar a ionização de eletrólitos fracos e u ma seta única para ioniza
ção de eletróUtos fortes. Uma vez que o HCI é um eletrólito forte, escrevemos a equação para a ionização do HCI 
como segue: 

HCl(nq) -~ .W(11q) + cr(11q) [4.3] 

A seta única indica que os íons W e Cr não têm tendência de se con1binar novamente em ági1a para formar mo
léculas de HCl. 

Nas seções posteriores começamos a olhar con1 mais detalhes como podemos usar a composição de um com
posto para prever se ele é um eletrólito forte, se é fraco ou um não-eletrólito. Para o mom.ento, é importante lem
brar apenas que co111postos iónicos solúveis siío eletrólitos fortes. Identificamos os compostos iônicos corno sendo os 
constituídos de metais e não-metajs (como NaCJ, FeSO~ e A1(NO.J3), ou co1npostos contendo o íon amônio, NI-14 ... 

(como NH~Br e (NH4) 2C03). 

COMO FAZER 4.1 

O diagrama à direita representa uma solução de um dos seguintes compostos: 
MgC!v KCL ou J4)04• Qual solução é n1ais bem representada pelo diagrama? 

Solução O diagrama mostra duas vezes mais cátions que ânions, consistente 
com a fórmula J<?O,. 
PRATIQUE 

Se você tivesse que desenhar un1 diagrama (como o mostrado à djreita) repre
sentando as soluções aquosas de cada um dos segu intes compostos iônicos, 
quantos ânions você mostraria se o diagrama tivesse seis cátions? (a) NiS04; 

(b) Ca(NOJ2; (e) Na;PO~; (d) Al2(SO,h. 
Respostas: (a) 6; (b) 12; (e) 2; (d) 9. 

4 .2 Reações de precipitação 

A Figura 4.4 mostra duas soluções límpidas sendo misturadas, uma contendo nitrato de chumbo (Pb(N03)z) e a 
outra, iodeto de potássio (KI). A reação entre esses dois solutos dá origem a um produto amarelo insolúvel. As rea
ções que resultam na formação de um produto insolúvel são conhecidas co1no reações de precipitação. Um preci
pitado é um sólido insol.úvel formado por uma reação em solução. Na Figura 4.4 o precipitado é iodeto de chumbo 
(Pblz), um composto que tem solubilidade mtúto baixa em água: 

Pb(NO.J2(aq) + 2Kl(nq) -~ Pbl.i(s) + 2KN03{11q) [4.4] 
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+ tt-NO • • 

• 
2 Kl(nq) 

Figura 4.4 A adição de uma solução incolor de iodeto de potássio (KI) a uma solução incolor de nitrato de chumbo 
(Pb(N0 1) 2) produz um precipitado amarelo de iodeto de chumbo (Pbl2) que se assenta lentamente no fundo do béquer. 

O outro produto dessa reação, nitrato de potássio, pern1anece em solução. 
As reações de precipitação ocorrem quando certos pares de íotzs de cargas 

contrárias se atrae111 tão forte111e11te que Jor1na111 11111 sólido iônico i11so/6vel. Para 
determinar se certas combinações de íons formam compostos insolúveis, 

FILME 
Reações de precipitação 

d evemos levar em conta algumas diretrizes ou regras que dizem respeito às so.lubilidades de compostos iônicos 
comuns. 

Regras de solubilidades para compostos iônicos 
Solubilidade de uma substância é a quantidade d,essa substância que pode ser dissolvida em certas quantidade 

de solvente. Apenas 1,2 x 10-3 molde PbI2 dissolve-se em um litro de água a 25 ºC. Em nossos estudos, qualquer 
substância com solubilidade menor que 0,01 mol/Lserá considerada inso/IÍvel. Nesses casos, a atração entre os fons 
de cargas contrárias no sólido é muito grande para a molécula de água separá-los por uma extensão considerável, e 
a substância permanece não dissolvida na totalidade. 

Infelizmente 11ão existem regras baseadas em propriedades físicas simples tais como cargas iô1ucas para nos 
giúar na determinação de tt1n composto iônico em particular ser solúvel ou não. Entretanto, observações experi
mentais têm nos levado a regras para previsão da solubilidade de compostos iônicos, Por exemplo, os experimen
tos m.ostram que todos os compostos iônicos coniuns que contêm o ânion nitrato, N03- , são solúveis em água. 



Capítulo 4 Reações em soluções aquosas e estequiometria de soluções 107 

A Tabela 4.1 resume as regras de solubilidade para compostos iônicos comuns. Ela está organizada de acordo com 
o ânion no composto, mas revela muitos princípios importantes sobre cátions. Observe que todos os co111postos iôni
cos co1111111s de íons de 111etnis nlcnlinos (grupo 1A dn tabela periódica) e de íons n111ônio (NH4+) são sollÍveis e1n água. 

TABELA 4.1 Regras de solubilidade em água para compostos iônicos comuns 

Compostos iônicos solúveis 

Compostos contendo 

Compos tos iônicos insolúveis 

Compostos contendo 

COMO FAZER 4.2 

NO -a 
C2H3Üz

c1-
Br-

r 
so}-

co 2
-3 

PO :i-
4 

0!1 

Exceções importantes 

Nenhuma 

Nenhuma 

Con1postos de Ag' , Hg/· e Pb1
• 

Compostos de Ag· , Hg2
2
• e Pb2+ 

Compostos de Ag' , Hg2
2

' e Pb2
' 

Compostos de Sr2
' , Ba2

' , Hg2
2
• e Pb2

• 

Exceções importantes 

Co1npostos de Nl-1;' dos cátions de metais alcalinos e 
Ca2

· , Sr2
' e Ba2

• 

Compostos de Nl-1; • e dos cátions de metais alcalinos 

Compostos de NH; • e dos cátions de metais alcalinos 

Compostos dos cátions de n1etais alcalinos e Ca2
·, Sr2' e Ba2

' 

Classifique os seguintes compostos iônicos como solúveis ou insolúveis en1 água: (a) carbonato de sódio (N~C03); 
(b) sulfato de cbumbo (PbS04). 

Solução 

Análise: dados os nomes e fórmulas de dois compostos iônicos, pede-se determinar se eles serão solúveis ou insolúve
is em água. 

Planejamento: podemos usar a Tabela 4.1 para responder à pergunta, mas precisamos prestar atenção nos ãnions de 
cada composto porque a tabela é organizada por ãnions. 

Resolução: (a) De acordo com a Tabela 4.1, a maioria dos carbonatos é insolúvel, mas carbonatos de cátions de n1etais 
alcalinos (como o íon sódio) são uma exceção à regra; portanto, são solúveis. Na2C03 é solúvel em água. 

(b) A Tabela 4.1 indica que apesar de a maioria dos s ulfatos ser solúvel, o s ulfato de Pb" é uma exceção. PbS04 é in
solúvel em água. 

PRATIQUE 

Classifique os seguintes compostos como solúveis ou insolúveis e1n água: (a) hidróxido de cobaJto(II); (b) nitrato de 
bário; (e) fosfato de amônio. 

Resposta: (a) insolúvel; (b) solúvel; (c) solúvel. 

Para determinar se um precipitado é forn1ado quando mis turamos soluções aquosas de dois eletrólitos fortes, 
devemos (1) observar os íons presentes nos reagentes, (2) considerar as possíveis combinações de cátions e ânions e 
(3) usar a Tabela 4.1 para determinar se alguma dessas combinações é insolúvel. Por exemplo, se fomurrá um precipi
tado quando soluções de Mg(N03) 2 e NaOH são mish.tradas? Como ta11to o Mg(N03) 2 quanto o NaOH são compos
tos iônicos solúveis, ambos são eletrólitos fortes. A mistura de Mg(N03) 2(aq) e de NaOH(nq) primeiro produz uma 
solução contendo os íons Mg2

• , N03- , Na+ e Orí. Algum dos cátions vai interagir com algum dos ânions para formar 
um composto insolúvel? Além dos reagentes, as outras possibilidades de interação são Mg2

• com Orí e Na+ com 
N03- . Pela Tabela 4.1 vemos que Mg(OH)2 é insolúvel e formará um precipitado; entretanto, NaN03 é solúvel, logo 
N a• e N 0 3- permanecerão em solução. A equação balanceada para a reação de precipitação é: 

[4.Sj 
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Reações de dupla troca (metáteses) 1 

Observe na Equação 4.5 que os cátions nos dois reagentes trocam ânions - o Mg2
' termina com o O~ e o Na 

4 

termina com o N03- . As fórmulas químicas dos produtos são baseadas nas cargas dos íons-são necessários dois 
íons 01-r para produzir un1 composto neutro com o Mg2+ e um N03- para produzir um composto neutro com o Na+. 
C111D {Seção 2.7) A equação só pode ser balanceada depois da determinação das fórmulas químicas dos produtos. 

As reações nas quais íons positivos e negativos parecem trocar contra-íons obedecem à seguinte equação geral: 

AX + BY --+ A Y + BX [4.6] 

Exe111plo: AgN0 3(nq) + KCl(aq) --+ AgCl(s) + KN03(nq) 

Tais reações são conhecidas como reações de dupla troca, ou reações de metátese. Reações de precipitação 
obedecem a esse padrão, bem como muitas reações ácido-base, como veremos na Seção 4.3. 

COMO FAZER 4.3 

(a) Detei:mine qual o precipitado que se forma quando as soluções de BaCL2 e 14'04 são misturadas. {b) Escreva a 
equação química balanceada para a reação. 

Solução 
Análise: dados dois reagentes iônicos, pede-se determinar o produto insolúvel que eles formam. 

Planejamento: precisamos anotar os íons presentes nos reagentes e trocar os ânions entre os dois cátions. Depois de 
escritas as fórmulas qLúmicas para esses produtos, podemos usar a Tabela 4.1 para determinar qual é insolúvel em 
água. Conhecer os produtos também nos permite escrever a equação balanceada para a reação. 
Resolução: (a) Os reagentes contêm os íons Ba2

• , a -, K' eS04
2

" . Se trocamos osânions teremos BaS04 eKCL. De acordo 
com a Tabela 4.1, a maioria dos compostos de 50~2- é solúvel, mas a de Ba2

" não é. Logo, BaS04 é insolúvel e precipitará 
da solução. O KCI, ao contrário, é solúvel. 
(b) Do item (a) sabemos as fórmulas químicas dos produtos, BaSO. e KCL. A equação balanceada mostrando as fases é 

BaC~(aq) + K2S04(nq) BaS04(s) + 2KCl(nq) 

PRATIQUE 

(a) Qual o composto que precipita qi1ando as soluções de Fei(S0 4)3 e LiOH são Lnisturadas? (b) Escreva uma equação 
balanceada para a reação. (c) Misturando as soluções de Ba(N03)i e KOH, haverá formação de precipitado? 
Respostas: {a) Fe(OH)~ (b) Fe2(S04h(aq) + 6LiOH(nq) 2Fe(OH)3(s) + 3Li2S04(nq); (e) não (ambos os produtos 
possíveis são solúveis em água). 

Equações iônicas 
Ao escrever equações químicas para reações em solução aquosa, é útil indicar explicitamente se as substâncias 

dissolvidas estão presentes na maior parte como íons ou como moléculas. Va1nos consid erar a reação de precipita
ção entre Pb(N03) 2 e 2Kl, mostrada anteriormente na figura 4.4: 

Pb(N0~2(nq) + 2KI(nq) ~ Pb!z(s) + 2KN03(aq) 

Uma equação escrita dessa forma, mostrando as fórmulas químicas completas d os reagentes e produtos, é cha
mada eq uação molecular porque mostra as fórmulas químicas dos reagentes e produtos sem indicar seu caráter 
iônico. Como Pb(N03)z- KI e KN03 são todos compostos iônicos solúveis e, portanto, eletrólitos fortes, podemos 
escrever a equação química para indicar explicitamente os íons que estão em solução: 

Pb2~(nq) + 2NO; (nq) + 2K' (aq) + 2T(aq) Pb4(s) + 2K"(nq) + 2N03-(aq) (4.7J 

Uma equação escri ta dessa forma, com todos os eletrólitos fortes solúveis n1ostrados como íons, é conhecida 
como equação iônica completa. 

Observe que os K'"(nq) e N03-(aq) aparecem dos dois lados da Equação 4.7. Os íons que aparecem em formas idên
ticas, juntos tanto dos reagentes quanto dos prodtttos de uma reação iônica completa, são chamados íons espectado
res. Eles estão presentes, mas não tên1 papel direto na reação. Quando os íons espectadores são omitidos na equação 
(eles cancelam-se como grandezas algébricas), dizemos que temos a equação iônica simplificada: 

Pb2+(nq) + 2r(aq) Pb~(s) (4.8] 

1 Palavra de origem grega que sigrufica 'troca'. 
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Uma equação iônica simplificada inclui apenas os íons e moléculas envolvidos diretamente na reação. A carga 
na reação é conservada; logo, a soma das cargas dos íons deve ser a mesma em ambos os lados de uma equação iô
nica simplificada e balanceada. Nesse caso, somando a carga 2+ do cátion com as duas cargas 1- dos ânions, obte
mos zero, a carga do produto e le tricamente neutro. Se todos os íons en1 11111a equação iônica co111pleta são espectadores, 
não ocorre reação. 

As equações iônicas simplificadas são muito utilizadas para ilustrar as similaridades entre um grande nt"unero 
de reações envolvendo eletrólitos. Por exemplo, a Equação 4.8 expressa a característica essencial de uma reação de 
precipitação entre quaisquer e letrólitos fortes contendo Pb2

+ e 1-: os íons Pb2+(aq) e r(aq) combinam-se para formar 
um precipitado de Pb4. Portanto, uma equação iônica simplificada demonstra que mais de un1 co11junto de rea
gentes pode levar à mesma reação simplificada. A equação comple ta, porém, identifica os reagentes reais que par
ticipam da reação. 

As equações i.ônicas simplificadas também indicam que o comportamento 
de uma solução de eletrólito depei1de dos vários tipos de íons que ela contém. 
Soluções aquosas de KI e Mgl2, por exemplo, compartilham várias similarida
des quínúcas porque ambas contêm íons r. Cada espécie de íon tem suas pró
prias características que diferem muito das dos átomos que lhe deram origem. 

Os seguintes passos resumem o procedimento para escrever equações iô
nicas simplificadas: 

1. Escreva a equação molecular balanceada para a reação. 

ATIVIDADE 
Escrevendo reações iônicas 
simplificadas 

2. Reescreva a equação para mostrar os íons que se formam em solução quando cada eletrólito forte solúvel 
se dissocia ou se ioniza nos seus íons constih.tintes. Apenas eletrólitos fortes dissolvidos e111 solução aquosa são es
critos na for111a iônica. 

3. Identifique e cancele os íons espectadores. 

COMO FAZER 4.4 

Escreva a equação iônica simplificada para a reação de precipitação que ocorre quando as soluções de cloreto de cálcio 
e carbonato de sódio são misturadas. 

Solução 
Análise: objetivo é escrever uma equação iônica simplificada para uma reação de precipitação, dados os nomes dos re
agentes presentes na solução. 
Planejamento: precisanlos primeiro escrever as fórmulas químicas dos reagentes e produtos para determinar quajs 
são os produtos insolúveis. Escrevemos e balanceau1os a equação molecular. Em segujda, escrevemos cada eletrólito 
forte solúvel como íons separados para obter a equação iônica completa. Finalmente, elimin amos os íons espectadores 
para obter a equação iônica simplificada. 

Resolução: o cloreto de cálcio é con1posto de íons cálcio, Ca2
.,., e íons cloreto, Cr; conseqüentemente uma solução 

aquosa da substância é CaCl2(aq). O carbonato de cálcio é composto de íons Na• e íons C03
2
- ; portanto uma solução 

do comp osto é Na2C0inq). Nas e~uações moleculares de reaçôes de precipitação, ânions e cátions parecem trocar de 
contra-íons. Assim, colocamos Ca • e C0~2-ju,ntos para dar CaCO:y e Na• e cr juntos para dar NaCI. De acordo com as 
regras de solubilidade na Tabela 4.1, CaC03 é insolúvel e NaCl, solúvel. A equação balanceada é 

CaC!i(aq) + Na2C03(aq) CaC03(s) + 2NaCl(nq) 
Em u1na equação iônica completa, apenas os eletróUtos fortes solúveis (como compostos iônicos solúveis) são escri

tos como {ons separados. Como a designação (aq) lembra·nos, CaCl2, Na2C03 e NaCl estão todos dissolvidos em solu
ção. Além disso, são eletrólitos fortes. CaC03 é u1n con1posto iônico, 1nas não é solúvel Não escrevemos a fórmula de 
nenhum composto insolúvel na forma de seus íons componentes. Portanto, a equação jônica completa é 

Ca2•(aq) + 2 a-(aq) + 2Na•(aq) + C03
2-(aq) CaC03(s) + 2 Na•(aq) + 2Cr(nq) 

cr e Na' são íons espectadores. Cancelando·OS, obtemos a seguinte equação iônica simplificada: 
Ca2'(nq) + C03

2~(aq) CaC03(s) 

Conferência: podemos conferir o resultado vendo se tanto os elementos quanto a carga elétrica estão baJanceados. 
Cada lado tem 1 Ca, 1 C e 3 O, e a carga liquida em cada lado é igt1al a O. 

Comentário: se nenhum dos íons em uma equação é removido da solução ou modificado de algum modo, todos serão 
íons espectadores e a reação não ocorrerá. 

PRATIQUE 
Escreva a equação .iônica balanceada para a reação de precipitação que ocorre quando as soluções aquosas de nitrato 
de prata e fosfato de potássio são misturadas. 
Resposta: 3Ag•(aq) + P04~(aq) Ag3PO~(s) 
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Figura 4.5 Alguns ácidos 
(esquerda) e bases (direita) comuns 
encontrados em produtos 
domésticos. 

HCI 

ANIMAÇÕES 
Introdução aos ácidos aquosos, 
Introdução às bases aquosas 

NI-Li + 

Figura 4.6 Uma molécula de H20 
age como doadora de próton 
(ácido), e NH3, como receptor de 
prótons (base). Apenas uma parte 
do NH3 reage com H20; NH3 é um 
eletrólito fraco. 

4 .3 Reações ácido-base 

Muitos ácidos e bases são substâncias industriais e domésticas (Figura 
4.5), alguns deles importantes componentes dos líquidos biológicos. O ácido 
clorídrico, por exemplo, é não só um importante produto químico industrial, 
mas também o principal constituinte do suco gástrico do estô1nago. Os ácidos 
e bases são eletrólitos comuns. 
, 

Acidos 
, 
Acidos são substâ.ncias que se ionizam em soluções aquosas para formar 

fons hidrogênio, aumentando a concentração de íons H~(nq). Uma vez que o 
átomo de hidrogênio possui apenas um elétron, H'" é simplesmente um próton. 
Portanto, os ácidos são comumente chamados doadores de prótons. Os mode
los moleculares de três ácidos comuns, HCl, HN03 e HC2H30 2, estão mostra
dos na margem. 

As moléculas de diferentes ácidos podem ser ionizadas, produzindo dife
rentes números de íons K'. Tanto HCI como HN03 são ácidos r11onopróticos, os 
quais produzem um 1;+ por molécula de ácido. O ácido sulfúrico, Hz504, é um. 
ácido diprótico, o que produz dois H+ por molécula de ácido. A ionização do 
H2SO~ e outros ácidos dipróticos acontecem em duas etapas: 

I-12S04(aq) --+ W(aq) + HS04-(nq) 

HS04-(aq) H•(aq) + 50~2-(aq) 

(4.9] 

[4.101 

Apesar de H2S04 ser um eletrólito forte, apenas a primeira ionização é 
completa. Portanto, soluções aquosas de ácido sulfúrico contêm uma mistura 
de W(nq), HS04-(nq) e 5041-(aq). 

Bases 
Bases são substâncias que aceitam (reagem co1n) íons W. Elas produzem 

íons hidróxido (Otí) quando dissolvidos em água. Compostos iônicos de hi
dróxidos, corno NaOH, KOH e Ca(OH)2, estão entre as bases mais comuns. 
Quando dissolvidos en1 água, dissociam-se em seus íons componentes, intro
duzindo íons Off" na solução. 

Compostos que não contêm íons Otí podem também ser bases. Por 
exemplo, a amônia (NH3) é uma base com.um. Quando adicionada à água, acei
ta um íon H'" da molécula de água e, conseqüentemente, produz um íon 011 
(Figura 4.6): 

[4.11] 

Como apenas tuna pequena fração de NH3 (aproximadamente 1°/o) forma 
[ons NH4 • e Ol1, a amônia é um eletrólito fraco. 
' . Ac1dos e bases fortes e fracos 

Os ácidos e bases que são eletrólitos fortes (completamente ionizados em 
solução) são chamados ácidos fortes e bases fortes. Os que são eletrólitos fra
cos (parcialmente ionizados) são chamados ácidos fracos e bases fracas. 
Os ácidos fortes são mais reativos do que os fracos quando a reatividade de
pende tão-somente da concentração de H· (aq) . Entretanto, a reatividade de 
um ácido pode depender tanto do ânion quru1to do H'"(aq). Por exemplo, ácido 
fluorídrico (l-lF) é tun ácido fraco (apenas parcialmente ionizado em solução 
aquosa), mas é muito reativo e ataca vigorosamente muitas substâncias, inclu
sive o vidro. Essa reatividade deve-se à ação combinada de H.+(aq) e F(aq). 

A Tabela 4.2 relaciona os ácidos e bases fortes mais comuns. Você deve . . 

memorizá-los. A medida que examinar a tabela, observe primeiro que alguns 
dos ácidos mais comuns, como por exemplo HCl, HN03 e H2S041 são fortes. 
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Em segundo lugar, três dos ácidos mais fortes resultam da combinação de um átomo de hidrogênio e um átomo de 
halogênio. (Entretanto, HF é um ácido fraco.) Em terceiro, a lista de ácidos fortes é muito pequena. A maioria dos 
ácidos é fraca. Em quarto lugar, as únicas bases fortes comuns são os hidróxidos de Li•, Na•, K+, Rb+ e cs• (os metais 
alcalinos, grupo 1 A) e os hidróxidos de Ca 2•, sr2+ e Ba 2~ (os metais alcalinos terrosos mais pesados, grupo 2A). Esses 
são os hidróxidos metálicos solúveis mais comuns. A maioria dos outros hidróxidos metálicos é insolúvel em 
água. A base fraca mais comum é NH3' que reage com água para formar íons OH- (Equação 4.11). 

TABELA 4.2 Ácidos e bases fortes comuns 

Ácidos fortes Bases fortes 

Clorídrico, H.CI 

Bro1nídrico, 1-fBr 

1odídrico, Hl 

Clórico, HCl03 

Perclórico, HC10 4 

Nítrico, I-IN03 

Sutfllrico, H~~ 

Hidróxidos dos n1etais do grupo 1A (LiOH, NaOH, KOH, RbOH, CsOH) 

Hidróxidos dos metais tnajs pesados do grupo 2A (Ca(Ol-!)2, Sr(OH)2, Ba(OH)2) 

COMO FAZ~R 4.5 

Os seguintes diagramas representam soluções aquosas de três ácidos (HX, HY e HZ) com as moléculas de água omiti
das por questões de clareza. Coloque-os en1 ordem decrescente de força ácida. 

HX HY HZ 

+ 
e 

+. e + 

e+ +. 8 
+ + 

Solução O ácido mais forte é o que apresenta mais íons H ' e menos moléculas de ácido não dissociadas em solução. 
NaturaJmente, a ordem é HY > HZ> HX. HY é um ácido forte porque está totaJmente ionizado (não existem molécuJas 
de HY em solução), enquanto os outros, HX e HY, são ácidos fracos, cujas soluções cons is tem de uma mjstura de 
rnoléculas e íons. 

PRATIQUE 

Imagine um diagrama mostrando dez íons Na• e dez íons Ofí. Se essa solução fosse misturada com a de HY mostrada 
na figura acima, como seria o diagra1na que representa a solução depois de uma possível reação? (Os íons H• reagirão 
com os íons OH"' para formar H20.) 

Resposta: o diagrama final mostrará dez íons Na•, dois íons OK, oito íons Y- e oito moléculas de 1-1,0. 

Identificando eletrólitos fortes e fracos 
Se lembrarmos dos ácidos e bases fortes comuns (Tabela 4.2) e também de 

que NH3 é uma base fraca, podemos fazer previsões razoáveis sobre o com
portamento e letroütico de um grande número de substâncias solúveis em 
água. A Tabela 4.3 resume nossas observações sobre eletrólitos. Para classifi

ATIVIDADE 
Ácidos fortes 

car uma substâncja solúvel como eletrólito forte, eletrólito fraco ou não-eletrólito, basta olhar a primeira coluna da 
tabela de cima para baixo e, depois, a linha correspondente. Primeiro i1os perguntamos se a substância é iônica ou 
molecular. Se for iônica, é um eletrólito forte. Se for molecular, perguntamos se é um ácido. Se é um ácido, confia
m os na lista memorizada da Tabela 4.2 para determinar se é um eletrólito forte ou fraco. Se um ácido não está rela
cionado na Tabela 4.2, provavelmente é um eletrólito fraco. Por exemplo, H3PO~, H2S03 e HC,Hs02 não estão 



112 Química: a ciência cen tral 

relacionados na Tabela 4.2 e são ácidos fracos. NH 3 é a única base fraca que abordaremos neste capítulo. (Existem 
compostos chamados aminas que são relacionados con1 NH3 e também são bases moleculares, mas não serão abor
dados antes do Capítulo 16.) Finalmente, qualquer substância molecular que encontrarmos, neste capítulo, que 
não seja ácido ou NH3 fatalmente será um não-eletrólito. 

TABELA 4.3 Resumo do comportamento eletrolítico de compostos iônicos solúveis e moleculares comuns 

Eletrólito forte Eletróli to fraco Não-eletrólito 

Iônico Todos Nenhum Nenhum 

M olecular Ácidos fortes Ác.idos fracos (H ... ) 

(ver Tabela 4.2) Bases fracas (NH3) Todos os outros compostos 

COMO FAZER 4.6 

Oassifique cada uma das seguintes substâncias dissolvidas como eletrólito forte, eletrólito fraco ou não-eletrólito: 
CaOv HNO;y C2~0H (etanol), HCH02 (ácido fórmico) e KOl:-I. 

Solução 

Análise: dadas várias fórn1ulas químicas, pede-se classificar cada uma das s ubstâncias como eletrólito forte, eletrólito 
fraco ou não-eletrólito. 

Planejamento: o caminho que escolhemos está detalhado na Tabela 4.3. Podemos determinar se uma s ubstância é iô
nica ou molecular baseados em sua composição. Como vimos na Seção 2.7, a maior parte dos compostos iônicos que 
encontramos no texto é constituída tanto de metal como de não-metal, enquanto a maioria dos compostos molecula
res é constituída apenas por não-metais. 

Resolução: dois compostos se encaixam nesse critério para compostos iônicos: CaCl2 e KOH. Ambos são e letrólitos 
fortes. Os três compostos restantes são moleculares. Dois, HN03 e HCH02, são ácidos. O ácido nítrico, HN03, é um 
ácido forte comum (eletrólito forte), como mostrado na Tabela 4.2. Como a maioria dos ácidos é fraca, a melhor supo
sição seria de que HCH02 é um ácido fraco (eletrólito fraco). Isso está correto. O composto n1olecular que resta, 
C2H50H, não é ácido nen1 base; portanto, é não-eletrólito. 

Comentário: apesar de C2H~OH ter um grupo OH, e.le não é um hidróxido metálico; logo, não é urna base. É, mais 
acertadamente, membro de uma classe de compostos orgânicos que têm ligações C-OJ-r conhecida como aJcoóis. 
ca> (Seção 2.9). 

PRATIQUE 

Considere as soluções nas quais 0,1 mol de cada um dos seguintes compostos é dissolvido em 1 L de água: Ca(NOJ2 
(nitrato de cálcio), C6H 120 6 (glicose), NaC2~02 (acetato de sódio) e HC2H30 2 (ácido acético). Coloque as soluções em 
ordem crescente de condutividade elétrica, baseado no princípio de que quanto maior o número de íons em solução, 
maior a condutividade. 

Resposta: C6H 120 6 (não-eletrólito)< HCzH30 2 (eletrólito fraco, existindo principalmente na forma de moléculas com 
poucos íons) < NaC2H30 2 (eletrólito forte que fornece dois íons, Na+ e C2H30 2- ) < Ca(N03)i (eletrólito forte que fornece 
três íons, Ca2

• e 2N031 

Reações de neutralização e sais 
As soluções de ácidos e bases têm propriedades mui to diferentes. Os ácidos têm sabor azedo, enquanto as ba

ses, sabor an1argo2
• Os ácidos podem mudar a cor de certos corantes de n1aneira peculiar, diferentemente do efeito 

de uma base (Figura 4.7). O corante conhecido como tomassol, por exemplo, muda de azul para vermelho na pre
sença de um ácido, e de vermeU10 para azul na presença de uma base. Além disso, soluções ácidas e básicas dife
rem nas propriedades químicas em vários aspectos, que exploraremos neste e em capítulos posteriores. 

Quando uma solução de um ácido e a de uma base são 1nisturadas, ocorre uma reação d e neutralização . 
Os produtos da reação não têm características de soluções ácidas nem de soluções básicas. Por exemplo, quando o 
ácido clorídrico é m isturado a u1na solução de hidróxido de sódio, a seguinte reação ocorre: 

2 Provar soluções químicas não é uma boa prática. Entretanto, todos nós já experimentamos ácidos, como por exemplo ácido 
ascórbico (vitan1ina C), ácido acetilsalicílico (aspirina), e ácido cítrico (em frutas cítricas), e estan1os acostumados com seu sabor 
azedo característico. Sabões, que são básicos, têm o sabor an1argo característico das soluções de base. 
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HCl(aq) + NaOH(aq) --+ H20 (/) + NaCl(aq) [4.12] 
(ácido) (base) (água) (sal) 

A água e o sal de cozinha, NaCl, são os produtos da reação. Por analogia a 
essa reação, o termo sal significa qualquer composto iônico cujo cátion vem de 
uma base (por exemplo, Na· de NaOH) e cujo ânion vem de um ácido (por 
exemplo, cr de HCl). Em geral, 111110 reaçíio de 11e11tralização entre 11111ácidoe 11n1 
hidróxido 111elálico produz água e sal. 

Uma vez que HCI, NaOH e NaCI são todos eletrólitos fortes solúveis, 
a equação iônica completa associada com a Equação 4.12 é 

H'(aq) + Cr(aq) +Na +(aq) + OH"(aq) - H 20 (/) +Na +(aq) + Cr(aq) [4.13] 

Conseqüentemente, a equação iônica simplificada é 

[4.14) 

A Equação 4.14 resume a característica principal da reação de neutraliza
ção entre um ácido forte e uma base forte: os íons H'(nq) e OH"(aq) combi
nam-se para forn1ar H20. 

Figura 4.7 O indicador ácido-base 
azul de bromotimol é azul em 
soluções básicas e amarelo em 
soluções ácidas. O frasco da 
esquerda mostra o indicador na 
presença de uma base, amônia 
aquosa (rotulado como hidróxido 
de amõnio). O frasco da direita 
mostra o indicador em presença de 
ácido clorídrico, HCI. 

A Figura 4.8 mos tra a reação entre o ácido clorídrico e outra base, Mg(OH)2, o qual é insolúvel em água. Uma 
suspensão branca lei tosa de Mg(OH)2, chamada leite de 1nagnésia, pode ser vista dissolvendo-se à medida que a 
reação de neutralização ocorre: 

Equação rnolecular: 

Equaçíio iônica si111plificnda: 

Mg(OH)2(s) + 2H Cl(aq) - MgCl2(aq) + 2H~O(/) 

Mg(OH)2(s) + 2H+(aq) Mg2+(aq) + 2H 20 (/) 

[4.15] 

[4.16] 

Observe que os íons OH" (dessa vez em um reagente sólido) e os íons H• combinam-se para formar ~O. Uma 
vez que os íons trocam de contra-íons, as reações de neutralização entre á.cidos e ludróxidos metálicos são também 
reações de metátese. 

(a) (b) (c) 

Figura 4.8 (a) O leite de magnésia é uma suspensão de hidróxido de magnésio, Mg(OH)2(s), em água. (b) O hidróxido de 
magnésio dissolve-se com a adição de ácido clorídrico, HCl(aq). (c) A solução transparente final contém MgCl2(aq), 
mostrado na Equação 4.15. 

COMO FAZER 4.7 

(a) Escreva uma equação química completa e balanceada para a reação entre soluções aquosas de ácido acético 
(HCiH30~ e hidróxido de bário (Ba(OH)2). (b) Escreva a equação iônica simplificada para essa reação. 
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Solução 

Análise: dadas as fórtnulas químicas para um ácido e uma base, pede-se escrever a equação química bala11ceada e a 
equação quúnica simplliicada para sua reação de neutralização. 

Planejamento: como a Equação 4.12 e a frase en1 itálico que a segue indicam, reações de neutralização formam dois 
produtos, H20 e um sal. Examinemos o cátion da base e o ânion do ácido para determinar a composição do sal. 

Resolução: (a) O sal conterá o cátion da base (Ba2
' ) e o ânion do ácido (C2H30 2- ). Portanto, a fórmula do saJ é 

Ba(CiH30 2)z. De acordo com as regras de solubilidade na Tabela 4.1, esse composto é solúvel. A equação n.ão-balanceada 
para a reação de neutralização é: 

HCiH30 2(nq) + Ba(OH)2(11q) H20(/) + Ba(CiH30 2) 2(11q) 

Para balancear a equação, devemos fornecer duas moléculas de HCi~02 para produzir dois íons C2H30 2- e prover 
dois íons tt• necessários para combinar com os dois íons OH" da base. A equação baJanceada é: 

2HCiH30 2(nq) + Ba(OH)2(aq) 2fii0(/) + Ba(C2H30 J 2 (aq) 

(b) Para escrever a equação iônica, devemos determinar se cada composto solúvel em soluções aquosas é u.m eletrólito 
forte ou não. O HC2H30 2 é um eletrólito fraco (ácido fraco), Ba(OH)z é um eletrólito forte e Ba(C,.H30 J 2 também é um 
eletrólito forte. Portanto, a equação iônica completa é: 

2HC2H 30 2(aq) + Ba2' (11q) + 20H""(11q) 2H20(/) + Ba2•(11q) + 2C2H30 2-(11q) 

Eliminando os íons espectadores, obtén1-se: 

2HCiH30 2(11q) + 20H-(aq) -~ 2J:-40(/) + 2C2H10 2-(nq) 

Simplificando os coeficientes, obtemos a equação iônica simplificada: 

HCiH30 2(aq) + Of1(11q) H20(/) + Cili 30 2-(aq) 

Conferência: podeJnos detero1inar se a equação molecular está corretan1ente balanceada contando o número de áto
mos de cada tipo em ambos os lados da seta. (Existem dez H, seis O, quatro C e u.m Ba de cada lado.) Geralmente é 
mais fácil conferir as equações contando grupos: existem dois grupos C2H30 21 bem como um Ba e quatro átomos de H 
adicionais e 2 átomos de O adicionais de cada lado da equação. A equação iônica simplificada confere porque os nú
meros de elementos de cada tipo e as cargas líquidas são as mesmas em ambos os lados da equação. 

PRATIQUE 

(a) Escreva uma equação balanceada para a reação de ácido carbônico (1-f2C0 3) e hidróxido de potássio (KOH). 
(b) Escreva a equação iônica simplificada para essa reação. 

Resposta: (a) H 2C03(aq) + 2KOH(nq) 2H20(/) + K2C03(11q); (b) H2C03(aq) + 20H"(aq) 2H20(/) + CO/ -(aq) 
(H2C03 é um eletrólito fraco, enquanto KOH e K2C03 são eletrólitos fortes). 

Reações ácido-base com formação de gás 
Existem muitas bases além do OH- que reagem com o H+ para formar compostos moleculares. Duas destas, 

que pode1n ser encontradas em laboratório, são o íon sulfeto e o íon carbonato. Esses dois ânions reagem com áci
dos para formar gases que têm baixas solubilidades em água. O sulfeto de hidrogênio (~S), a substância que dá 
aos ovos podres seu cheiro pútrido, forma-se quando um ácido como HCl(aq) reage com um sulfeto metálico como 
Na2S: 

Equação 1110Iec11lar: 

Equação iônica b11lnnce11rl11: 

2HCl(nq) + Na2S(nq) H2S(g} + 2NaCl(nq) 

2H ' (aq) + 52 (nq) HzS(g} 

(4.17] 

(4.18] 

Os carbonatos e os bicarbonatos reagem com ácidos para formar gás C02• A reação de C03
2
- ou HC03- com um 

ácido produz primeiro o ácido carbônico (HzC03). Por exemplo, quando ácido clorídrico é adicionado ao bicarbo
nato de sódio, ocorre a seguinte reação: 

(4.19] 

O ácido carbônico é instável; se presente em solução em concentrações suficientes, decompõe-se para formar 
C02, que escapa da solução como um gás. 

[4.20] 

A decomposição de H2C03 produz bolhas de gás C02, como mostrado na Figura 4.9. A reação total está resu
mida nas seguintes equações: 



Capítulo 4 Reações em soluções aquosas e estequiometria de soluções 115 

Equação n10/eculnr: 
HO(aq) + NaHCO,(nq) ---+ NaCl(aq) + H 20 (/) + C02(g) (4.21] 

Eq1111çiio íô11 íca si111pl ificadn: 
H (aq) + T-IC03 (aq) í-120 (/) + C02(g) (4.22] 

Tanto NaHC03 quanto Na2C03 são usados como neutralizadores ácidos 
em derramamentos de ácidos. O sal bicarbonato ou carbonato é adicionado até 
que a efervescência causada pela formação do C02(g) pare. Algumas vezes 
bicarbonato de sódio é usado corno antiácido para aliviar distúrbios estoma
cais. Nesse caso, o HC03- reage con1 o ácido do estômago para formar C02(g). 
A efervescência que ocorre quando comprimidos de Alka-Seltzer1111 são adicio
nados à água deve-se à reação de bicarbonato de sódio e ácido cítrico. 

Figura 4.9 Os carbonatos reagem 
com ácidos para formar o gás 
dióxido de carbono. Aqui o NaHC03 
(sólido branco) reage com ácido 
clorídrico; as bolhas contêm COi· 

A química no trabalho Antiácidos 

O estômago p roduz ácidos para ajudar na digestão dos ali
mentos. Esses ácidos, os quais incluem ácido clorídrico, con
tém aproximadamente 0,1 1nol de H-' por litro de solução. 
O estômago e o trato digestivo são normalmente protegidos 
dos efeitos corrosivos do ácido estomacal por um revestimen
to mucoso. Entretanto, podem se desenvolver buracos nesse 
revestimento, permitindo que o ácido ataque o tecido subja
cente, causando lesões dolorosas. Esses buracos, conhecidos 
como úlceras, podem ser causados pela secreção de ácido em 
excesso ou por unia fraqueza do revestin1ento digestivo. Estu
dos recentes indicam, entretanto, que muitas úlceras são cau-

RioJJJm 

Figura 4.1 O Antiácidos e inibidores ácidos são 
medicamentos comuns que podem ser vendidos sem 
prescrição médica. Tagamet HB* e Pepcid A<:! são inibidores 
de ácidos e os demais produtos são antiácidos. 

4.4 Reações de oxirredução 

sadas por infecções bacterianas. Entre 10 e 20°/o dos norte-ame
ricanos sofrem de ú lcera em algum período de suas vidas e 
muitos outros experimentam indigestões ocasionais ou azia 
devido ao uso ocasional de ácidos digestivos. 

Podemos tratar o problema do excesso de ácido estomacal 
de dois modos simples: (1) removendo o excesso de ácido ou (2) 
diminuindo a produção de ácido. As substâncias que removem 
o excesso de ácido sã.o chamadas 1111titfcídos, enquanto as que di
minuem a produção de ácidos são chamadas inibidores de ácidos. 
A 'Figura 4.10mostra vários medicamentos comuns dos dois ti
pos que podem ser vendidos sem receita médica. 

Os antiácidos são bases simples que neutralizam ácidos. 
Sua capacidade de neutralização se deve aos íons hidróxi
do, carbonato ou bicarbonato que e1es contêm. A Tabela 4.4 
relaciona os princípios ativos de alguns antiácidos. 

A mais nova geração de medicamentos contra úlcera, 
como Tagamet" e Zantac"', é iníbidora de ácidos. Eles agem 
nas células produtoras de ácido no revestimento do estôma
go. Desse modo, os medicamentos que controlam o ácido 
não podem ser vendidos sem prescrição médica. 

TABELA 4.4 Alguns antiácidos comuns 

Nome comercial 

Alka-Seltzer* 

Amphojel111 

Oi-Gel<» 

Leite de magnésia 

Maalox* 

Mylanta* 

Rolaids«' 

Tums® 

Agentes neutraJizadores 
de ácidos 

NaHC03 

Al(OHh 

Mg(OH)2 e CaC03 

Mg(OH)2 

Mg(OHh e Al(OHh 

Mg(OH)2 e Al(OH)3 

NaA1(0HhC03 

CaC03 

Em reações de precipitação, cátions e ânions se unem para formar um composto iônico insolúvel. En1 reações 
de neutralização, íons H"" e íons OH" se unem para formar moléculas de HiO. Consideremos agora um terceiro tipo 
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Figura 4.11 A corrosão nos 
terminais de uma bateria, causada 
pelo ataque ao metal, provocada 
pelo ácido sulfúrico. 

ANIMAÇÕES 
Reações de Oxirredução: parte 1, 
Reações de Oxirredução: parte li 

importante de reação na qual elétrons são transferidos entre reagentes. Essas 
reações são chamadas reações de oxirredução, ou redox. 

Oxidação e redução 
A corrosão do ferro (ferrugem) e de outros 1netais, como terminais de bate

ria automotiva, são processos comuns. O que ch~amamos de corrosão é a conver
são de um metal em composto metálico por uma reação entre o metal e algw11a 
substâncja em seu ambiente. Ferrugem envolve a reação do oxigênio com o 
ferro na presença d e água. A corrosão mostrada na Figura 4 .11 resulta da rea
ção do ácido da bateria (H 2S04) com o metal da braçadeira. 

Quando tun metal sofre corrosão, ele perde elétrons e forma cátions. Por 
exemplo, o cálcio é atacado v igorosamente por ácidos para formar íons cálcio 
(Ca2

•): 

Ca(s) + 2H' (aq) ---+ Ca2
' (aq) + H2(g) [4.23] 

Quando um á tomo, íon ou molécula se toma mais positivamente carrega
do (isto é, quando perde elétrons), d izemos que ele foi oxidado. A perda de elé
trons por u1na substância é cha111ada oxidação. Portanto, Ca, que não tem carga, é 
oxidado (sofre oxidação) na Equação 4.23, formando Ca2

+. 

O termo oxidação é usado porque as primeiras reações desse tipo a ser 
completamente estudadas foram reações com oxigênjo. Muitos metais reagem diretamente com o 0 2 no ar para 
formar óxidos metálicos. Nessas reações, o metal perde elétrons para o oxigênio, formando um composto iônico de 
íon metá lico e íon óxido. Por exemplo, quando o cálcio n1etálico é exposto ao ar, a superfície n1etá lica brilhante do 
metal embaça à medida que CaO se forma: 

Substância 
oxida 
(perde 
elétron) 

Substância 
reduz 
(ganha 
elétron) 

Figura 4.12 A oxidação é a perda 
de elétrons pela substância; a 
redução é o ganho de elétrons por 
ela. A oxidação de uma substància 
sempre é acompanhada pela 
redução de outra. 

2Ca(s) + Oz(g) --;> 2CaO(s) [4.24] 

Conforme Cavai sendo oxidado na Equação 4.24, o oxigênio é transforma
do da forma 0 2 neutro para dois íons 0 2

- . Quando um á tomo, íon o u molécula 
se toma mais negativamente carregado (ganl1a elétrons), dizemos que ele é re
d11zido. O ganho de elétrons por unia substância é cha111ado redu ção. Quando um 
reagei1te perde elétrons, outro tem de ganhá-los; a oxidação de un1a substância 
é sempre acompanhada pela redução de outra, já que elétrons são transferidos 
entre e.las, como mostrado na Figura 4.12. 

Números de oxidação 
Antes que possamos identificar devidamente uma reação de oxirredução, 

deve.mos obter uma forma de nos manter informados sobre os elétrons ganhos 
pela substância reduzida e sobre os perdidos pela substância oxidada. O con
ceito de números de oxidação (também chamado estados de oxidação) foi desen
volvido visando ser uma maneira simples de informação sobre os elétrons em 
reações. O número de oxi dação de um átomo em uma substância é a carga real 

do átomo se ele for umíonmonoatõmico; de outra forma, é a carga hipotética assinalada ao átomo usando um co11-
junto de regras. A oxidação ocorre quando há aumento no número de oxidação; a redução, quando há diminui.ção 
no número de oxidação. 

Usamos as seguintes regras para assinalar números de oxidação: 
1. Pnrn 11111áto111011n sua fo r111a ele1nentaro 111í111ero de oxidação é sen1pre zero. Assim, cada á tomo de H na molécu

la de H 2 tem um número de oxidação igual a O, e cada áto1no de P na molécula de P4 tem um número de oxi.
dação igual a O. 

2. Para q11nlq11er íon 111onoató1nico o 11ún1ero de oxidação é igual à carga do íon. Dessa forma, K' tem número de oxi
dação de + 1, s2

- tem um estado de oxidação de -2 e assim por diante. Os íons dos metais alcalinos (grupo 
lA) sempre têm carga 1 +em seus compostos. Do 1nesmo modo, os n1etais alcalinos terrosos (grupo 2A) são 
sempre +2 e o alun1ínio (grupo 3A) é sempre +3 em seus compostos. (Ao escrever números de oxidação, 
colocaremos o s.inal antes d o nú.mero p ara distingui-los das cargas eletrônicas reais, que acompanhará o 
número primeiro.) 

3. Geralmen te os não-tnetais têm número de oxjdação negativo, apesar de algumas vezes serem positivos: 
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(a) O n!Ín1ero de oxidação do oxigê11'io 11or111al111e11te é -2 tanto em com
postos iônicos como moleculares. A principal exceção é nos compos
tos chamados peróxidos, que contêm o íon 0 1

2
- , dando a cada oxi

gênio um número de oxidação-1. 

ATIVIDADE 
Números de oxidação 

(b) O n!Í111ero de oxidação do hidrogê11io é +1 quando ligado a 11ão-n1etais, e -1 quando ligado n 111etnis. 
(e) O n ún1ero de oxidação do fl1Íor é -1 e111 todos os co111 postos. Os outros halogênios têm número de oxidação 

-1 na n1aioria dos compostos binários. Quando combinados com o oxigênio, como en1 oxiânions, entre
tanto, têm estados de oxidação positivos. 

4. A so1na dos tuÍ111eros de oxidação de todos os áto111os e11111111 co111posto neutro é zero. A so111a dos 11!Í111eros de oxi
dação en111111 ío11 polintôn1ico é igual à carga do fon. Por exemplo, no íon hidrõnio, H30 •, o i1úmero de oxida
ção de cada hidrogênio é +1 e de cada oxigênio é- 2. A soma dos números de oxidação é 3(+1) + (-2) = +1, 
que é igua 1 à carga líquida do íon. Essa regra é muito útil para obter o núm.ero de oxidação de um átomo 
em um composto ou íon se você souber os números de oxidação de outros átomos, como ilustrado em 
"Como fazer 4.8". 

COMO FAZER 4.8 

Determine o estado de oxidação do enxofre em cada um dos seguintes itens: (a) H 2S; (b) S~ (c) SCJ2; (d) Na2S03; 

(e) SO~:i-· 

Soluçã o (a) Quando ligado a um não-n1etal, o hidrogênio tcn1 número de oxidação+ 1 (regra 3b). U1na vez que a 
molécula de H,S é neutra, a soma dos números de oxidação deve ser igual a zero (regra 4). Fazendo o número de 
oxidação de S ihrual a x, temos 2(+1) + x = O. Logo, S tem número de oxidação-2. 

(b) Como essa é a forma elementar do enxofre, o número de oxidação de Sé O (regra 1). 

(c) Devido a ser um composto binário, esperamos que o cloro tenha número de oxidação- 1 (regra 3c). A soma dos nú
meros de oxidação deve ser iguala zero (regra 4). lgualando o número deoxidaçãodeSa x, temosx + 2(- 1) = 0. Conse
qüentemente, o número de oxidação de S deve ser +2. 

(d) O sódio, um metal alcalino, sempre tem nún1ero de oxidação +1 em seus compos tos (regra 2). O oxigênio tem seu 
número de oxidação comum -2 (regra 3a). Tgualando o número de oxidação de S a x, temos 2(+ 1) + x + 3(-2) = O. Por
tanto, o número de oxidação de S nesse composto é +4. 

(e) O estado de oxidação de O é-2 (regra 3a). A soma dos números de oxidação é igual a -2, a carga liquida do íon 
50~2- (regra 4). Logo, temos que x + 4(- 2) = - 2. A partir dessa relação, concluímos que o número de oxidação de S 
nesse íon é +6. 

Esses exemplos ilustran1 que o número de oxidação de certo elemento depende do composto no qual ele aparece. 
Os números de oxidação do enxofre, como visto aqui, variam de -2 a +6. 

PRATIQUE 

QuaJ é o estado de oxidação dos elem.entos em destaque em cada um dos seguintes itens: (a) P20 5; (b) NaH ; (c) Cr20 ,2-; 
(d ) Sn Br,v (e) Ba02? 

Respostas: (a) +5; (b) - 1; (c) +6; (d) +4; (e) - 1. 

Oxidação de metais por ácidos e sais 
Existem vários tipos de reações redox. Por exemplo, reações de combustão são reações redox porque o oxigê

nio elementar é convertido em compostos de oxigênio. C1AD (Seção 3.2) Neste capítulo, abordaremos as reações re
dox entre metais e ácidos ou sais. No Capítulo 20 examinaremos tipos mais complexos de reações redox. 

A reação de um metal com um ácido ou com um sal metálico obedece ao seguinte padrão geral: 

A + BX - 4 AX+ B [4.25) 

Exe111plos: Zn(s) + 2H Br(nq) - 4 ZnBr2(aq) + H2(g) 

Mn(s) + Pb(N03) 2(aq) Mn(N03) 2(aq) + Pb(s) 

Essas reações são chamadas reações de deslocamento porque o íon em solução é deslocado ou trocado pela 
oxidação de um elemento. 

Muitos metais sofrem reações de deslocamento com ácidos, produzindo sais e gás hidrogênio. Por exemplo, 
o magnésio metálico reage com ácido clorídrico para formar cloreto de magnésio e gás hidrogênio (Figura 4.13). 
Pa.ra mostrar que ocorreu oxidação e redução, o número de oxidação de cada átomo é mostrado embaixo da equa-- ,; . -çao gu11111ca para essa reaçao: 
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Figura 4.13 Muitos metais, 
como o magnésio mostrado aqui, 
reagem com ácid os para formar 
gás hidrogênio. As bolhas são 
produzidas pelo gás hidrogênio. 

COMO FAZER 4.9 

Mg(s) + 2I l Cl (aq) --.. MgCl2(aq) + H 2(g) 
1 
o 

1 

+1 -1 
f • 

+2 -1 o 

[4.26] 

Observe gue o Jl.úmero de oxidação do Mg muda de O para +2. O aumento 
no número d e oxidação indica que o átomo perdeu elétrons; logo, foi oxidado. 
O íon H' do ácido diminui o número de oxidação de + 1 para O, indicando que 
esse íon ganhou elétrons e com isso foi reduzido. O número de oxidação do íon 
Cr permanece -1 e é um íon espectador na reação. A equação iônica simplifica
da é a seguinte: 

Mg(s) + 2W(aq) - Mg2+(aq) + H2(g) (4.27] 

Os metais podem tambéo1 ser oxidados por soluções aquosas de vários 
sais. O ferro metálico, por exemplo, é oxidado a Fe2

• por soluções aquosas de 
Ni2• , como Ni(N03) 2(aq}: 

Equação 1110/ecular: Fe(s) + Ni(N03) 2(aq) _ ... Fe(N03) 2(aq) + Ni(s) 

Equação iô11icn si11zplificada: Fe(s) + Ni2. (aq) -~ Fe2•(nq) + Ni(s) 

[4.28] 

[4.29) 

A oxidação do Fe para formar Fe2
+ nessa reação é acompanhada pela redu

ção do Ni2
+ a Ni. Lembre-se: se111pre que 1una substância é oxidada, algiuna outra 

fer11 que ser reduzida. 

Escreva a equação molecular e a equação iônica simplificada (ambas balanceadas) para a reação de alumínio com áci
do bromídrico. 

Solução 

Análise: devemos escrever a equação para a reação redox entre metal e ácido. 

Planejamento: os metais reagem com ácidos para forn1ar sais e gás H1. Para escrever a equação balanceada, devemos 
escrever as fórmulas químicas para os dois reagentes e determinar a fórmula do sal. O sal é constituído pelo cátion for
mado pelo metal e pelo ânion do ácido. 

Resolução: as fó rmulas dos reagentes dados são AI e HBr. O cátion formado pelo Al é Al:i., e o ânion do ácido bromí· 
d rico é Br . O sal formado na reação é AIBr3• Escrevendo os reagentes e produtos para balancear a equação, a seguir 
obtén1-se: 

2A l(s) + 6HBr(11q) -- 2.A1Br3(11q) + 3Hz(g) 
Tanto 1-fBr quanto AlBr3 são eletrólitos fortes solúveis. Portanto, a equação iônica completa é: 

2Al(s) + 6H' (11q) + 6Br-(11q) 2Al3'(nq) + 6Br-(11q) + 3H1(g) 

Como Br- é um íon espectador, a equação iônica sin1plificada é: 

2Al(s) + 6H~(aq) 2Al3. (aq) + 3~(g) 

Comentário: a substância oxidada é o alumínio metálico porque seu estado de oxidação muda d e O para +3 no cátion, 
aumentando seu número de oxidação. OH' é reduzido porque seu estado de oxidação muda de+ 1 para O no H2• 

PRATIQUE 

(a) Escreva a equação n101ecuJar e a equação iônica simplliicada (ambas balanceadas) para a reação entre o n1agnésio e 
o suliato de cobalto(Il). (b) Qual sofreu oxidação e qual sofreu redução na reação? 

Respostas: (a) Mg(s) + CoS04(11q) MgSO~(aq) + Co(s); Mg(s) + Co2 
.. (aq) Mg2· (11q) + Co(s); (b) Mg é oxidado 

e Co2
• é reduzido. 

Série de atividade 

Podemos determinar se um metal será oxidado por um ácido ou por um sal espeáfico? Essa é uma pergunta de 
suma i.mportância na prática e de grande interesse quimico. De acordo com a Equação 4.28, por exemplo, não seria 
sensato armazenar wna solução de nitrato de níquel em um recipiente de ferro porque a ela dissolveria o recipiente. 
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Quando um metal é oxidado, ele parece ser destruído à medida que reage para formar vários compostos. A oxida
ção extensiva pode levar ao mau funcionan1ento das peças de metal de maquinários ou à deterioração de estrutu
ras metálicas. 

Diferentes m.etais variam na facilidade com que são oxidados. O Zn é oxidado por soluções aquosas de Cu2
• , 

por exemplo; Agnão é. Portanto, Zn perde elétrons mais facilmente do que Ag, isto é, Zn é mais fácil de oxidar do 
que Ag. 

Uma lista de metais dispostos em ordem decrescente de facilidade de oxidação é chamada série de atividade. 
A Tabela 4.5 fornece a série de atividade em solução aquosa para a maioria dos metais comuns. O hidrogênio tam
bém está incltúdo na tabela. Os metais no topo da tabela, como os alcalinos e os alcalli1os terrosos, são mais facil
mente oxidados, isto é, reagem mais facilmente para formar compostos. Eles são chamados nietnis ativos. Os metais 
na base da série de atividade, como os elen1entos de transição dos grupos 88 e lB, são muito estáveis e formam 
compostos com menos facilidade. Esses metais, usados para fazer moedas e jóias, são chamados nietnis nobres por
que apresentam baixa reatividade. 

TABELA 4.5 Série de atividade de metais em solução aquosa 

MetaJ Reação de Oxidação 

Lítio Li(s) Li•(nq) + e 
Potássio K(s) K+(nq) + e 

Bário Ba(s) Ba2•(nq) + 2e-

Cálcio Ca(s) Ca1· (nq) + 2e-

Sódio Na(s) Na•(nq) + e 

Magnésio Mg(s) Mg2•(nq) + 2e-

Alumínio Al(s) Al'"'(nq) + 3e-

Manganês Mn(s) Mn2•(nq) + 2e-

Zinco Zn(s) Zn2· (nq) + 2e-

Cromo Cr(s) Cr'·(nq) + 3e-

Ferro Fe(s) Fe1•(nq) + 2e-

' Cobalto Co(s) co·· cnq) + 2e-

Nfquel Ni(s) Ni2.(nq) + 2e-

Es tanho Sn(s) Sn2•(nq) + 2e-

Chumbo Pb(s) Pb2•(nq) + 2e-

Hidrogênio H2l'<) 2H' (nq) + 2e· 

Cobre Cu(s) 
, 

cu·'(nq) + 2e-

Prata Ag(s) Ag•(aq) + e 
Mercúrio Hg(l) Hg2'(nq) + 2e-

Platina Pt(s) Pt2.(nq) + 2e-

Ouro Au(s) Au3•(nq) + 3e-
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FILME 
Química de oxirreduçâo do 
estanho e do zinco 

ATIVIDADE 
Reações de precipitação, redox 
e neutralização 

A série de atividade pode ser usada para prever o resultado de reações entre metais e sais metálicos ou ácidos. 
Qunlquer 111etal na lista pode ser oxidado por íons do elen1.e11to abaixo dele. Por exemplo, o cobre está acima da p rata na sé
rie. Portanto, o cobre metálico pode ser oxidado por íons prata, como mostrado na Figura 4.14: 

Cu(s) + 2Ag•(aq) --+ Cu2~(nq) + 2Ag(s) 

A oxidação do cobre a ío11s cobre é acompanhada pela redução de íons 
pra ta em prata metáJjca. A prata metálica está evidente na superfície do fio de 
cobre da Figura 4.1 4 (b) e (c). O nitrato de cobre(m produz cor azul na solução, 
que está mais evidente na parte (c). 

[4.30] 

FILME 
Formação de cristais de prata 

Apenas os metais acima do h idrogênio na série de atividade são capazes de reagir com ácidos para formar H 2• 

Por exemplo, o Ni reage com HCl(aq) para formar H 2: 

Ni(s) + 2HCl(aq) --+ NiCI2(nq) + H 2(g) [4.311 
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• + + 
• • 

Cu(s) 2Ag(s) 

Figura 4.14 Quando o cobre metálico é colocado em uma solução de nitrato de prata (a), ocorre uma reação redox, 
formando prata metálica e solução azul de nitrato de Cu(ll) (b e e). 

Como os elementos abaixo do hidrogênio na série de atividade não podem ser oxidados pelo fr, Cu não reage 
com HCl(nq). De maneira interessante, o cobre reage como ácido nítrico, como mostrado anteriormente na Figura 
1.11. Entretanto, essa reação não é simples oxidação de Cu pelo íon li . do ácido. Em vez disso, o metal é oxidado a 
Cu2

• pelo íon nitrato do ácido, acompanhado pela formação do gás marrom dióxido de nitrogênio, N02(g): 

[4.32] 

Qual substância é reduzida à medida que o cobre é oxidado na Equação 4.32? Nesse caso, o N02 resulta da re
dução de N03- . Examinaremos reações desse tipo com mais detaJJ1es no Capítulo 20. 

COMO FAZER 4.1 O 

Uma solução de cloreto de ferro(IT) oxidará o magnésio metálico? Se a oxidação ocorrer,escreva a equação molecular e 
a equação iônica simplificada (ambas balanceadas) para a reação. 

Solução 

Análise: dadas duas substâncias -un1 sal em solução aquosa, FeCl2, e um metal, Mg -, pergunta-se se eles reagem 
entre si. 
Planejamento: a reação acontecerá se o M.g estiver acirna do Fe2

• na série de atividade (Tabela 4.5). Se a reação ocorrer, 
o íon Pe2+ no PeC12 será reduzido a Fe, e o Mg elementar será oxidado a Mg2+. 
Resolução: em virtude de N!g estar acima de Fe na tabela, a reação ocorrerá. Para escrever a fórmula para o saJ que 
será produzido devemos lembrar as cargas dos íons comuns. O magnésio está sempre presente em compostos como 
Mg2

' ; o fon cloreto é Cr. O sal de magnésio formado na reação é MgC~: 

Mg(s) + FeCl2(nq) MgCli(nq) + Fe(s) 
Tanto o FeCl-i con10 o MgCI~ são eletrólitos fortes solúveis e podem ser escritos na fonna iônica. Então, o cr é um íon 
espectador na reação. A equação iônica simplificada é 

Mg(s) + Fe2•(nq) Mg2•(aq) + Fe(s) 

A equação iônica simplificada mostra que o Mg é oxidado e o Fe2
• é reduzido nessa reação. 

PRATIQUE 
Quais dos seguintes metais serão oxidados por Pb(N03)i: Zn, Cu, Fe? 
Resposta: Zn e Fe. 
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Um olhar mais de perto A aura de ouro 

O ouro é conhecido desde os registros majs antigos da 
existência hun1ana. Ao longo da História, as pessoas tên1 
apreciado o ouro, têm lutado e morrido por ele. 

As propriedades físjcas e quúnicas do ouro fazem dele 
um n1etal especial. Em primeiro lugar, sua beleza e raridade 
intrínsecas o fazem precioso. Em segundo, o ouro é nutleávcl 
e pode ser facilmente transformado em objetos artísticos, jói
as e 1noedas (Figura 4.15). Em terceiro Lugar, o ouro é um dos 
metais menos ativos (Tabela 4.5). Ele não é oxidado ao ar e 
não reage com a água. Não é reativo meruante soluções básicas 
e diante de praticamente todas as soluções ácidas. Como re
sultado disso, o ouro pode ser encontrado na natureza como 
um elemento puro, em vez de con1binado com oxigênio ou 
outros elementos, o que explica sua precoce descoberta. 

Muitos dos estudos mais antigos sobre as reações do ouro 
surgiran1 da prática da alquimia, pela qual as pessoas tenta
vam transformar metais baratos, como o chumbo, en1 ouro. 
Os alqitimistas descobriram que o ouro pode ser dissolvido 
em uma rrustura 3:1 de ácidos clorídrico e nítrico, conhecida 
como água régia ('água real'). A ação do ácido nítrico no ouro 
é análoga à do cobre (Equação 4.32), ou seja, o íon nitrato, e não 
H', oxida o ouro metálico a Aul+. Os íons Cr interagem com o 
AuJ+ para formar os íons altamente estáveis Au04- . A equação 
iônica sin:iplificada para a reação do ouro com água régia é: 

All(s) + N03-(aq) + 4H' (aq) + 4Cr(nq) - --
AuCl4-(nq) + 2H20(1) + NO(g) 

Todo o ouro que já foi explorado caberia em um cubo de 
19 m de lado pesando aproximadamente 1,1 x108 kg (125 mil 
toneladas). Mais de 90o/o dessa quantidade foi produzida 
desde o início da corrida do ouro de 1848 na Califórnja. 
A cada ano, a produção mundi.al de ouro soma aproximada-

mente 1,8x106 kg (2 mil toneladas). De outro lado, mais de 
1,5 xlO'ª kg (16 milhões toneladas) de alumínio são produzi
das anualmente. O ouro é usado principalmente em jóias 
(73o/o), moedas (101>/o) e na eletrô1úca (9o/o). Seu uso na área da 
eletrônica se deve à sua excelente condutividade e resistên
cia à. corrosão. O ouro é usado, por exemplo, para placas de 
contato em chaves elétricas, relês e conexões. Um telefone 
Touch-Tone~ típico contén1 33 contatos folheados a ouro. 
O ouro é usado também em conlputadores e outros disposi
tivos microeletrônicos nos quais um fio fino desse material é 
usado para conectar componentes. 

Além do seu: valor para a joalheria, moedas e eletrônicos, 
o ouro é também importante nas profissões da saúde. Pela 
capacidade de resistência à corrosão por ácidos e outras 
substâncias encontradas na saliva, o ouro é o metal ideal para 
coroas e restaurações dentárias, que respondem por aproxi
madamente 3% do uso anual do elemento. O metal puro é 
muito maleável para ser u:tiljzado em odontologia, sendo 
co1nbinado coin outros métais para formar ligas. 

Figura 4.15 Imagem do 
faraó Tutankamon (1346-
1337 a.C.) feita de ouro e 
pedras preciosas. Detalhe da 
parte interna do caixão de 
Tutankamon. 

Estratégias na química Anal isando reações químicas 

Neste capítulo você conheceu um grande número de rea
ções químicas. A principal dificuldade que os estudantes en
contram quando tentam doniinar material desse tipo é obter 
uma 'pe rcepção' do que acontece quando produtos quími
cos são colocados para reagir. Na realidade, você pode se ad
mirar com a facilidade que seu professor ten1 para decifrar 
os resultados d e uma reação química. Uni de nossos objetivos 
nesse livro é ajudá-Lo a se tomar mais hábil em determinar o 
resultado de reações. O segredo para obter essa ' intuição quí
mica' é entender como classificá-las. 

Existen1 tantas reações singulares na quinúca que memo
rizar todas elas seria uma tarefa to.la. É muito mais provei toso 
tentar usar um padrão d e reconhecimento para deterrrunar a 
categoria geral de uma reação, como metátese ou reação de 
oxirredução. Portanto, quando você deparar com o desafio 
de prever o resultado de uma reação química, faça a você 
mesmo as seguintes questões apropriadas: 

• Qurus são os reagentes na reação? 
• São eletrólitos ou não-eletrólitos? 
• São ácidos ou bases? 
• Se os reagentes são eletrólitos, a metátese produzirá um , 

precipitado? Agua? Gás? 

• Se a n1etátese não pode ocorrer, os reagentes podem 
provavelmente se encaixar em uma reação de oxirredu
ção? lsso requer a existência tanto de um reagente que 
possa ser oxidado como de um que possa ser reduzido. 

Fazendo perg untas como essas, você estará apto a deter
minar o que p oderá acontecer durante a reação. Você pode 
nem se1npre estar correto, mas, se mantiver esse raciocínio, 
não estará longe. À medida que você ganhar experiência 
com reações químicas, começará a procurar pelos reagentes 
que pode m não ser imediatamente óbvios, como a água da 
solução ou o oxigênio da atmosfera. 

Uma das maiores ferranientas disponíveis para nós na 
qu:única é a expe ritnentação. Se você realiza um experimen
to no qual duas soluções são misturadas, você pode fazer ob
servações que o ajudarão a entender o que está acontecendo. 
Por exemplo, utilizar a informação da Tabela 4.1 para prever 
se um precipitado será formado não é nem de perto tão emo
cionante como ver realmente o precipitado se fo rn1ar, como 
na Figura 4.4. Observações cuidadosas nas aulas práticas do 
curso farão com que a matéria das aulas teóricas seja mais 
bem assimilada. 
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4.5 Concentrações de soluções 

O comportamento das soluções geralmente depende não só da natureza dos solutos, mas também de suas con
centrações. Os cientistas usam o termo concentração para designar a quantidade de soluto dissolvida em uma de
terminada quantidade de solvente ou solução. O conceito de concentração é intujtivo: quanto maior a quantidade de 
soluto dissolvido em certa quantia de solvente, majs concentrada a solução resultante. Em químjca normalmente 
precisamos expressar as concentrações de soluções de forma quantitativa. 

Concentração em quantidade de maté ria* 
A con centração em quantidade de matéria (símbolo c) expressa a concentração da solução como a quantidade 

de matéria** do soluto em um litro de solução: 

quantidade de matéria de soluto 
Concentração em quantidade de matéria = ------------

volume de solução em litros 
[4.33) 

ANIMAÇÃO 
Dissolução do KMnO, 

Uma solução de 1,00 mol/L (ou 1,00 e) con tém 1,00 mol de soluto em cada 
litro da solução. A Figura 4.16 mostra a preparação de 250 m L de uma solução 
de 1,00 mol /L de CuSO., usa11do um balão volun1étrico que está calibrado para 
comportar exatamente 250 mL. Primeiro, 0,250 molde CuS04 (39,9 g) é pesado 
e colocado em um balão volumétrico. Adiciona-se água para dissolver o sal, e a 

solução resultante é di luída para um volume total de 250 mL. A concentração em quantidade de matéria da solu
ção é (0,250 mol de Cu504)/(0,250 L de solução) = 1,00 mol/L. 

• 

COMO FAZER 4.11 

Calcule a concentração eo1 quantidade de matéria de uma solução preparada a partir da dissolução de 23,4 g de sulfa
to de sódio (Naz304 ) em água suficiente para perfazer 125 mL de solução. 

Solução 

Análise: tendo sido dado o número de gran1as de soluto (23,4 g), sua fórmula molecular (Na:z504) e o volume da solu
ção (125 mL), pede-se calcular a concentração em quantidade de matéria da solução. 

Planejamento: podemos calcular a concentração usando a Equação 4.33. Para tanto, devemos converter o número de 
gran1as de soluto em quantidade de matéria e o volume da solução de mililitros para litros. 

Resolução: a quantidade de matéria de Na2S04 é obtida a partir da sua massa molar. 

Quantidade de matéria de Na2504 = (23,4.g..6e Na2Sô4) (
1 mol de NaaS04 ) = 0,165 molde NaiS04 
142.g..6e-Na;SO. 

Convertendo o volume da solução para litros: 

Litros de solução= (125 ~ ( 1 
L ) = 0,125 L 

1.000 mi:: 

Assim, a concentração em quantidade de matéria é: 

e _ . . 0,165 molde 'Na,504 mol deNa2S04 oncentraçao em quantidade de n1aténa = - = 1,32 = 1,32 mol/L 
O, 125 L de solução L de solução 

Conferência: uma vez que o numerador é apenas ligeiramente maior que o denominador, é razoável a resposta ser 
um pouco acima de 1 mol/L. A luudade (mol/ L) é apropriada para a concentração en1 quantidade de matéria e três 
algarismos significativos são apropriados para a resposta porque cada dado tinha três algarismos significativos. 

PRATIQUE 

Calcule a concentração em quantidade de matéria de um,a solução preparada a partir da dissolução de 5,00 g de glico
se {C6H 120 6) en1 água suficiente para perfazer 100 1nL de solução. 

Resposta: 0,278 mol/L 

Anteriormente, como tradução de 1110/nrily usava-se o termo 'molaridade'. Hoje, no entanto, acredita-se que 'concentração em 
quantidade de matéria' é a tradução que melhor define esse terrno (N. do T.), 

"" A tradução do termo 1111111berof 1110/es também sofreu n1odificações ao longo do tempo. Anteriorn1ente traduzido como 'número de 
mols', hoje é chan1ado 'quantidade de matéria' (N. do T.). 
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(a) (b) (c) (d) 

Figura 4.16 Procedimento para preparação de 0,250 L de uma solução de 1,00 mol/L de CuSO~. (a) Pese 0,250 mol (39,9 g) 
de CuS04 (massa molecular= 159,6 u). (b) Coloque o CuS04 (soluto) em um balão volumétrico de 250 mL e adicione uma 
pequena quantidade de água. (c) Dissolva o soluto girando o balão. (d) Adicione mais água até a solução atingir a marca da 
calibração gravada no gargalo do balão. Agite o balão tampado para garantir uma mistura completa. 

Expressando a concentração de um eletrólito 
Quando un1 composto iônico se dissolve, a concentração relativa dos íons produzidos na solução depende da 

fórmula química desses compostos. Por exemplo, uma solução de 1,0 mol/ L de NaCl tem 1,0 mol/L de íons Na+ e 
1,0 mol/L de íons cr. Analogamente, uma solução 1,0 mol/L de Na2S04 tem 2,0 m.ol/L de íons Na+ e 1,0 mol/ L de 
íons 504

2
- . Portanto, a concentração de uma solução eletrolítica pode ser especificada em termos dos compostos 

utilizados para preparar a solução (1,0 mol/"L de Na2S04) ou em termos dos íons que a solução contém (2,0 mol/L 
de Na- e 1,0 mol/L de 504

2
- ). 

COMO FAZER 4.12 

Quais são as concentrações em quantidade de matéria dos íons presentes em uma solução aquosa de 0,025 mol/L de 
nitrato de cálcio? 

Solução 

Análise: dada a concentração do composto iônico usado para preparar a solução, pede-se determinar as concentrações 
dos fons na solução. 

Planeja me nto: podemos usar os índices inferiores na fórmula quimica do composto para determinar as concentra
ções relativas dos íons. 

Resolução: o nitrato de cálcio é constituído de íons cálcio (Ca2+) e íons nitrato (NO; ); logo, sua fórmula química é 
Ca(N03)z. Como existem dois íons NOJ- para cada íon ea2

- no composto, cada molécula de Ca(NOJ2 que se dissolve 
dissocia-se em 1 molde ea2

• e 2 mols de N03- . Uma solução que te.m 0,025 mol/L de Ca(NO:J2 tem 0,025 mol/L de 
Ca2

+ e 2 x0,025 mol/L = 0,050 mol/L de NO~--
• 

Conferê ncia : a concentração de íons N03" é duas ve.ze.s maior que a de íons Ca2
· , como o índice inferior 2 depois do 

N03- na fórmula química sugere que deva ser. 

PRATIQUE 

Qual é a concentração em quantidade de n1atéria de íons K' em uma solução de 0,015 mol/Lde carbonato de potássio? 

Resposta: 0,030 mol/L de K~. 

Conversão entre concentração em quantidade de matéria, quantidade de matéria e volume 
A definição de concentração em quantidade de matérja (Equação 4.33) contém três grandezas- co11centração 

em quantidade. de matéria, quantidade de matéria do soluto e litros de solução. Se conhecen1os duas dessas três, 
podemos calcular a terceira. Por exemplo, se conhecemos a concentração em quantidade de matéria de uma solu
ção, podemos calcular a quantidade de. matéria do soluto em determinado volun1e. Conseqüente.mente., a concen-
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tração em quantidade de matéria é um fator de conversão entre volume da solução e quantidade de matéria do 
soluto. O cálculo da quantidade de matéria de HN03 em 2,0 L de uma solução de 0,200 mol / L de HN03 ilustra a 
conversão de volume em quantidade de matéria: 

0,200 molde HNO 
Quantidade de 1natéria de HN03 = (2,0L..de-se}t:1~) = 3 

1 Lde-sehtçãcr 

= 0,40 moldel-IN03 

Expressar a concer1tração em quantidade de matéria em mol/ L de solução, como estamos fazendo, facilita o 
uso da análise dimensional nessa conversão. Assim, para obtermos quantidade de ma téria, multiplicamos litros 
pela concentração em quantidade de matéria: mol = litros x mol/litros. 

Para ilustrar a conversão de quantidade de matéria para volume, vamos calcular o volume de uma solução de 
0,30 mol/ L de HN03 necessário para fornecer 2,0 mol de HN03: 

Litros de solução = (2,0.mol-de HNe-3) = 6,7 L de solução 
( 

1 L de solução J 
0,30..mGl-àe:-HNô; 

Nesse caso, deven1os usar a recíproca de concentração em quantidade de maté1i a na conversão: litros = n1ol x 1/ e. 

COMO FAZER 4 .13 

Quantos gramas de NéiiS04 são necessários para preparar 0,350 L 0,500 mol/L de Na2S04? 

Solução 

Análise: dados o volume da solução (0,350 L), sua concentração (0,500 mol /L) e a id entidade do soluto (Na2SO~), 
pede-se calcular o número de gramas de soluto na solução. 

Planejamento: podemos usar a defiJúção de concentração em quantidade de matéria (Equação 4.33) para d eterminar 
a quantidade de matéria de soluto e converter a quantidade de matéria para gramas usando a massa molar do soluto: 

quantidade de rnatéria de Na2S04 

e ~,so. = litros de solução 

Resolução: calculando a quantidade de matéria de NazS04 e usando a concentração em quantidade de matéria e ovo
lume da solução, obtém-se: 
Quantidade de matéria de Na2SO, = litros da solução x c'l•.SO. 

= 0,3SO b-à.~otuçao( 0,500 molde Na2SO,) 
1 6-.Qe-sotuçao 

= 0,175 molde Na2S04 

Uma vez que a massa molar de Na2S04 é 142 g, o número de gramas de Na2S04 necessário é: 

Gramas de Na2SO, = (0,175 molde Na2S04 ) (
142 

g de Na2501 ) = 24,9g de Na2SO, 
1 molde Na2S04 

Conferência: o valor da resposta, as unidades e o número de algarismos significativos são todos apropriados. 

PRATIQUE 

(a) Quantos gramas de NaiS04 existem em 15 rn ·L d e Na;i504 0,50 mol / L de Na2SO~? (b) Quantos mililitros de solução 
0,50 mo l/ L de Na2S04 são necessários para fornecer 0,038 mol desse saJ? 

Respostas: (a) 1,J g; (b) 76 mL. 

Diluição 
ANIMAÇÃO 
Preparação de soluçilo por 
diluíção 

As soluções usadas rotineiramente em laboratórios são em geraJ compra
das ou preparadas na forma concentrada (chamadas soluções estoque). O ácido 
clorídrico, por exemplo, é comprado como uma solução de 12 mol/ L (HCI 

concentrado). As soluções de concentrações mais baixas podem, então, ser obtidas pela adição de água, processo 
chamado diluição.3 

3 Ao diluir·se ltnl ácido ou uma base concentrada, o ácido ou a base devem ser adjcionados à água e diluídos adicionando-se 01ais 
água. Essa adição, íeita diretamente a ácidos ou bases concentradas, pode causar respingamento por causa do intenso calor gerado. 
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Para ilustrar a preparação de uma solução diluída a partir de uma solução concentrada, vamos supor que q uei
ramos preparar 250 01L (isto é, 0,250 L) de uma solução de 0,100 mol/Lde CuS04 por diluição de wna solução esto
que de 1,00 mol/L de CuS04 • Quando o solvente é adicionado à solução, a quantidade de matéria do soluto 
permanece inalterada. 

Quantidade de matéria de soluto antes da diluição= quantidade de matéria do soluto após a diluição [4.34] 

Com.o sabemos tanto o volun1e quanto a concentração da solução diluída, pode1nos calcular a quantidade de 
matéria de CuS04 que ela contém. 

, , ( molde CuSO ) Quantidade de ma teria na solução dilu1da = (0,250 Ld~k:tçãu) 0,100 L.de.-selttçã: = 0,0250 mo! de CuSO 4 

Agora podemos calcular o volume da solução concentrada necessário para fornecer 0,0250 molde CuS04: 

( 
1 L de solução ) 

1 L de solução cone. = (0,0250 ~) = 0,0250 L 
1,00 moJ.Qe CaSô"4 

Essa diluição é obtida retirando-se 0,0250 L (isto é, 25,0 mL) da solução, 1,00 mol/ L usando de urna pipeta, adi
cionando-a a um balão volumétrico de 250 n1L e depois diluindo-a para o volume final de 250 mL, como mostrado 
na Figura 4.17. Observe que a solução diltúda tem cor menos intensa que a solução concentrada. 

Em s ituações de laboratório, cálculos desse tipo, são em geral feitos rapidamente com uma única equação que 
pode ser derivada, lembrai1do que a quantidade de matéria de soluto é a mesma tanto na solução concentrada como 
na diluída, e que a quantidade de matéria = concentração em quantidade de matéria x litros: 

Quantidade de matéria do soluto na solução cone. = quantidade de matéria na solução diluída 

[4.35] 

A concentração em quantidade de matéria de uma solução estoque mais concentrada (c00nc) é seinpre maior do 
que a concentração em quantidade de matéria da solução diluída (edil). Uma vez que o volume da solução aumenta 
com a diluição, V d il é sempre maior do que V,ooc· Apesar de a Equação 4.35 estar derivada em termos de litros, qual
quer unidade de volume pode ser usada, desde que a mesma unidade seja usada em ambos os lados da equação. 
Por exemplo, no cálculo que fizen1os para a solução de CuS04, temos 

(1,00 nlol/L)(V """") = (0,100 mol/L)(250 mL) 

Resolvendo para Vª'"<' obtém-se V,onc = 25,0 mL como anteriormente. 

( 

1 1 

I 
1 1 

(a) (b) (e) 

Figura 4.17 Procedimento para preparação de 250 mL de uma solução de O, 100 mol/L de CuSO 4 por diluição de uma 
solução de 1,00 mol/L de Cuso •. (a) Tome 25,0 mL de uma solução de 1,00 mol/L com uma pipeta. (b) Adicione essa 
alíquota a um balão volumétrico de 250 mL. (e) Adicione água para diluir a solução até um volume total de 250 mL. 
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COMO FAZER 4.14 

Quantos mililitros de 3,00 mol/L de H~04 s.i.o necessários para preparar 450 mL de H 2S04 0,10 mol/ L de H 2S04? 

Solução 

Análise: precisamos di1uir uma solução concentrada. Foram dados a concentração em quantidade de matéria de uma 
solução mais concentrada (3,0 mol/L) e o volume e a concentração em quantidade de matéria de uma solução mais di
luída contendo o mesmo soluto (450 mL de un1a solução de O, 10 mol/L). Devemos calcular o volume da solução con
centrada necessário para preparar a solução diluída. 

Planejamento: podemos calcular a quantidade de matéria do soluto, ~041 na solução diluída e em seguida calcuJar 
o volume da solução concentrada necessário para fornecer essa quantidade de soluto. Alternativamente, podemos 
aplicar diretamente a Equação 4.35. Viunos comparar os dois métodos. 

Resolução: calculando a quantidade de matéria de ~4 na solução diluída: 

Quantidade de matéria deHzSO~na solução diluída = (0,4SO lAe-solnçm-5) ( O,lO rnol de HiSO 4 ) = 0,045 mol de H
2
SO 

4 1 L-de solação 

Calculando o vol.ume da solução concentrada que contém 0,045 mol de ~504: 

_ ( 1 L de solução J _ 
L de soluçao cone. = (0,045..mel-de-~~) = 0,015 L de soluçao 

3,0.mokl~ 

Convertendo litros para mililitros, obtêm-se 15 mL. 

Se aplicarmos a Equação 4.35, conseguiremos o mesmo resultado: 

(3,0 mol/L)(V,_.) = (0,10 mol/L)(450 mL) 

V = (0,10 mol1C)(450mL) = 15 mL 
<,'OllC 3,0 ~ 

Qualquer que seja o método, vemos que se começarmos com 15 mL de solução de 3,0 mol/L de H~04 e a diluirmos 
para um volume total de 450 mL, obteremos a solução de 0,10 mol / L desejada. 

Conferência: o cálculo do volun1e parece razoável porque um voltune pequeno de uo1a solução concentrada é usado 
para preparar um volume grande de uma solução diluída. 

PRATIQUE 

(a) Qual é o volume de uma solução de nitrato de chumbo de 2,50 mol/ L que contéin 0,0500 molde Pb2+? (b) Quantos 
mililitros de uma solução de 5,0 mol/ L de ~Cr207 devem ser diluídos para preparar 250 mL de uma solução 0,10 de 
mol/L? (e) Se 10,0 1nLde un1asolução estoque de 10,0mol/L de NaOH siio diluídos para 250 mL, qual é a concentra
ção da solução resu.ltante? 

Respostas: (a) 0,0200 L = 20,0 mL; (b) 5,0 mL; (e) 0,40 mol /L. 

4.6 Estequiometria de soluções e análise química 

Imagine que você tenha de determinar as concentrações de vários íons em uma amostra de água de um lago. 
Apesar de vários métodos instrumentais terem sido desenvolvidos para tais análises, reações químicas como as 
descritas nesse capítulo continuam a ser usadas. No Capítulo 3 aprendemos que se você sabe a equação química e a 
quantidade consumjda de um reagente, é possível calcular as quantidades dos outros reagentes e produtos. Nesta 
seção exploraremos brevemente tais análises de soluções. 

Len1bre-se de que os coeficientes em Luna equação balanceada fornecem a quantidade relativa de matéria de 
reagentes e produtos. - (Seção 3.6) Para usar essa inforn1ação, deveinos converter as quai1tidades de substâJ.1cias 
envolvidas en1 quantidade de matéria. Quando estamos trabalhando com gramas de substâncias, con10 estávamos 
fazendo no Capítulo 3, usamos a massa molar para fazer essa conversão. Entretanto, se trabalharmos com soluções 
de concentrações em quantidade de matéria conhecidas, usaremos a concentração e o volume para determinar a 
quantidade de matéria (quantidade de matéria do soluto= ex L). A Figura 4.18 resume esse método para usar este
quiometria. 
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Unidades laboratoriais 

Gramas Use a 
da 1nassa 

substância A molar de A 

Unidades químicas 

1 Quantidade de J l matéria da 
substância A 

Gramas 
da 

substância B 

Use os coeficientes 
estequiométricos de A e B 

Use a r Quan~dade de 
'I.. massa __J matéria da 

molar de B l substância B 

Use e = 
mol/ L 

Use e= 
mol / L 

Unidades laboratoriais 

Volume ou 
concentração em 

quantidade de matéria 
da substância A 

Volwneou 
concentração en1 

quantidade de matéria 
da substância B 

Figura 4.18 Esboço do procedimento usado para resolver problemas estequiométricos que envolvam unidades de massa 
medidas (laboratório), concentração (concentração em quantidade de matéria) ou volume. 

COMO FAZER 4 .1 S 

Quantos gramas de Ca(OH)2 são necessários para neutralizar 25,0 mL de 1,00 mol/L de HN03? 

Solução 

Análise: os reagentes são um ácido, l-ú\f03, e uma base, Ca(OH)2. O volume e a concentração em q uantidade de ma té
ria d e HN03 são dados e pergun ta-se quantos gramas de Ca(OH)2 são necessários para neutraUzar essa quantidade de 
HN03. 

Planejamento: pode.mos usar a concentração en1 quantidade de nlatéria e o volun1e da solução de HN03 para calcu
lar a quantidade de matéria de HN03• Usamos a equação balanceada para relacionar a quantidade de matéria de 
HN03 com a quantidade de matéria de Ca(OH)a. Finalmente, podemos converter quantidade de matéria de Ca(OH)2 
para gramas. Essas etapas podem ser resumidas como a seguir: 

LHNo, x HNo, => mo! de HN0 3= molde Ca(OH)2 => g de Ca(OH)2 

Resolução: o produto da concentração em quantidade d e matéria de uma solução pelo seu volume en1 litros dá a 
quantidade de matéria do soluto: 

Quantidad e de matéria de HN03 = L (l-L>Jo,) x c<1L,'Od = (0,02501'.) (O, 100 mol d~ HN03) 

= 2,50 xlO..a molde HN03 

Como essa é uma reação de neutralização ácido-base, HN03 e Ca(OH)2 reagem para formar H20 e o sa 1 contendo Ca 2• 

e N03- : 

2HN03(aq) + Ca(OH)z(s) --+ ~O(l) + Ca(N03) 2(aq) 

Portanto, 2 mols de HN03 ~ 1 mol de Ca(OH)i. 

Conseqüentemente, 

Gramas d e Ca(Ql-f\ = (250x10..a-mel-de HNÕ:) ( 1 2) (74,1 g de Ca(OH)2) 
' I Z ' 

3 2_.01ol-de-HMO; l mol-de-€a"(OFfh 

= 0,0926 g de Ca(OH}i 

Conferência: o resultado é razoável. Um volUille pequeno de ácido diluído requer apenas Ullla pequena quantidade 
de base para neutralizá-lo. 

PRATIQUE 

(a) Quantos g ramas de NaOH são necessários para neutralizar 20,0 mL de uma solução de 0,150 mol/L de H~O~? 
(b ) Quantos litros de HO(aq) são necessários para reagir completame nte com 0,100 mol de Pb(N03)2(aq), formando 
um precipitado de PbCl2(s)? 

Respostas: (a) 0,240 g; (b) 0,400 L. 

Titulações 
Para determinar a concentração de determinado soluto em uma solução, os químicos geralmente rea li

zam uma titulação, que envolve comb.inar uma amostra de solução com u1na solução reagente de concentração 
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(a) (b) (e) 

Figura 4.19 Mudança na aparência de uma solução contendo o indicador fenolftaleína quando a base é adicionada. Antes 
• 

do ponto final, a solução é incolor (a). A medida que se aproxima do ponto fina l, uma cor rosa-claro se forma onde a base é 
adicionada (b). No ponto final, cor rosa clara se estende por toda a solução após agitação. Quanto mais base for 
adicionada, mais se intensifica da cor rosa (c). 

ANIMAÇÃO 
Titulaçao ácido-base 

conhecida, chamada solução padrão. As tjtulações podem ser conduzidas 
usando reações ácido-base, precipitação ou oxirredução. SuponJ1a que te
nhamos uma solução de HCl com concentração desconhecida e uma solução 
c.ie NaOH cuja concentração é 0,100 mol/ L. Para determinar a co11centração 

da solução de HCl, tomamos determinado volume dessa solução, digamos, 20,0 mL. Adicionamos lentamente a 
solução padrão de NaOH até que a reação de neutralização entre HO e NaOH seja completa. O ponto no qual as 
quantidades estequiométricas se equivalem é conhecido como ponto de equivalência ou ponto de viragem da 
titulação. 

ATIVIDADE 
Titulação ácido-base 

20,0 mL o 
de solução ). 
ácida ~ 

Pipeta -.......-., 

., 
' -

(a) 

-1-- Leitura do 
volume inicial 

'1i~~l- Bureta 

{ 

Solução 
padrão 
deNaOH 

fi! 20,0 mL 
. /~e. solução 

,J-?. aoda 

(b) 

Leitura do 
volume final 

Solução 
neutralizada 

~, / (indicador 
/. muda de cor) 

(e) 

Figura 4.20 Procedimento para a titulação de ácido com uma solução padronizada 
de NaOH. (a) Uma quantidade conhecida de ácido é adicionada ao erlenmeyer. 
(b) Um indicador ácido-base é adicionado, e o NaOH padronizado é adicionado a 
partir de uma bureta. (c) O ponto de equivalência é sinalizado pela mudança de cor 
do indicador. 



Capítulo 4 Reações em soluções aquosas e estequiometria de soluções 129 

Para que se faça a titulação de uma solução desconhecida com uma solução padrão, é necessário encontrar al
guma n1aneira de se determinar quando o ponto de equivalência da tihiJação foi atingido. Em uma titulação áci
do-base, a tintura conhecida como fenolftaleina é incolor em soluções ácidas, mas rosa em soluções básicas. Se 
adicionamos fenolftaleína a uma solução desconhecida de ácido, a solução ficará incolor, como visto na Figura 4.19 
(a). Podemos, então, adicionar base a partir de uma bureta até a solução praticamente de incolor tonar-se rosa, 
como visto na Figura 4.19(b). Essa mudança de cor indica que o ácido foi co1npletamente neutralizado e que não 
existe mais ácido para reagir com a gota de base que fez com que a solução ficasse colorida. A solução, conseqüen
temente, toma-se básica, e a tintura, rosa. A mudança de cor sinaliza o ponto final da titulação, que geralmente é 
muito próximo do ponto de equivalência. Deve-se ser cuidadoso ao escolher os indicadores cujos pontos finais cor
respondam ao ponto de equivalência da titulação. Abordaremos esse problema no Capíhuo 17. O procedimento 
de titulação está resumido na Figura 4.20. 

COMO FAZER 4.16 

A quantidade de c 1- em um reservatório de água é determinada titulando-se a amostra com Ag ... 

Ag•(nq) + o -(aq) > AgCl(s) 

(a) Quantos gramas de íon cloreto existem em uma a1nostra de água se são necessários 20,2 mL de 0,100 mol/L de Ag• 
para reagir com todo o cloreto na amostra? (b) Se a amostra tem uma massa de 10,0 g, qual a porcentagem de CI pre
sente? 

Solução 

Análise: dados o volume (20,2 mL) e a concentração em quantidade de matéria (0,100 mol/L) de uma solução de Ag +e 
a equação qtún1ica para a reação desse íon con1 o cr na amostra, pede-se primeiro calcular o número de gramas de cr 
na amostra e, em segundo, calcular a massa percentual de cr na amostra. 

(a) Planejamento: começamos usando o volume e a concentração em quantidade de matéria de Ag• para calcular a 
quantidade de matéria usada na titulação. Podemos usar a equação balanceada para determinar a quantidade de ma
téria de Cl- e, a partir dela, as granlaS de Cr. 
Resolução: 

Quantidade de matéria de Ag' = (20,21-nL de-solação) = ( 1 ~oh:içã-o )(0,100 molde Ag' ) 
1.000 .mL cli? solu~o L-de-soluç!b 

= 2,02 x 10-J mol de Ag' 

A partir da equação balanceada vemos que 1 molde Ag' ~ 1 mo] de cr. Usando essa informação e a massa 1nolar do 
Cl, temos 

Gramas de c1- = (2,02 xlO...., ~ >( l nlol-àe-<:r ) ( 35'5 g de ci-) = 7,17 x10-z g de o -
l ~l de Ag" J mol-de-et" 

(b) Planejamento: para calcular a porcentagem de o -na amostra, comparamos o número de gramas de ci- nela, 7,17 
x 10-1 g, com a massa original da amostra, 10,0 g. 

Resolução: 

ºt..Ci- = 7' 17 
X l0-2 g X lOOo/.-1 = 0,717%1 de c1-

10,0 g 

Comentário: o íon cloreto é um dos íons mais comuns na água e no esgoto. A água do oceano contém l,92o/o de o -. Se 
ela terá um gosto salgado vai depender dos outros íons presentes. Se os únicos contra-íons são Na ', o gosto salgado 
será detectado com uma concentração tão baixa quanto 0,03o/., de cr. 
PRATIQUE 

Uma amostra de minério de ferro é dissolvida em ácido e o ferro é convertido a Fe2
-. A amostra é titulada coa1 47,20 

mL de uma solu~ão de 0,02240 mo!/ L de Mn04- . A reação de oxirredução que ocorre durante a titulação é a seguinte: 
Mno~-(nq) + 5Fe •(nq) + 8H. (aq) Mn2'(aq) + 5Fe ... (aq) + 4 H~O(/). (a) Qual foi a quantidade de matéria de MnO~
adicionada à amostra? (b) Qual é a quantidade de matéria de Fe'l• existente na amostra? (e) Quantos gramas de ferro 
há na amostra? (d) Se a amostra tinha uma massa de 0,8890 g, qual é a porcentagem de ferro na amostra? 
Respostas: (a) 1,057 xl 0-3 mo! de Mn04- ; (b) 5,286 xl0-3 molde Fe2

-; (e) 0,2952 g; (d) 33,21o/o. 
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COMO FAZER 4.17 

Um método comercial usado para descascar batatas é afundá-las em uma solução de NaOH por curto período, remo
vê-las da solução e retirar a casca com jatos de água. A concentração do NaOH fica normalmente na faixa entre 3 e 6 
mol/l. NaOH é analisado periodicamente. Em uma dessas análises, foram necessários 45,7 mL de 0,500c de H2504 
para neutralizar 20,0 mL de uma amostra de solução de NaOH. Qual é a concentração da solução de NaOH? 

Solução 

Análise: dados o volume (45,7 ml) e a concentração em quantidade de matéria (0,500 mol/l) de uma solução de 
H2S04 que reage por completo com 20,0 1nL de uma amostra de NaOH, pede-se calcular a concentração em quantidade 
de matéria da solução de NaOH. 

Planejamento: podemos usar o volume e a concentração em quantidade de matéria de H2S0 4 para calcular a quanti
dade de matéria dessa substância. Usaremos essa quantidade e a equação balanceada para a reação para calcular a 
quantidade de matéria de NaOH. Finalmente, pode1nos usar a quantidade de matéria de NaOl-1 e o volume dessa so
lução para calcular a concentração em quantidade de matéria. 

Resolução: a quantidade de matéria de H:zSO, é dada pelo produto do volume pela concentração em quantidade de 
matéria dessa solução: 

Quantidade de matéria de ~504 = (45,7 mL de-solução)( l-b-ee-soluçriõ _ J(o,500 °101 
de H2

5º•) 
1.000 mb de scinçao -b-cle-sotnçãl> 

= 2,28 x 10·2 mol de H~SO 4 

Os ácidos reagem com hidróxjdos metálicos formando água e um sal. Portanto, a equação balanceada para a reação de 
neutralização é: 

De acordo com a equação balanceada, 1 molde 1-12504 ~ 2 mol de NaOH. Conseqüenteinente, 

Quantidade de matéria de NaOH = (2,28 x 10·2 me~4) ( 2 mols de NaOH) 
1-meb-de"fti'SO 4 

= 4,56x10-2 n10l de NaOH 

Sabendo-se a quantidade de matéria de NaOH presente em 20,0 mL de solução, podemos calcular a concentração em 
quantidade de matéria: 

Concentração em quantidade de matéria de NaOH = 

= quantidade de matéria de NaOH - ( 4,56 x 10-2 mol de NaOH)(l 000 mL Ele-soluçãõJ 
l de solução 20,0 ml:.-àe-sotuçao 1 l de solução 

= 2,28 mol de NaOH = 2,28 mol/L 
L de solução 

PRATIQUE 

Qual é a concentração em quantidade de matéria de uma solução de Na OH se são necessários 48,0 mL dela para neu
tralizar 35,0 mL de 0,144 mol / L de HzSO~? 

Respostas: 0,210 mol/ L 

COMO FAZER ESPECIAL; Interligando os conceitos 

Nota: os exercícios cumulativos exigem experiência dos capítulos anteri.ores bem como experiência do presente capí
tulo. 

Uma amostra de 70,5 mg de fosfato de potássjo é arucionada a 15,0 m L de 0,050 mol/ L de nitrato de prata, resultando 
na formação de um precipitado. (a) Escreva a equação molecular para essa reação. (b) Qual é o reagente limitante na 
reação? (c) Calcule o rendimento teórico, em gramas, do precipitado formado. 

Solução (a) Tanto o fos fato de potássio quanto o nitrato de prata são co111postos iônicos. O fosfato de potássio 
contém os íons K + e PO,J-; logo, sua fórmula química é K;PO,. O nitrato de prata contém íons Ag· e NO; ; logo, sua 
fórmula química é AgNO,. Um.a vez que ambos os reagentes são eletrólitos fortes, a solução contém íons 1', Pa/ ·, Ag" 
e N03- antes de a reação acontecer. De acordo com as regras de solubilidade na Tabela 4.1, Ag· e ro;i-- formam um 
composto insolúvel; logo, Ag,,PO, precipitará da solução. Contrariamente, K' e NO, pem1anecerão em solução porque 
KNO, é solúvel em água. Assim, a equação molecular balanceada para a reação é: 
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(b) Para determinar o reagente limitante, devemos examinar a quantidade de matéria de cada reagente. - (Seção 
3.7) A quantidade de matéria de K3P04 é calculada a partir da massa da amostra usando a massa molar como um fator 
de conversão. aao (Seção 3.-l) A massa molar do K3P04 é 3(39,1) + 31,0 + 4(16,0) = 212,3 g/ mo!. Convertendo miligra
mas para gramas e, a seguir, para quantidade de niatéria, temos: 

70 5 mo.Àe-K f'O (lo-3 g..de-~Pf>:i) ( 1 mol de K3PO, ) = 3 32 xlO-i mo! de K PO 
! ~ 3 4 1 mg-àe*jPO'. 212,3 ~P0:i I 3 4 

Determinamos a quantidade de matéria de AgN03 a partir do volume e da concentração em quantidade de n1atéria da 
solução. aao (Seção 4.5) Convertendo mililitros para litros e, daí, para quantidade de matéria, ten1os: 

(15,0 mt) (~o::) ( 0,050 ino~:e AgNO~) = 7,5 xl0-1 mo! de AgN03 

Comparando as quantidades dos dois reagentes, descobrimos que existem (7,5x10'"")/(3,32x10-1) = 2,3 vezes majs 
quantidade de matéria de AgN03 que de K3P04• Entretanto, de acordo com a equação balanceada, 1 molde K3P04 re
quer 3 mols de AgN03 . Portanto, a quantidade de AgN03 é insuficiente para consumir o K3PO~, e o AgN03 é o reagen
te limitante. 

(c) O precipitado é Ag3P04, cuja 01assa molar é 3(107,9) + 31,0 + 4(16,0) = 418,7 g/n101. Para calcular o número de 
gramas de Ag3P04 que poderia ser produzido nessa reação (o rendimento teórico), usamos a quantidade de matéria 
do reagente linlitante, convertendo mo! de AgN03~ molde Ag3P04~ g de Ag~04• Usamos os coeficientes da equa
ção ba lanceada para converter mols de AgN03 para mols de Ag3P04, e usamos a massa molar de Ag3P04 para conver
ter a quantidade de matéria dessa substância para gramas. 

(7,5 x10-4 .... ,,1~o:;) ( 1 mol.-de-A-g3PO, )(418,7 g de Ag:J>O,) =0,10 de A PO. 
~~·'ó'' 3 3 mels-de AgN0

3 
1.m~e Ag;f'0

4 
g g3 4 

A resposta tem apenas dois algarismos significativos porque a quantidade de AgN03 é dada com dois algarismos sig
nificativos. 

Resumo e termos-chave 

Introdução e Seção 4.1 As soluções nas quais a água 
é o me.io dissolvente são chamadas soJuções aquosas. 
O componente da solução que está em maior quantida
de é o solvente. Os outros componentes são solutos. 

Q ualquer substância cuja solução aquosa contém 
ions é chamada eletrólito. Qualquer substância que for
ma uma solução que não contém íons é uni não-eletrólito. 
Os eletrólitos que estão presentes em solução unicamen
te como ions são eletrólitos fortes, enquanto os que es
tão presentes parcialmente como íons e parciaJmente 
como moléculas são eletrólitos fracos. Os compostos iô
nicos dissociam-se em íons quando dissolvidos e são 
eletrólitos fortes. A maioria dos compostos nioleculares 
é não-eletrólita, apesar de alguns e letrólitos serem 
fracos, e poucos, eletrólitos fortes. Quan do representa
mos a ionização de um eletrólito fraco em solução, usa
mos seta dupla, indicando que as reações direta e 
inversa podem atingir um balanço chamado de equilí
brio químico. 

Seção 4.2 Reações de precipitação são aquelas nas 
quais se forma um produto insolúvel, chamado precipi
tado. As regras de solubilidade ajudam a determinar se 
um composto iônico será ou não sollivel em água. (Aso
lubilidade de uma substância é a quantidade que se dis
solve em certa quan tidade de solvente.) As reações, como 
as de precipitação, nas quais os cáti.ons e ânions parecem 

trocar de con tra-íons, são chamadas reações de dupla 
troca ou reações de metátese. 

As equações q u ímicas podem ser escritas para mos
trar se as substâncias em solução estão predominante
mente na forma de íons ou moléculas. Quando as 
fórmulas qtúmicas completas de todos os reagentes e 
produtos são usadas, a equação é chau1ada equação 
molecular. U1na equação iônica completa mostra todos 
os eletrólitos fortes dissolvidos na forma de seus íons 
componentes. Em uma equação iônica simplificada, 
íons que não se modificam d u rante a reação (íons espec
tadores) são omitidos. 

Seção 4.3 Ácidos e bases são importantes eletrólitos. 
Os ácidos são doadores de prótons; eles aumentam a con
centração de ~(nq) em soluções aquosas às quais são adi
cionados. As bases são receptoras de prótons; elas aume.n-, 
tam a concentração de Off(nq) em soluções aquosas. Aci-
das e bases que são eletrólitos fortes são d1amados ácidos 
fortes e bases fortes, respectivamente. Os que são eletróli
tos fracos são ácidos fracos e bases fracas. Quando solu
ções de ácidos e bases são .misturadas, resuJtam em uma 
reação de neutralização. A reação de neutralização entre 
uni ácido e um hidróxido nietálico produz água e uo1 sal. 
Gases também podem se.r formados como resuJtado de re
ações ácido-base. A reação de u1n sulfeto com um ácido 
forma Hi$(g); a reação entre um carbonato e um ácido for
ma C02(g). 



132 Química: a ciência central 

Seção 4.4 Oxidação é a perda de elétrons por uma 
substância, enquanto redução é o ga11ho de elétrons por 
uma substâncja. Os números de oxidação nos mantêm 
informados sobre os elétrons durante as reações quími
cas e são assinalados aos átomos pelo uso de regras es
pecificas. A oxidação de um elemento resulta e1n au
mento no número de oxidação, enquanto a redução é 
acompanhada por diminwção no número de oxidação. 
A oxidação é sempre acon1pa11hada pela redução, pro
duzindo reações de oxirredução, ou redox. 

M·uitos metais são oxidados pelo 0 2, por ácidos e 
por sais. As reações redox entre metais e ácidos e en.tre 
metais e sais são chamadas reações de deslocamento. 
Os produtos dessas reações de deslocamento são sem
pre um elemento (H2 ou metal) e um sal. A comparação 
entre tais reações permite-nos colocar os metais em or
dem de facilidade de oxidação. A lista dos metais em or
dem decrescente de facilidade de oxidação é chamada 
série de atividade. Qualquer metal na lista pode ser 
oxidado pelos íons metais (ou H') abaixo deles na série. 

Seção 4.5 A composição de uma solução expressa as 
quantidades relativas de solvente e solutos que ela con
tém. Um das maneiras mais comuns de expressar a con
centração de um soluto em uma solução é em termos de 

Exercícios 

Eletrólitos 

4.1 Apesar de a água pura ser mau condutor de eletricida
de, é aconselhável não se operar aparelhos elétricos per
to dela. Por quê? 

4 .2 Quando perguntaram a um estudante qual a razão de 
uma solução de eletrólitos conduzir eletricidade, ele res
pondeu que é por causa do movimento de elétrons pela 
solução. O estudante está correto? Se não, qual a respos
ta correta? 

4.3 Quando o metanol, Ct40H, é dissolvido em água, ob
tém-se uma solução não-condutora. Quando o ácido 
acético, H.CiH30 2, dissolve-se em água, a solução é má 
condutora e de natureza ácida. Descreva o que acontece 
na dissolução nos dois casos e julgue as diferenças. 

4.4 Aprendemos neste capítulo que muitos sólidos iônicos 
dissolvem-se em água con10 um eletrólito forte, isto é, 
como íons separados em solução. Quais as proprieda
des da água que facilitam esse processo? 

'l.5 Descreva como cada un1 dos seguintes eletrólitos fortes 
ionizam-se ou dissociam-se em íons na dissolução e.in 
água: (a) ZnCl2; (b) HNO_y (e) K250~; (d) Ca(OH)2• 

4.6 Descreva con10 cada um dos seguintes eletróUtos 
fortes ionizam-se ou dissociam-se em íons na dissolu
ção em água: (a) Mglz; ( b ) Al(N0.1) 3; (c) HC104; 

(d) (NH~)2S0.1 • 
4.7 As soluções aquosas de três substâncias diferentes, AX, 

A Y e AZ, estão representadas pelos três diagramas a 
seguir. Identifique cada substância como um eletrólito 
forte, eletrólito fraco ou não-eletrólito. 

concentração em quantidade de matéria. A concentra
ção em quantidade de matéria de un1a solução é a 
quantidade de matéria do soluto por litros de solução. 
Ela torna possível a interconversão do volume de solu
ção em quantidade de matéria do soluto. As soluções de 
concentração em quantidade de matéria conhecidas po
dem ser preparadas pesai1do-se o soluto e diluindo-o 
para um volume conhecido, ou por diluição de uma so
lução mais concentrada de co11centração conhecida (co
mo solução estoque. Adicionando-se solvente à solução 
de concentração conhecida (processo de dillução) di
minui-se a concentração do soluto sem alterar sua 
quantidade de matéria na SOlUÇãO (Cconc X V conc = Cdil X 

Vdu)· 
Seção 4.6 Nos processos chamados titulação, com

binamos uma solução de concentração conhecida (uma 
sol ução padrão) com uma solução de concentração des
conhecida no intuito de determinar a concentração des
conhecida ou a quMtidade de soluto na solução desco
nhecida. O ponto na titulação no qual quantidades este
quimetricamente eqitivalentes são conciliadas é chama
do de ponto de equivalência. Um indicador pode ser 
usado para mostrar o ponto final da titulação, que é 
muito próximo do ponto de equivalência. 

4.8 

AX AY AZ 

(a) (b) (c) 

Os dois diagramas representam soluções aquosas de 
duas substâncias diferentes, AX e BY. Essas duas subs
tâncias são eletrólitos fortes, eletrólitos fracos ou 
não-eletrólitos? Qual você espera ser a 1nelhor conduto
ra de eletricidade? Explique. 

o 
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4.9 O ácido fórmico, HCH02, é um eletrólito fraco. Quais 
partículas do soluto estão presentes na solução aquosa 
desse composto? Escreva a equação química para a ioni
zação do H CI-102• 

4.10 A acetona, CH3COCH3, é um não-eletrólito; o ácido hi
pocloroso, HCIO, é um e letrólito fraco e o cloreto de 

Reações de precipitação e equações iônicas s implificadas 

4.11 Usando as regras de solubilidade, diga se cada um dos 
seguintes compostos é solúvel ou insolúvel em água: 
(a) NiCl2; (b) Ag2S; (c) C~P04; (d) SrCO~ (e) (NH4) 2S04. 

4.12 Usando as regras de solubilidade, diga se cada um dos 
seguintes con1postos é solúvel ou insolúvel em água: 
(a) N i(OH)2; (b) PbSO~; (c) Ba(N03) 2; (d ) AIP04; 

(e) AgC2H30 2• 

4.13 Ocorre precipitação quando soluções a seguir são mis
turadas? Caso ocorra, escreva a equação qu[mica balan
ceada para a reação. (a) Na2C03 e AgNO~ (b) NaN03 e 
NiS04; (c) FeS04 e Pb(N03)i. 

4.14 ldentifique o precipitado (caso haja) formado quando as 
seguintes soluções são misturadas e escreva a equação 
balanceada para cada reação. (a) Sn(N03h e NaOH; 
(b) NaOH e l<:?S04; (c) Na2S e Cu(C2H30 2) 2• 

4.15 Escreva as equações iônica completa e iônica simplifica
da para as reações que ocorrem quando cada uma das 
seguintes soluções são misturadas. 
(a) Na2C03(aq) e MgSOinq) 
(b) Pb{N03}i(nq) e Na~(nq) 
(e) (NH4hP04(nq) e CaC12(nq) 

4.16 Escreva as equações iônicas s i rnpl ificadas para as rea
ções que ocorrem em cada um dos seguintes casos. 
identifique o íon espectador enl cada reação. 

Reações ácido-base 

4.2.1 Qual é a d iferença entre: (a) ácido monoprótico e ácido 
diprótico; (b) ácido fraco e forte; (e) ácido e base? 

4.22 Explique as seguintes observações: (a) NH3 não contém 
íons Olr e mesmo assim suas soluções aquosas são bá
sicas; (b) HF é chamado de ácido fraco, mas mesmo 
assim é muito reativo; (e) apesar de o ácido sulfúrico ser 
uma eletrólito forte, uma solução aquosa de H~O~ con
tém mais íons HS04- do que íons 504- . Explique. 

4.23 Classifique cada um dos segu intes itens como ácido 
forte, fraco o u base: (a) HC104; (b) HC102; (e) NH3; 

(d) Ba(OH)2• 

4.24 Classifique cada uni dos seguintes itens con10 ácido 
forte, fraco o u base: (a) CsOI-1; (b ) H 3P04 ; (e) HC7I-150 v 
(d) H 2S04• 

4.25 Classifique cad a uma das s ubstâncias como um ácido, 
uma base, un1 sal ou nenhtun desses. Indique se a subs
tância existe em solução aquosa unicamente na sua for
n1a molecular, só com o íons o u como un1a mistura 
de moléculas e íons. (a) HF; (b) acetonitrila, CH 3CN; 
(e) NaC104; (dl Ba(OH)z. 

amônio, un1 eletrólito forte. (a) Quais são as partículas 
do soluto presentes em soluções aquosas de cada com
posto? (b) Se 0,1 mol de cada composto está dissolvido 
em solução, qual contém 0,2 mo! de partículas de soluto, 
qual contén1 0,1 mol de partículas de soluto e qual con
tém algo entre 0,1 e 0,2 mol de partículas de soluto? 

(a) Cr2(S04h(nq) + (NH4) 2C03(nq) ---> 
(b) AgN03(nq) + l<z$04(nq) ---> 

(e) Pb(N03) 2(nq) + KOH(aq) ---> 

4.17 A.mostras separadas de uma solução de um sal desco
nhecido são tratadas com soluções diluídas de HBr, 
H~04 e NaOH. Forma-se precipitado apenas com 
H~04• Qual dos seguintes cátions a solução poderia 
conter: K', Pb2

+ ou Ba2•? 
4.18 Amostras separadas de un1a solução de certo composto 

iônico desconhecido são tratadas co1n soluções diluídas 
de AgN03, Pb(NOJ2 e BaC12• Forma-se p recipi tado nos 
três casos. Qual dos seguintes poderia ser o ânion do sal 
desconhecido: Br-; C03

2
-; N0; 7 

4.19 Caírarn os rótuJos de duas garrafas, urna contendo 
Mg(N0~2 e a outra contendo Pb(N03)z. Você dispõe de 
uma garrafa de Hi504 diluído. Como você a usaria para 
testar u1na alíquota de cada solução a fi1n de identifi
cá-las? 

4.20 Você sabe que uma garrafa sem rótu.lo contém: AgNO:v 
CaC12 ou Al2(S04) 3• Um amigo sugere que você teste 
uma alíquota da garrafa con1 Ba(N03) 2 e depois co1n 
NaCI. QuaJ o con1portamento esperado quando cada 
um deles é adicionado à garrafa sem ró tulo? 

4.26 Uma solução aquosa de um soluto d esconhecido é testa
da com papel tornassol e descobre-se ser ácida. A solu
ção é um condutor fraco comparado com uma solução 
de NaCl de mesma concentração. Qual das seguintes 
substâncias poderia ser o soluto desconhecido: KOH, 
NH:v HN03, KC1021 H3PO'l' C H3COCH3 (acetona)? 

4.27 Classifique cada uma das substâncias como llm não-ele
trólito, eletrólito fraco ou eletróli to forte em água: 
(a) H 2S03; (b) C2H 50H (etanol); (e) NHJi (d) KClO;i; 
(e) Cu(N03h. 

4.28 Classifique cada uma das substâncias como não-eletró
lito, eletróllto fraco ou eletróli to forte em água: (a) HBrO; 
(b) HNOJi (c) KOrl; (d) CH3COCH3 (acetona); (e) CoSO..; 
(f) C12H 220 11 (sacarose). 

4.29 Comple te e faça o balanceamento das seguintes equa
ções molecul.ares e a seguir escreva a equação iônica 
simplificada para cada uma: 
(a) HBr(nq) + Ca(OH)2(nq) ---> 
(b) Cu(OH)2(s) + HC104(nq) _, 
(e) Al(OHh(s) + HN03(aq) --
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4.30 Escreva a equação molecular e a equação iônica simpli
ficada (ambas balanceadas) para cada uma das seguin
tes reações de neutralização: 

' (a) Acido acético aquoso é neutralizado por hidróxido 
de potássio aquoso. 
(b) Hidróxido de cromo(ffi) sólido reage com ácido nítrico. 
(c) Ácido h.ipodoroso aquoso reage com hidróxido de 
cálcio aquoso. 

4.31 Escreva a equação molecular e a equação iônica simpli
ficada (ambas balanceadas) para as seguintes reações e 
identifique o gás fom1ado em cada uma: (a) sulfeto de 
cádmio sólido reage com uma solução aquosa de áci
do sulfúrico; (b) carbonato de magnésio sóli.do reage 
com uma solução aquosa de ácido perclórico. 

4.32 Escreva a equação molecular e a equação iônica simpli
ficada (ambas balanceadas) para a reação que ocorre 

Reações de oxirredução 

4.35 Defina oxidação e redução em termos de (a) transferên
cia de elétrons e (b) nún1eros de oxidação. 

4.36 Pode ocorrer oxidação sem redução? Explique 
4.37 Em geral, onde estão localizados na tabela periódica os 

metais que sofrem oxidação com n1aior facilidade? Onde 
estão na tabela periódica os metais que têm menos facili
dade de sofrer oxidação? 

4.38 Por que platina e ouro são chamados metais nobres? Por 
que os metais alcalinos e a lcalinos terrosos são chama
dos metais ativos? 

4.39 Determine o número de oxidação para os elementos in
dicados em cada uma das seguintes substâncias: (a) S 
em SO~ (b ) C em COCl7; (e) Mn em Mn04- ; (d) Br em 
HBrO; (e) As em As4; (f) O em K20 2• 

4.40 Determine o número de oxidação para os elementos in
dicados em cada um dos seguintes compostos: (a) Ti 
em Ti02; (b) Sn em SnC14; (e) C em C20/~: (d) N em 
(NH4) 2S0 4; (e) Nem I-IN02; (f) Cr em Cr10 7 • 

4.41 Qual elemento é oxidado e qual é reduzido nas seguin
tes reações? 
(a) Ni(s) + C4(g) NiC12(s) 
(b) 3Fe(N0.1)i(nq) + 2A.l(s) 3Fe(s) + 2Al(N03) 3(nq) 
(e) Cl2(nq) + 2NaI(nq) 12(aq) + 2Na0(nq) 
(d) PbS(s) + 4H20 2(aq) PbSO;(s) + 4tti0(/) 

4.42 Quais das seguintes reações são redox? Para as que são, 
indique qual elemento é oxidado e qual é reduzido. Para 
as que não são, indique se são reações de precipitação 
ou ácidcrbase. 
(a) Cu(OH)2(s) + 2HN03(aq) --+ 

Cu(N03) 2(nq) + 2H20(1) 
(b) Fe20 3(s) + 3CO(g) 2Fe(s) + 3C02(g) 
(e) Sr(N03h(nq) + H1S04(nq) ---+ 

SrS04(s) + 2HN03(nq) 
(d) 42n(s) + 10 H '(nq) + 2NO; (nq) --+ 

4Zn2,.(nq) + N20(g) + 51-~0(/) 
4.43 Escreva a equação molecular e a equação iônica simpli

ficada (ambas balanceadas) para as reações de: (a) man
ganês com ácido sulfúrico; (b) cromo com ácido 
bronúdrico; (e) esta1lho con1 ácido clorídrico; (d) alumí
nio com ácido fórmico, HCH02• 

quando: (a) CaC03 sólido reage com uma solução aquo
sa de ácido nítrico; (b) sulfeto de ferro(Il) reage com 
uma solução aquosa de ácido bromídric-o. 

4.33 Uma ve2 que o íon óxido é básico, óxidos metálicos rea
gem faciln1ente com ácidos. (a) Escreva a equação iônica 
simplificada para a seguinte reação: FeO(s) + 
2HCl04(nq) Fe(CI0 4)i(nq) + H 20(/). (b) Baseado no 
exemplo do item (a) escreva a equação iônica simplifica
da para a reação que ocorre entre o NiO(s) e uma solu
ção aquosa de ácido nítrico. 

4.34 À n1edida que K20 dissolve-se em água, o óxido reage 
com as moléculas de água para fonnar íons hidróxido. 
Escreva as equações molecular e iônica simplificadas 
para essa reação. Baseado nas definições de ácido e base, 
qual íon é a base nessa reação? Qual é o íon espectador 
na reação? 

4.44 Escreva a equação molecular e a equação iônica simpli
ficada (an1bas balanceadas) para as reações de: (a) ácido 
clorídrico com níquel; (b) ácido Slllfúrico com ferro; (e) 

ácido bromídrico com 1nagnésio; (d) ácido acético, 
H~H3021 com zinco. 

4.45 Baseado na série de atividade (Tabela 4.5), qual é ore
sultado de cada uma das seguintes reações? 
(a) Al(s) + NiCli(nq) --+ 
(b) Ag(s) + Pb(N03'2(lllJ) ---+ 

(e) Cr(s) + NiS04(nq) --+ 
(d) Mn(s) + HBr(aq) ---+ 

(e) Hi(g) + CuCl2(nq) --+ 
4.46 Usando a série de atividade (Tabela 4.5), escreva equa

ções químicas balanceadas para as seguintes reações. Se 
a reação não ocorre, simplesmente escreva NR. (a) Ferro 
.metálico é adicionado a uma solução de nitrato de co
bre(U); (b) zinco metálico é adicionado a uma solução de 
sulfato de niagnésio; (c) ácido bromídrico é adicionado 
a estanho metálico; (d) gás hidrogênio é borbulhado em 
uma solução aquosa de cloreto de níquel(íl); (e) alumí
nio metálico é adicionado a un1a solução de sulfato de 
cobalto(TI). 

4.47 O cádn1io metálico tende a formar íons Cd2+. As se
guintes observações foram feitas: (i) Quando uma fita 
de zinco metálico é colocada em CdC!.i(aq), o cádmio 
metálico deposita-se na fita. (ii) Quando uma fita de 
cádmio metálico é colocada em Ni(N03)i(nq), o níquel 
metálico deposita-se n a fita. (a) Escreva as equações iô
nicas simplificadas para explicar cada uma das obser
vações feitas anteriormente. (b) O que você pode 
concluir sobre a posição do cádmio na série de ativida
de? (e) Que experimentos você precisaria realizar para 
localizar precisamente a posição do cádmio na série de 
a tividade? 

4.48 (a) Use as seguintes reações para preparar wna série 
de atividade para os halogênios: Bri{aq) + 2Nal(n4) --+ 
2NaBr(nq) + 12(aq); Cl2(nq) + 2NaBr(aq) 2NaCl(aq) + 
Br2(nq). (b) Relacione as posições dos halogênios na tabela. 
periódica com suas localizações na série de atividade. 
(e) Determine se ocorre reação quando os seguintes rea
gentes são misturados: Cl2(nq) e Kl(nq); Br2(aq) e LiCl(aq). 
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Composição de soluções; concentração e m q uantidade de maté ria 

4.49 (a) A concentração de uma solução é propriedade inten- 4.57 Indique a concentração de cada íon ou n1olécula presen-
siva ou extensiva? (b) Qual é a diferença entre 0,50 mol te nas seguintes soluções: (a) 0,14 mol /L de NaOH; 
de HCI e 0,50 mol/L de HCI? (b) 0,25 mol/L de CaBr2; (c) 0,25 mol/ L de CH30T-I; (d) 

4.50 (a) Suponha que você prepare 500 mL de uma solução uma mistura de 50,0 mL de 0,10 mo1/ L de K003 e 25,0 
de 0,10 mol/L de um sal e o derrame. O que acontecerá rn L de 0,20 mo! / L de Naz504• Suponha que os volumes 
com a concentração da solução que ficou no recipiente? sejam cun1ulativos. 
(b) Um determinado volume de un1a solução de 0,50 4.58 Indique a concentração de cada íon presente na solução 
mol/L contém 4,5 g de un1sal. Qual a massa desse sa1 pre- formada misturando-se: (a) 20 nlL de 0,100 mol / L de HCl 
sente no mesmo volume de uma solução de 2,50 mol/L? e 10,0 mL de 0,500 mol/L de HCJ; (b) 15,0 mL de NaiS04 

4.51 (a) Calcule a concentração em quantidade de 01atéria de 0,300 mol/ L e 10,0 mL de KC10,200 mol/L; (c) 3,50 g de 
uma solução que contém 0,0345 molde NH4C l em exa- NaCI em 50,0 mL de solução de 0,500mol/L de CaClz. 
tos 400 mL de solução. (b) Qual é a quantidade de maté- (Suponha que os volumes sejam cumulativos.) 
ria de HN03 presente em 35,0 niL de uma solução de 4.59 (a) Você tem uma solução estoque 14,8 mol/ L de NH3• 

2,20 mol /L de ácido nítrico? (c) Quantos miJilitros de Quantos mililitros dessa solução você dilui ria para pre-
uma solução de 1,50 n1ol / L de KOT-T são necessários parar 100,0 n1L de uma solução de 0,250 1nol/ Lde Nl-13? 
para fornecer 0,125 mol de KOH? (b) Se você tomar uma alíquota de 10,0 mL da solução 

4.52 (a) Calcule a concentração em quantidade de matéria de estoque e d iluir para um volume total de 0,250 L, qual 
uma solução preparada pela dissolução de 0,145 mo! de será a concentração final da solução? 
Nai504 em água suficiente para perfazer um volun1e 4.60 (a) Quantos mililitros de tUl1a solução estoque de 12,0 
exato de 750 mL de solução. (b) Qual a quantidade de n1ol /L de H N03 você terá de usa:r para preparar 0,500 L 
matéria de KMn04 presente em 125 mL de uma solução de 0,500 mol/ L de HN03? (b) Se você diluir 25,0 mL da 
de 0,0850 mol /L? (c) Quantos mililitros de uma solu- solução estoque para um volume final de 0,500 L, qual 
ção 11,6 mol/L de HCI são necessários para obter 0,255 será a concentração da solução diluída? 
molde HCl? 4.61 (a) Começando com sacarose sólida, C 12H 220 11 , descreva 

4.53 Calcule: (a) o número de gramas de soluto em 0,250 L de como você prepararia 125 mL de uma solução de 0,150 
0,150 mol/L; (b ) a concentração em quantidade de ma- m.ol/L de sacarose. (b) Descreva como você prepararia 
téria de uma solução contendo 4,75 g de Ca(N03)z en1 400,0 n1L de 0,100 mol / L de C1:zH220 11, con1eçando com 
0,200 L; (e) o volume en1 n1i lilitros de Na3P04 que con- 2,00 L de 1,50 mol/L de Ct2H 220 11. 
tém 5,00 g do soluto. 4.62 (a) Como você prepararia 100,0 mL de uma solução 

4.54 (a) Quantos gramas de soluto estão presentes em 50,0 0,200 mo!/ L de AgNO,, começando com o soluto puro? 
mL de ~Cr207 0,850 mol / L? (b) Se 2,50 g de (NH4)iSO, (b) Um experimento pede que você use 250 mL de uma 
são dissolvidos em água suficiente para perfazer 250 mL solução 1,0 mol/ L de HN03. Tudo que você tem dispo-
de solução, qual é a concentração em quantidade de ma- nivel é uma garrafa de HN03 6,0 mo!/ L. Como você 
té ria da solução? (c) Quantos mililitros de CuS04 0,387 prepararia a solução desejada? 
mol / L contém 1,00 g de soluto? [4.631 0 ácido acético puro, conhecido como ácido acético gla-

4.55 (a) O que terá a maior concentração de íon potássio: 0,20 cial, é tlffilíquido com densidade de 1,049 g/mL a 25 ºC. 
mol/L de KCl, 0,15 mol / L de L, K2Cr04 ou 0,080 mol / L Calcule a concentração em quan tidade de matéria de 
de K3PO~? (b) O que contém a maior q uantidade de ma- uma solução de ácido acético preparada pela dissolução 
té ria de Jons potássio: 30,0 mL de 0,15 mol/ L de K2Cr04 de 20,0 mL de ácido acético glacial a 25 ºC en1 quantida-
ou 25,0 mL de 0,080 mol/L de K3P04? de suficiente de água para perfazer um volume de 250,0 

4.56 (a) Sem fazer cálculos detalhados, coloque as seguintes mL de solução. 
soluções em orden1 crescente de concentração de íons L4.641 Glicerol, C3H80 :y é uma substância muito usada na fa-
Cl": 0,10 mol/ L de CaCI, 0,15 mol/L de KCI, uma solu- bricação de cosméticos, a limentos, anticongelantes e 
ção formada pela dissolução de 0,10 mo! de NaCI em plásticos. O glicerol é um líquido solúvel em água com 
quantidade suficiente de água para perfazer 250 mL de densidade de 1,2656 g/ mL a 15 "C. Calcule a concentra-
solução. (b) O que contém a maior quantidade de maté- ção em quantidade de matéria de uma solução de glicerol 
ria de íon cloreto: 40,0 mL de 0,35 mol / L de NaCI ou preparada pela dissolução de50,00 mLde glicerol a 15 ºC 
25,0 mL de 0,25 n1ol/L de CaCl2? em água suficiente para perfazer 250,00 mL de solução. 

Estequiometria de so luções; tít ulações 

4.65 Qual a massa de NaO necessária para precipitar todos 
os íons prata p resentes em 20,0 mL de solução de 0,100 
mol/L de AgN03? 

4.66 Qual é a massa de NaOH necessária para precipitar to
dos os íons Fe2

• de 25,0 mL de uma solução de 0,500 
mol/L de Fe(N03}i? 

4.67 (a) Qual é o volume de uma solução de 0,115 mol/L de 
H004 necessário para neutrali2ar 50,0 mL de O,Q875 mol/L 

de NaOH.? (b) Qual o volume de 0,128 mol/ L de HO neces
sários para neutralii.ar 2$1 g de Mg(OH)2? (c) Se 25,8 mL de 
AgN03 são necessários para precipitar todos os íons o-em 
785 mg de uma amostra de KO (formando AgCI), qual é a 
concentração em quantidade de matéria da solução de 
AgNOJ? (d) Se são necessários 45,3 mL de uma solução de 
0,108 010! de HO para neutralizar uma solução de KOH, 
quantos gramas de KO.fr devem estar presentes na solução? 
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4.68 (a) Quantos mililitros de 0,120 mol/L de HCI são neces
sários para neutralizar completan1ente 50,0 mL de uma 
solução de 0,101 niol/L de Ba(OH)2? (b) Quantos milili
tros de 0,125 mol/ L de H 2S04 são necessários para neu
traliz<'lf 0,200 g de NaOH? (e) Se são necessários 55,8 mL 
de uma solução de BaC~ para precipitar todo o fon sulfa
to presente en1 752 mg de uma amostra de Na2S04, qual é 
a concentração em quantidade de matéria da solução? (d ) 
Se 42,7 mL de uma solução de 0,208 mol/ L s,io necessá
rios para neutraliz<'lf uma solução de Ca(OH)z, quantos 
gramas de Ca(OH)2 devem estar presentes na solução? 

4.69 Derrama-se um pouco de ácido sulfúrico etn uma ban
cada do Laboratório. Pode-se neutralizá-lo espalhando 
bicarbonato de sódio sobre ele e, em seguida, enxugan
do a solução resultante. O bicarbonato de sódio reage 
com o ácido sulfúrico da seguinte maneira: 
2NaHC03(s) + Hz$04(nq) -~ 

Na2S04(nq) + 2Hz0(/) + 2C02(g) 
O bicarbonato de sódio é adicionado até que a eferves· 
cência causada pela formação de C02(g) pare. Se 27 mL 
de 6,0 mol/L de H2S04 foi derramado, qual massa míni
ma de NaHC03 deve ser adicionada ao derramamento 
para neutralizar o ácido? 

4.70 O odor característico do vinagre deve-se ao ácido acéti
co, HC2H30 2. O ácido acético reage con1 o hidróxido de 
sódio da seguinte maneira: 
HC2H30 2(nq) + NaOH(aq) H20(/) + NaC2H30 2(aq) 
Se 2,50 niL de vinagre necessitam de 35,5 mL de 0,102 
moJ/L de NaOH para atingir o ponto de equivalência 
em urna titulação, quantos g ramas de ácido acético es
tão presentes em unia amostra de l,00 qt de vinagre? 

4.71 Uma amostra de Ca(01-í)2 sólido é agitada em água a 
30 ºC até que a solução contenha o máximo possível de 
Ca(OH)2 dissolvido. Retirou-se uma amostra de 100 mL 
dessa solução e titulou-se com HBr 5,00 x 10· 2 mol / L. 
São necessários 48,8 mL da solução ácida para a neutra-

Exercícios adicionais 

4.77 A foto a seguir mostra a reação entre uma solução de 
Cd(NO.J2 e uma solução de NazS. Qual é o precipitado 
formado? Quais íons permanecen1 em solução? Escreva a 
equação iônica simplificada para a reação. 

4.78 Vamos supor que você tenha uma solução que contém 
a lguns ou todos os seguintes cátions: Ni2

· , Ag' , Sr2
• e 

Mn2•. A adição de solução de HCI provoca a formação 
de um precipi tado. Após filtrá-lo, uma solução de 

lização. Qual é a concentração em quantidade de maté
ria da solução de Ca(OH)z? Qual é a solubilidade do 
Ca(OH)a em água, a 30 ~c, em gran1as de Ca(OH)2 por 
100 mL de solução? 

4.72 No laboratório dissolve-se 7,52 g de Sr(N03) 2 en1 água 
suficiente para perfazer 0,750 n1L. Uma a líquota de 
0,100 L é retirada dessa solução estoque e titulada com 
uma solução 0,0425 mol/L de Na2Cr04• Qual o volume 
da solução de Na2Cr04 necessário para precipitar todo o 
íon Sr2· (aq) como SrCrO~? 

4.73 100,0 m L de uma solução de 0,200 mol/ L de KOH é mis
turado con1 200,0 mL de 0,150 mol/L de Ni504 • (a) 
Escreva a equação química balanceada para a reação 
que ocorre. (b) Qual o precipitado formado? (e) Qual é o 
reagente li1nitante? (d) Quantos gramas de p.recipitado 
são formados? (e) Qual é a concentração de cada íon que 
contínua em solução? 

4 .. 74 Prepara-se uma solução misturando-se 12,0 g de NaOH e 
75,0 n~L de 0,200 mol/ L de HN03. (a) Escreva a equação 
balanceada para a reação que ocorre entre os solutos. (b) 
Calcule a concentração de cada íon que permanece em 
soluç.'\o. (e) A solução resultante é ácida ou básica? 

(4.75J Uma amostra de 0,5895 g de hidróxido de magnésio im
puro é dissolvida em 100,0 mL de uma solução de 
0,205 mol/L de HCI. Necessita-se então de 19,85 mL 
de 0,102 mol/L de NaOH para neutraliz.ar o excesso de 
ácido. Calcule a porcentagem em massa de hidróxido de 
magnésio na amostra, supondo que ele é a única subs
tância que reage com a solução de HCl. 

(4.76] Uma amostra de 1,452 g de pedra de calcário é pulveri
zada para ser tratada com 25,00 n1L de uma solução de 
1,035 mol/Lde HCI. Necessita-se de 15,25mLde NaOH 
0,1010 mol/L para neutralizar o excesso de ácido. Cal
cule a porcentagem em massa de carbonato e cálcio na 
pedra, supondo que ele é a única substância que reage 
com a solução de HCL. 

Hz504 é adicionada à solução resultante e outro precipi
tado se forma. Ele é filtrado, e uma solução de NaOH é 
adicionada à solução resultante. Não se observa ne
nhum precipitado. Quais íons estão presentes em cada 
um dos precipitados? Qual dos íons listados a ntes deve 
estar ausente da solução original? 

4.79 Você decide investigaralgunias das regras de solubilidade 
de dois íons que não estão relacionados na Tabela 4.1, o 
íon cromato (CrO/ l e o íon oxalato (C20/"). São dadas as 
soluções (A, B, C, D) de quatro s,1is solúveis: 

Solução 

A 

B 

c 
D 

Soluto 

Na1Cr0~ 
(NH~)2C20• 
AgN03 

CaCl2 

Cor da 
solução 

Amarela 

Incolor 

Incolor 

lncolor 

Quando essas soluções são misturadas, observa-se o se
guinte: 



4.80 

(4.81) 

4.82 

4.83 

4.84 
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Número do 
experimento 

1 

2 

3 

4 

5 

6 

Soluções Resultado 
mis turadas 

A + B Não forma 
precipitado, 
solução amarela 

A + C Forma precipitado 
vermelho 

A + D Não forma 
precipitado, 
solução amarela 

B + C Forma precipitado 
branco 

B + D Forma precipitado 
branco 

C + D Forma precipitado 
bn1nco 

(a) Escreva a equação iônica simplificada para a reação 
que ocorre em cada um dos experimentos. (b) Identifi
que o p recipitado formado, quando ocorre, em cada 
um dos experimentos. (c) Baseado nessas informações 
limitadas, qual íon tende a formar os sais mais solúveis, 
cromato ou oxalato? 
Os antiácidos são muito usados para aliviar a dor e pro
mover a cura no tratamento de úlceras. Escreva as 
equações iônicas simplificadas e balanceadas para as 
reações e n tre o HO(nq) no estômngo e cada uma das 
seguintes substâ ncias usadas nos vários antiácidos: 
(a) Al(OH )3(s); (b) M g(O H )2(s ); (e) IVlgC03 (s); 
(d) NaAl(COa)(OH)1(S); (e) Caco,. 
Sais de íons sulfito, 503

2
- , reagem de maneira similar 

aos carbonatos. (a) Determine a fórmula química e o 
nome do ácido fraco que se forma quando o íon sulfito 
reage com ácidos. (b) O ácido formado no item (a) de
compõe-se para formar água e gás insolúvel. Determi
ne a fórmula molecular e o nome do gás formado. (c) 
Use um livro de dados tipo CRC Hn11dbook of C/1e111istry 
n11d Physics para confirmar que a substâ ncia do item (b) 
é um gás nas condições norn1ais de te rnperatura am
biente. (d) Escreva equações iônicas simplificadas e ba
lanceadas da reação d e HCl(nq) corn (i) Nai503(nq), (i i) 
AgiS03(s), (ili) KHSO,(s) e (iv) ZnSO,(nq). 
A produção comercial de ácido nítrico envolve as se
guintes reações químicas: 
4 H3(g) + 502(g) 4NO(g) + 6H20{g) 

2NO(g) + 0 2(g) 2N02(g) 
3N02(g) + H20(1) 2HN03(nq) + NO(g) 
(a) Quais dessas reações são rcdox? (b) Em cada reação 
redox, identifique o elemento que sofre oxidação e o 
elemento que sofre redução. 
Use a Tabela 4.5 para determinar qual d os seguintes 
lons pode ser reduzido para a forma metálica reagindo 
com o zinco: 
(a) Na '(nq); (b) Pb2•(nq); (e) Mg2· (nq); (d) Fe2·(nq); (e) 
Cult(nq); (f) Al3-(nq). Escreva a equação iônica balancea
da para cada reação que ocorra. 
O íon titânio(IV), Tr·, pode ser reduzido a Ti:tt por adi
ção cuidadosa de zinco metálico. (a) Escreva a equação 
iônica simplificada e balanceada para esse processo. (b) 
Seria apropriado usar essa reação como uma maneira 

de incluir o titânio na série de atividade da Tabela 4.5? 
Justifique sua resposta. 

14.851 O lantânio metálico forma cátions com carga 3+. Consi
dere as seguintes observações sobre a química do lantã
nio: quando o lantânio metálico é exposto ao ar, 
forriin-se um sólido bra nco (cornposto A) que contérn 
lantânio e um outro e lemento. Quando o lantânio me tá
lico é adicionado à água, observam-se bolhas de gás e 
um sólido branco (composto B) diferente é formado. 
Tanto A quanto B dissolvem-se cm ácido clorídrico 
para resulta em solução límpida. Quando a solução de 
A ou de B é evaporad a, obtém-se um sólido branco 
(composto C). Se o composto C é dissolvido em água e 
ácido sulfúrico é adicionado, um precipitado branco 
(composto D) é formado. (a) Proponha a identidade 
para as su bstâncias A, B, C e D. (b) Escreva as equações 
iônicas simplificadas para todas as reações descritas. (e) 
Baseado nas observações apresentadas, o que pode ser 
dito sobre a posição do lantânio na série de atividade 
(Tabela 4.5)? 

4.86 Uma amostra de 25,0 mL de 1,00 mol/L de KBr e uma 
amostra de 75,0 mL de 0,800 mol / L de KBr s.'\o mistura
das. A solução é aquecida para evaporar a água até o 
volume total de 50,0 mL. Qual é a concen tração em 
quantidade de matéria de KBr na solução final? 

4.87 Calcule a concentração em quantidade de matéria da 
solução preparada misturando-se: (a) 50,0 m L de 0,200 
mol/L de NaCI e 75,0 mL de 0,100 mol/L de NaCI; 
(b) 24,5 mL de 1,50 mol/L de NaOl-1e25,5 rnL de 0,750 
mol/L de NaOH. (suponha que os volurnes seja.m cu
mulativos.) 

4.88 Usando técnicas d e qtúmica analí tica moderna, é possí
vel detectar íons sódio em concentrações tão baixas 
quanto 50 pg / mL. Qual é esse limite de detecção ex
presso em: (a) concentração em quantidade de matéria 
de 1 a•; (b) íons Na" por centímetro cúbico? 

4.89 A água dura contém Cai., Mg2
' e Fc2

' , os quais interfe
rem com a ação do sabão e deixam uma cobertura inso
lúvel no interior de recipientes e canos quando 
aquecidos. Amaciantes de água substituem esses íons 
por Na '. Se 1,0 x103 L de água dura contêm 0,010 mol/L 
de Cn2• e 0,0050 mol/L de Mg2

· , qual a quantidade de 
matéria de Na ' necessária para substi tu ir esses íons? 

4.90 O ácido tartárico, H 2C4H 40 61 tem dois hidrogênios áci
dos. O ácido está normalmente presente cm vinhos e 
p recipita da solução à medida que o vinho envelhece. 
Uma solução contendo uma concentração desconheci
da de ácido tartárico é titulada com NaOH. São neces
S<irios 22,62 m L de uma solução de 0,2000 mol / L d e 
NaOH para titular os dois prótoru. ácidos em 40,0 mL 
de uma solução de ácido tartárico. Escreva a equação 
iônica simplificada e balanceada para a reação de neu
tralização e calcule a concentração cm quantidade de 
matéria da solução d e ácido tartárico. 

4.91 A concentração de peróxido de hidrogênio crn uma so
lução é determinada titulando-se uma an1ostra de 10,0 
mL de uma solução de íons permanganato. 
21\ilnO;(nq) + 5H20 2(nq) + 6H+(nq) _ ...... 

2Mnz.(nq) + 502(g) + 8H20(1) 
Se s.io necess.irios 13,5 mL de uma solução de 0,109 
mol / L de Mn04- para se atingir o ponto de equivalên
cia, qual é a concentração em quantidade de matéria da 
solução de peróxido de hidrogênio? 
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[4.92] Uma amostra sólida de Zn(OH)2 é adicionada a 0,400 L 
de solução aquosa de .1-IBr. A solução que sobra ainda é 
ácida. Ela é titulada com uma solução de NaOH 0,500 

Exercícios cumulat ivos 

4.93 Calcule o número de íons sódio em 1,00 mL de urna 
solução de 0,0100 mol/L de fosfato de sódio. 

4.94 (a) Por titulação, 15,0 mL de 0,1008 mol/L de hidróid· 
do de sódio são necessários para neutralizar uma 
amostra de 0,2053 g de um ácido orgânico. Qual será a 
massa molar do ácido se ele for monoprótico? (b) 
Uma análise elementar do ácido indica que ele é com· 
posto de 5,89o/o de H, 70,6°/o de C e 23,So/o de O em mas
sa. Qual é a fórmula molecular? 

4.95 U111a an1ostra de 6,977 g de certa mistura foi analisada 
para ion bário pela adição de un1 pequeno excesso de 
ácido sulfúrico a uma solução aquosa da amostra. Are
ação resultante produziu um precipitado de sulfato de 
bário, que foi coletado por filtração, lavado, secado e 
pesado. Se 0,4123 g de sulfato de bário foi obtido, qual 
era a porcentagem em massa de bário na amostra? 

f4.96l Um caminhão tanque carregando 5,0 xl03 kg de solu· 
ção de ácido sulfúrico concentrado ton1ba e derrama 
sua carga. Se o ácido sulfúrico é 95,0°/o de H~O~ em 
massa e tem densidade de 1,84 g/mL, quantos quilo
gramas de carbonato de sódio devem ser adicionados 
para neutralizar o ácido? 

4.97 Un1a amostra de 5,53 g de Mg(OH). é adicionada a 
25,0 n1L de0,200 mol / Lde HN03. (a) Escreva a equa
ção qu1mica para a reação que ocorre. (b) Qual é o rea· 
gente limitante na reação? (c) Qual a quantidade de 
matéria de Mg(OHh, HNO, e Mg(N03)2 presente 
após o término da reação? 

4.98 Uma amostra de 1,50 g de nitrato de chumbo(U) é mis· 
turada com 125m.Lde uma soluçãode0,100mol/Lde 
sulfato de sódio. (a) Escreva a equação qLtúnica para a 
reação que ocorre. (b) Qual é o reagente Umitante na 
reação? (c) Quais são as concentrações de todos os 
íons que permanecem em solução depois que a reação 
termina? 

4.99 Uma mistura conté1n 89,0o/o de NaCl, 1,5°/o de MgCl2 e 
8,So/u de Na2S04 em massa. Qual é a concentração e111 
quantidade de matéria de íons cr na solução formada 
pela djssolução de 7,50 g da mistura em quantidade 
suficiente de água para perfazer um volume de 500,0 
mL de solução? 

[4.100) A concentração média de íon brometo na água do mar 
é 65 n1g de íon brometo por kg de água do mar. Qual será 
a concentração em quantidade de matéria de íon brome
to se a densidade da água do mar for 1,Q25 g/mL? 

mol/L e necessita de 98,5 mL da solução de NaOli 
para atingir o ponto de equivalência. Qual a massa de 
Zn(OH)2 que foi adicionada à solução de HBr? 

[4.1011 A percentagem em massa de íon cloreto em uma 
amostra de água do mar foi determinada por titulação 
com nitrato de prata, precipitando cloreto de prata. 
Foram necessários 42,58 mL de uma solução de 0,2997 
mol/L de nitrato de prata para atingir o ponto de 
equivalência na titulação. Qual será a porcentagem 
em massa de íon cloreto na água do mar se sua densi· 
dade for 1,025 g/mL? 

4.102 O arsê1úo presente em 1,22 g de uma amostra de pesti
cida foi convertido para As04~ através de trata1nento 
químico apropriado. Ele foi então titulado usando 
Ag+ para formar Ag3As04 como um precifitado. (a) 
QualéoestadodeoiddaçãodoAsemAs04 ? (b) Dêo 
nome a Ag3As04 por analogia ao composto corres
pondente contendo fósforo no lugar do arsênio. (e) Se 
foram. necessários 25,0 mL de 0,102 mol / L de Ag~ 
para atingir o ponto de equivalência nessa titulação, 
qual é a massa percentual de arsênio no pesticida? 

[4.103) U1n comprimido de500 mg de um antiácido contendo 
Mg(OH)2, Al(Ol-D3 e um 'veículo' inerte foi dissolvido 
em 50,0 mL de 0,500 mol / L de HCl. A solução resul
tante, que é ácida, precisou de30,9 m L de 0,255 mol/L 
de NaOH para ser neutralizada. (a) Calcule a quanti
dade de matéria de íons OH" no comprimido. (b) Se o 
comprimido contém 5,0% de 'veículo', quantos mili
gramas de Mg(OH)i e quantos 1niligramas de 
A1(0Hh o comprimido contém? 

[4.104) Leis federais norte-americanas colocam um lin1ite 
máxin10 de 50 partes por milhão (ppm) de N!-13 no ar 
de un1 ambiente de trabalho (isto é, 50 moléculas de 
NH3(g) para cada millião de nlolécLtlas de ar). O ar de 
uma indústria foi borbulhado em uma solução con
tendo 1,00 x 102 mL de 0,0105 mol/L de HO. O NH3 

reage com o HCI como a seguir: 
NH3(aq) + HCl(aq) NH,Cl(aq) 
Depois de borbulhar o ar na solução ácida por 10,0 
mina uma vazão de 10,0 L/ ni.in, o ácido foi titulado. 
O ácido restante precisou de 13, 1 mL de NaOH 0,0588 
mol/ L para atingir o ponto de equivalência. (a) Quan
tos gramas de NH3 fora1n borbulhados na solução áci
da? (b) Qual a concentração, em ppm, de NH3 
presente no ar? (0 ar tem densidade de 1,20 g/L e 
massa molar média de 29,0 g/mol nas condições do 
experimento.) (e) Essa indústria está em conformidade 
com a legislação? 



Capítulo 

Termoquímica 

A sociedade moder,a depende de e:nergia para sua existên
cia. Quaisquer sinais de falta de energia -cortes repetitivos de energia elé
trica, fa lta de gasolina ou grandes atunentos no custo d e gás natural- são 
suficientes para fragilizar a confiança das pessoas e perturbar os mercados. 
A energia é tun importante tópico químico. Quase toda a energia de que de
pendemos é derivada de reações químicas, como a queima de combustíveis 
fósseis, as reações quimicas ocorr.idas em baterias ou a forn1ação de bio
massa pela fotossíntese. Pense por um momento sobre alguns dos proces
sos quúnicos com que depara1nos no decorrer de um dia normal: nos 
alimentamos para produzir a energia necessária para a manutenção de 
nossas funções biológicas. Queiman1os combustíveis fósseis (carvão, petró
leo, gás natural) para produzir a maior parte da energia que mantém nos
sas casas e escritórios e que nos tra11sporta de tun lugar para outro, de 
automóvel, avião ou trem. Ouvimos músicas no formato MP3 em apare
lhos movidos a bateria. 

A relação entre mudança química e energia se mostra de diversas for
mas. As reações químicas que envolvem alimentos e combustíveis hbe
ram energia. Em contrapartida, a quebra da água em hidrogê1úo e 
oxigênio, ilustrada na Figura 1.7, demanda absorção de energia elétrica. 
Do mesmo modo, o processo químico o qual denomiJ1amos fotossíntese, 
que ocorre em folhas de plantas, converte uma forma de energia, a ener
gia radiante do Sol, em energia química. Os processos químicos podem 
fazer mais do que simplesmente gerar calor; eles podem realizar trabaU10, 
como acionar a ignição de um automóvel, fazer uma semeadeira funcio
nar e tc. O que se pode concluir de tudo isso é que a mudança química ge
ralmente envolve energia. Se queremos compreender a química de forma 
adequada, temos também que entender as variações energéticas que 
acompanham a mudança química. 

O estudo da energia e suas transformações é con.hecido como termo
dinâmica (em grego, thérnte-, calor; dy' nn111is, energia). Essa área de estu
do teve seu início durante a Revolução Industrial qua11do as relações 
entre calor, trabalho e conteúdo energético de combustíveis foram estu
dados no esforço de se maximizar o desempenho de motores a vapor. Hoje 
a termodinâmica é extremamente importante em todas as áreas da ciê11cia e 
da engenharia, con10 veremos neste texto. Nos últimos dois capítulos exa
minamos as reações químicas e sua estequiometria. Aqui, examinaremos as 
relações entre reações quúnicas e variações de energia envolvendo calor. 
Esse aspecto da termodinâmica é chamado termoquímica. Abordaren1os 
detalhadamente outros aspectos da termodinâmica no Capítulo 19. 

.,.. O que está por vir ..,.. 

• Abordaremos a natureza da e11ergin e 
as formas que ela toma, particular
mente a t>nergin rinéticn, a pote11cinl, a 
tén11icn e a química. 

• No sistema SI, a unidade de energia 
é o jo11/e1 mas usamos também uma 
unidade mais antiga e mais fan1iliar, 
a caloria. 

• A energia é convertida de uma for
tna para outra, apesar de existiTem 
limitações e regras para essas con
versões. A energia pode ser empre
gada para realizar lrnbnllto. 

• Estudaremos a prh11<'Írn lei dn len11odi-
11â111icn: a energia não pode ser criada 
ou destruída. A energia pode ser 
transformada de uma forma para ou
tra ou de uma parte da matéria para 
outra, mas a energia total do univer
so permanece constante. 

• Para explorar as variações de energia, 
focalizaremos un\ tipo de universo 
específico, que chamamos de sistenw. 
Todo o resto é chamado de vizi11lm11çn. 
O sistema possui certa quantidade de 
energia que cx:pressa1nos como a 
energia i11ter11n, E. E é chamada ji1nçtio 
de estado porque seu valor depende 
apenas do estado de um sistema no 
momento, enão de como ele chegou a 
esse estado. 

• Uma função de estado análoga - e11-
tnlpin, H- é útil porque a variação da 
entalpia, t.H, mede a quantidade de 
energia de calor obtida ou perdida 
por um sistema em certo processo. 

• Consideraremos tambéa1 como medir 
as variações de calor em um processo 
químico (arlorit11etrir1)1 como estabele
cer valores-padrão para as variações 
de entalpia em reações químicas e 
como usá-las para calcular valores de 
tJ.H para reações que não podemos 
estudar experi.mentalmentc. 

• Examinaremos os alimentos e con1-
bustíveis como fontes de energia e 
abordaremos algumas questões so
ciais e de saúde relacionadas. 
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(a) 

(b) 

Figura 5.1 A energia pode ser 
usada para atingir dois tipos 
básicos de objetivos: (a) trabalho é 
a energia usada para fazer com que 
um objeto se mova. (b) Calor é a 
energia usada para fazer com que a 
temperatura de um objeto 
aumente. 

5.1 A natureza da energia 

Nossa abordagem sobre termodmâmica utilizará os conceitos de energia, 
trabalho e calor. Apesar de esses termos serem familia res para nós (Figura 5.1), 
precisaren1os desenvolver a lgumas definições precisas para nossa aborda
gem. Em particular, precisamos examinar as formas em que a matéria pode 
possuir energia e como esta pode ser transferida de uma parte da 1natéria pa ra 
ou tra. 

Energia cinética e energ ia potencial 
Objetos, sejam eles bolas de tênis ou moléculas, podem possuir en ergia 

cinética, a energia de movimento. A magnitude da energia cinética, E,, de um 
objeto depende de sua massa, 111, e de sua velocidade, v: 

E =l niv2 

' 2 
(5.1] 

A Equação 5.1 mostra que a energia cinética de u m objeto aumenta com o 
aumento da velocidade. Por exemplo, um carro se deslocando com velocidade 
iguaJ a 80 quilô1netros por hora (km/h) tem energia cinética maior do que 
quando se move a 64 km/h. Além disso, para certa velocidade, a energia ciné
tica aun1enta com o aumento da massa. Por exemplo, uma caminhonete gran
de viajan.do com uma velocidade de 88 km/h tem energia cinética maior do 
que a de um carro pequeno viajando com a mesma velocidade, porque a cami
nhonete tem maior massa que o carro. Os átomos e moléculas têm massa e es
tão em movimento. Portanto, eles t.êm energia cinética, apesar de ela não ser 
tão aparente quanto a energia cinética de objetos maiores. 

Um objeto pode, também, possuir outra forma de energia, chamada en er
gia potencial, em virtude de sua posição em relação a outros objetos. A ener
gia potencial surge quando há uma força operando no objeto. A força desse 
tipo mais conhecida é a gravidade. Imagine uma ciclista no alto de un1a coli
na, como ilustrado na Figura 5.2. A gravidade atua sobre e la e sua bicicleta, 
exercendo uma força direcionada para o centro da Terra. No topo da colina, a 
ciclista e sua bicicleta possuem certa energia potencial devido à sua elevação. 
A e11ergia potencial é dada pela expressão 111gh, onde 111 é a massa do objeto em 
questão (nesse caso, a ciclista e sua bicicleta), f1 é a altura relativa do objeto a 
uma altura de referência qualquer e g é a aceleração da gravidade, 9,8 m/s2

• 

Uma vez en1 movimento, sem nenhum outro esforço de sua parte, a ciclista ga
nha velocidade enquanto a bicicleta desce a colina. Sua energia potencial diminui à medida que ela desce, mas a 
energia não desaparece silnplesmente. É convertida em outras fonnas de energia, principalmente em energia ciné
tica, a energia do movimento. Além disso, existe atrito entre os pneus da bicicleta e o solo, e atrito durante o movi
mento ab·avés do ar, o que gera uma quantidade de calor. Esse exemplo ilustra que as formas de energia são 
convertíveis. Teremos mais a falar sobre convertibilidade de energia e nature.za do calor mais adiante. 

Figura 5.2 Uma bicicleta no topo de 
uma colina (esquerda) tem uma energia 
potencial alta. Sua energia potencial em 
relação à base da colina é mgh, onde m 
é a massa da ciclista e sua bicicleta, h é 
sua altura em relação à base da colina e 
g é a constante gravitacional, 9,8 m/s2

• 
' A medida que a bicicleta desce a colina 

(direita), a energia potencial é convertida 
em energia cinética, portanto a energia 
potencial é mais baixa na base da colina 
do que no topo. 
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A gravidade é um tipo de força importante para objetos grandes, como a ciclista e a Terra. A química, no entan
to, trata principalmente de objetos extremamente pequenos - átomos e moléculas-, de forma que as forças gra
vitacionais têm papel desprezíveJ na maneira como esses objetos microscópicos interagem. Mais importantes são 
as forças que surgem com as variações elétricas. Uma das mais importantes formas de energia potencial para os 
propósitos da química é a energia eletrostática, que surge das interações enb:e partículas carregadas. A energia po
tenciaJ eletrostática, E,'"'' é proporcionaJ às cargas elétricas dos dois objetos que estão interagindo, Q1 e Q2, e .inver
san1ente proporcionaJ à distância que os separa: 

(5.2] 

Aqui k é simplesmente uma constante de proporcionalidade, 8,99 x lOQ J m /C2 (C é o CouJomb, uma unidade 
de carga elétrica. C111D (Seção 2.2)). Quando Q1 e Q2 têm o mesmo sinaJ (por exemplo, os dois são positivos), as duas 
cargas se repelem, e Ettttr é positiva. Quando eles têm sinais contrários, eles se atraem, e E,kt, é negativa. Veremos, à 
medida que p rogredirmos, que as energias mais estáveis são representadas por valores mais baixos ou negativos. 
Ao lidar com objetos em nivel molecular, as cargas elétricas Q 1 e Q2 possuem geralmente a mesma ordem de gran
deza da carga do elétron (1,60 x 10-19 C). 

Um de nossos objetivos na qu[mica é relacionar as variações de energia que vemos no mundo macroscópico 
com a energia cinética ou potencial das substâJ.1cias em nivel atômico o u molecular. Muitas substâncias, por 
exemp lo, combustíveis, liberatn energia quando reagem. A energia quí111ica dessas substâncias deve-se à energia 
potenciaJ acumulada nos arranjos dos átomos da substância. Da mesma forma, veremos que a energia que uma 
substância poss ui por causa de sua temperatura (sua e11ergia tén11ica) é associada à energia cinética d as moléculas 
na substância. Em breve abordaremos as transferências de energia química e térmica de uma substância reagen
te à sua vizinhança, mas, antes, vamos revisar as unidades utilizadas para medir energia. 

Unidades de energia 
A unidade SI para energia é o joule, J, em homenagem a James Joule (1818-1889), um cientista britâJ.Uco que 

investigott trabalho e calor: 1 J = 1 kg m 2 
/ s2

• Uma massa de 2 kg movendo-se à velocidade de 1 m/ s possui energia 
cinética de 1 J: 

Ee =! 111v2 =~ (2 kg)(l m/s)2 = 1 kg m
2
/s2= 1 J 

Um joule não é uma quantidade grande de energia. Normalmente usaremos quilojoules (kJ) ao abordarmos as 
energias associadas com as reações químicas. 

Tradicíonalmente, as variações de energia que acompanham reações químicas têm sido expressas em calorias, 
uma unidade fora dos padrões do SI que ainda é amplamente utilizada em química, biologia e bioquímica. Un1a 
caloria (cal) foi originalmente definida como a quantidade de energia necessária para elevar a temperatura de 1 g 
de água de 14,5 "C para 15,5 "C. Atualmente a de fuumos e1n termos de joule: 

1 cal = 4,184 J (exatos) 

A unidade de energia relacionada utilizada em nutrição é a Caloria nutricionaJ 
(note que essa unidade começa com letra maiúscula): 1 Cal = 1.000 cal = 1 kcal. 

Sistema e vizinhanças 
Quando utilizamos a termodinâmica para analisar mudanças de energia, 

focalizan1os nossa atenção em uma parte do universo limitada e bem-definida. 
A parte que selecionamos para estudar é chamada sistema; todo o res to é cha
n1ado vizinhança. Quando estudamos a variação de energia que acompanha 
uma reação química em laboratório, os químicos normalmente constroem um 
sistema. O recipiente e tudo além dele são considerados vizinhança. Os siste
mas que podemos estudar mais facilmente são chamados siste111as fechados. Um 
sistema fechado pode trocar energia sem se importar com suas vizinhanças. 
Por exemplo, considere uma mistura de gás hidrogênio, H 21 e gás oxigênio, 0 21 
em um cilindro, como ilustrado na Figura 5.3. O sistema nesse caso é apenas o 
hidrogênio e o oxigênio; o cilindro, o êmbolo, e tudo além deles (incluindo 
nós) são as vizinhanças. Se o hidrogênio e o oxigênio reagem para formar 
água, libera-se energia: 

Figura 5.3 Os gases hidrogênio e 
oxigênio em um cilindro. Se 
estivermos interessados apenas em 
suas propriedades, os gases são o 
sistema, e o cilindro e o êmbolo, 
partes da vizinhança. 
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Apesar da forma química dos átomos de hidrogênio e oxigênio no sistema ser alterada por essa reação, o siste
ma não perdeu ou ganhou massa; ele não troca matéria com sua vizinhar1ça. E11tretanto, ele troca energia com ela 
na forma de trabalho e calor. Essas são grandezas que poden1os n1edir, como veremos a seguir. 

A transferência de energia: trabalho e calor 
A Figura 5.1 ilustra duas das maneiras mais comuns em que experimentamos variações de energia no dia-a-dia. 

Na Figura 5.1 (a) a energia é trar1sferida da raquete de tênis para a bola, mudando a direção e a velocidade.do movi
mento da bola. Na Figura 5.1 (b) a energia é transferida na forma de calor. Assim, a energia é transferida de duas 
mane.iras gerais: para causar o movimento de um objeto contra uma força ou para causar uma m.udança de tempe
ratura. 

Força é qualquer tipo de tração ou compressão exercida em um objeto. Como vimos na Figura 5.2, a força da 
gravidade "puxa" uma bicicleta do topo da colina para sua base. A força eletrostática "puxa" cargas contrárias 
umas contra as outras ou "empurra" cargas iguais para longe umas das outras. A energia utilizada para fazer um 
objeto se mover contra uma força é chamada trabalho. O traball10, tv, que realizamos ao n1over objetos contra uma 
força se iguala ao produto da força, F, e à distância, d, pela qual o objeto é movido: 

lV = F X d (5.3) 

Dessa forma, realizamos trabalho quando levantamos um objeto contra a força da gravidade ou quarldo apro
ximamos duas cargas iguais. Se definirmos o objeto como o sistema, nós - como parte do sistema - estamos reali
zando trabalho naquele sistema, transferindo energia para ele. 

A outra forma em que a energia é transferida é na forma de calor. Calor é a energia transferida de um objeto 
mais quente para um objeto mais frio. Uma reação de combustão, como a queima de gás natural ilustrada na Fi
gura 5.1 (b), libera a energia química acumulada nas moléculas do combustível na forma de calor. OllD (Seção 3.2) 
O calor eleva a temperatura dos objetos vizin11os. Se definirmos a reação como o sistema e todo o resto como a vizi
nhança, a energia em forma de calor será trans ferida do sis tema para a vizinhança. 

Movimento da água 
para as partes mais 
altas da árvore 

Figura 5 .4 A água move-se do 
solo para as partes mais aftas. 

COMO FAZER 5. 1 

O movimento da água do solo através do tronco para os galhos mais altos de uma 
árvore, como ilustrado na Figura 5.4, é um in1portante processo biológico. (a) Que 
parte do sistema, se houver, sofre uma variação na energia potencial? (b) Há traba
lho realizado no processo? 

Solução 

Análise: o objetivo aqui é associar movimentos de matéria com variações na energia 
potencial e realização de trabalho. 

Planejamento: precisamos identificar as partes da Figura 5.4 que muda1n de lugar 
ou que parecem ter causado uma variação na energia de alguma outra parte. Em 
segundo lugar, temos de perguntar se a mudança de lugar envolve mudança em 
energia potencial. Finalmente, essa mudança em energia potencial significa que 
um trabaJho foi realizado? 

Resolução: (a) A água muda de lugar q uando se move do solo para a parte mais 
alta da árvore. Ela subiu contra a força da gravidade. Isso quer dizer que a energia 
potencial da água mudou. 

(b ) Lembre-se de que trabalho é o movunento de uma n1assa através de uma dis
tância contra uma força oposta. Ao levar a água do solo para seus galhos mais al
tos, a planta reaLiza trabalho, do mesmo modo que você o estaria realizando se 
erguesse unia quantidade equivalente de água em um recipiente do chão a uma 
altura qualquer. Como a planta realiza esse trabalho é um assunto interessante . , 
por siso. 

Conferência: identificamos uma mudança positiva na energia potencial da água 
como trabalho realizado, o que é a correta relação. 
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PRATIQUE 

Qual dos seguintes itens envolve maior variação na energia potencial? (a) Uni 
objeto de 50 kg é jogado ao chão de uma a 1 tura de 8 m. (b) Um objeto de 20 kg é 
elevado do chão a uma a ltura de 20 m. 

Respostns: A magnitude da variação na energia potencial é a mesma em 
cada caso, 111gti.l1. 1 No entanto, o sinal dessa variação é negativo em (a) e posi
tivo em (b). 

Podemos agora fornecer uma definição mais precisa para energia: energia 
é a capacidade de realizar trabalho 011 transferir calor. Terminaremos esta seção com 
mais um exemplo que ilustra alguns dos conceitos de energia que abordamos 
até aqui. Imagine uma bola de argila de modelar, que definiremos como o sis
ten1a. Se a levantarmos até o topo de um muro, como mostrado na Figura 5.5 
(a), estaremos realizando trabalho contra a força da gravidade. A energia que 
transferimos para a bola ao realizarmos o trabalho aumenta sua energia poten
cial porque a bola está agora a uma altura maior. Se a bola cair do n1uro, como 
na Figura 5.5 (b), sua velocidade para baixo aumenta à medida que s ua energia 
potencial é convertida em energia cinética. Quando a bola de argila toca o chão 
(Figura 5.5 (e)), ela pára de se movim.entar e sua energia cinética vai a zero. 
Parte da energia cinética é utilizada para reaUzar o trabalho de esmagar a bola; 
o resto é dissipado para a vizinhança como calor durante a colisão com o solo. 
A contabilidade das diversas transferências de energia entre o sistema e a vizi
nhança como trabalho e calor é o foco da Seção 5.2. 

COMO FAZER 5.2 

Um jogador de boliche levanta uma bola de boliche de 5,4 kg do solo a uma al
tura de 1,6 m (5,2 pés) e a joga de volta ao chão. (a) O que acontece com a ener
gia potencial da bola de boliche ao ser levantada do solo? (b) Qual a 
quantidade de trabalho, em J, usada para levantar a bola? (e) Depois que a 
bola é jogada de volta ao chão, ela ganha energia cin.ética. Se imaginarmos que 
todo o trabalho do item (b) é convertido em energia cinética no momento do 
impacto com o solo, qual é a velocidade da bola no mon1ento do impacto? 
(Nota: força relativa à gravidade é F = 111 x g, onde 111 é a n1assa do objeto e g, a 
constante gravitacionaJ; g = 9,8 m/s2

.) 

Solução 

Análise: p recisamos relacionar a energia potencial da bola de boliche à sua 
posição relativa ao solo. Em segujda, precisamos estabelecer a re lação entre 
trabalho e variação na energia potencial da bola. Finalmente, precisan1os rela
cionar a variação na ene.rgia potencial quando a bola é jogada com a energia 
cinética obtida pela bola. 

Planeja mento: podemos calcular o trabalho realizado ao se levantar a bola 
utilizando a relação lU = F x d. Podemos empregar a Equação 5.1 para calcu
larmos a energia cinética da bola no momento do impacto e, a partir dela, ave
locidade v. 

Resolução: (a) Con10 a bola de boliche é elevada a uma altura maior acima do 
solo, sua energia potencial aumenta. Há mais energia acumulada na bola a 
uma altura maior do que a uma altura menor. (b) A bola tem nlassa de5,4 kge 
é elevada a uma distância de 1,6 m. Para calcular o trabalho realizado para se 
elevar a bola, utilizamos a Equação 5.3 e F = 111 x g para a força devida à gravi
dade: 

1v = F x d= n1 xg x d= (5,4 kg)(9,8 m /s2)(1,6 in) = 85 kg m~/s2 = 85 J 

(a) 

(b) 

(c) 

Figura 5.5 Uma bola de argila 
pode ser usada para mostrar as 
interconversões energéticas. 
(a) Em cima do muro, a bola tem 
energia potencial re lacionada à 
g ravidade. (b) À medida que a 
bola cai, sua energia potencial é 
convertida em energia cinética. 
(c) Quando a bola toca o chão, 
parte da energia cinética é usada 
para realizar trabalho amassando a 
bola; o resto é liberado como calor. 

1 O sim bolo l!. é normalmente usado para denotar variação. Por exen1plo, uma variação da altura pode ser representada por l!.h. 
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Desse modo, o jogador de boliche realizou um trabalho de 85 J para elevar a bola a uma altura de 1,6 m. (e) Quando a 
bola é jogada ao solo, sua energia potencial é convertida em energia cinética. No momento do impacto, suponhan1os 
que a energia cinética seja igual ao trabalho realizado no item (b), 85 J. Assim, a velocidade v no impacto tem de ter o 
valor de tal forma que: 

E, = ~ n1v2 = 85 J = 85 kg m 
2 

/ s
2 

Podemos agora resolver essa equação para v: 

vz = (2E') = (2(85 ~g m 2/s2) ) = 31,5 n12/s2 
111 !:>,4 kg 

v = ~31,5 m ~s2 = 5,6 m / s 

Conferência: deve ser realizado trabalho no item (b) para aumentar a energia potencial da bola, o que está de acordo 
com nossas experiências. As unidades resolvem-se con10 deveriam também, nos cá.lculos tanto do item (b) quanto do 
item (c). O trabalho está em unidadesdeJ ea velocidade de m / s. No item (c) usamos um dígito adicional no cálculo in
termediário envolvendo a raíz quadrada, mas fornecemos o va.lor final com apenas dois algarismos s ignificativos, 
como apropriado. Uma velocidade de 1 m/ s é aproximadamente 2 mph; logo, a bola de boliche tem uma velocidade 
maior do que 10 mph no momento do impacto. 

PRATIQUE 

Qua.J éa energia cinética, em J, de (a) un1 átomo de ar movendo-se a uma velocidadede650m/ s; (b) um molde átomos 
de ar movendo-se a uma velocidade de 650 m / s? 

Respostas: (a) 1,4 x 10-2t1 J; (b) 8,4x103 
}. 

5.2 A primeira lei da termodinâmica 

Verificamos que a energia potencial de um sistema pode ser convertida en1 energia cinética, e vice-versa. Vi
mos também que a energia pod.e ser transferida do sistema para sua vizinhança e da vizinhança de volta ao sistema 
nas formas de traball10 e de calor. Em geral, a energia pode ser convertida de uma forn1a para outra, podendo ser 
transferida de uma parte do universo para outra. Nossa tarefa é compreender como as variações de energia de ca
lor ou de trabalho podem ocorrer entre um sistema e sua vizinhança. Começamos com uma das mais importantes 
observações da ciência: energia não pode ser criada nem destrwda. Essa verdade universal, conhecida como a pri
meira lei da termodinâmica, pode ser resumida pela simples afirmativa: A energia é conseroada. Qualquer energia 
perdida pelo sistema tem de ser aproveitada pela vizinl1ai1ça, e vice-versa. Para aplicarmos a primeira lei quantita
tivamente, devemos primeiro definir mais precisamente a energia de um sistema. 

' "' AE < O 
~ 

AE > O 

:::: ·-

Figura 5.6 Um sistema composto 
de H2(g) e 0 2(g) tem mais energia 
interna que um sistema composto 
de H20(0. O sistema perde energia 
(Af < O) quando H2 e 0 2 são 
convertidos em H20. Ele ganha 
energia (Af > O) quando H20 se 
decompõe em H2 e 0 2• 

Energia interna 

Utilizaremos a primeira lei da termodinâmica para analisarmos variações 
de energia de sistemas químicos. Para tanto, devemos considerar todas as fon
tes de energia cinética e potencial no sistema. A energia interna do sistema é a 
soma de toda a energia cinética e potencial de todos os componentes do siste
ma. Para o sistema da Figura 5.3, por exemplo, a energia interna inclui os des
locamentos das moléculas de H2 e 0 2 pelo espaço, suas rotações e vibrações 
internas. Também inclui as energias do núcleo de cada átomo e dos elétrons 
constjtulntes. Representamos a energia interna com o símbolo E. Geralmente 
não sabe.mos o valor numérico real de E. O que esperamos saber, no entanto, é 
t:.E (lê-se: 'delta E'), a variação em E que acompanha uma mudança no siste1na. 

Imagine que iniciamos um sistema com uma energia interna inicial, EinldaJ· O sis
tema sofre uma mudança, que pode envolver traba1J10 sendo realizado ou ca lor 
sendo transferido. Após a mudança, a energia interna final do sistema é E linai· 

Definimos a variação na energia interna, A.E, como a diferença entre E r;0 , 1 e EiniciaJ· 

[5.4) 

Não precisamos necessariamente saber os valores reais de E 611ai ou E inidal 

para o sistema. Para aplicarmos a primeira lei da termodinâmica, precisamos 
apenas do valor de t:.E. 
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Grandezas termodinâmicas como ti.E têm três partes: um número e uma unidade que juntas informam a mag
nitude da n1udança, e um sinal que informa o sentido. Um valor positivo para ti.E ocorre quando EfiNl1 > Einlcial' indi
cando que o sistema ganhou energia de sua vizinhança. Um valor negativo para ti.E é obtido quando Er.n.il < Einictal• 

indicando que o sistema perdeu energia para sua vizinhança. 
Em uma reação química, o estado inicial do siste ma refere-se aos reagentes, e o estado final refere-se aos pro

dutos. Quando o hidrogênio e o oxigênio formam a água, o s is tema perde energia para a vizinhança na forma de 
calor. E1n razão de o calor ser dispendido do sistema, a energia interna dos produtos é m enor que a dos regentes, e 
o ti.E para o processo é negativo. Assim, o dingrnrna de energia na Figura 5.6 mostra que a energia interna da mistura 
de H 2 e 0 2 é maior do que a de H20. 

A relação de t:.E a calor e a trabalho 
Corno vimos na Seção 5.1, qualquer sistema pode trocar energia com s ua vizinhança na forma de calo r ou na 

forma de trabalho. A energia interna de uma sistema muda em magnitude quando calor é adicionado ou removido 
do sistema ou quando trabalho é realizado nele ou por ele. Podemos utilizar 
essas idéias para escrever uma expressão algébrica útil da pritneira lei da ter
modinâmica. Quando um sistema sofre qualquer mudança química ou física, 
a variação obtida em sua energia interna, ti.E, é dada pelo calor adicionado ou li
berado do sis tema, q, mais o trabalho realizado pelo ou no sistema, 10: 

t:.E = q + 10 [5.5] 

Nossas experiências cotidi.anas nos mostra m que quando calor é adicionado 
ao sistema ou b·abalho é realizado por ele, sua energia interna aumenta. Quan
do calor é transferido da vizinhança para o sistema, q tem valor positivo. Do 
m esmo modo, quando trabalho é realizado no sistema pela vizinhança, iu tem 
valor positivo (Figura 5.7). Antagonicamente, tanto o calor dispendido pelo sis
tema paTa a vizinhança con10 o calor realizado pelo sistema na vizinhança têm 
valores negativos, quer dizer, eles diminuem a energia interna do sistema. A re
lação entre os sinais de q e 1u e o sinal de ti.E são apresentados na Tabela 5.1.2 

TABELA 5.1 Convenções de sinais uti lizados e a relação entre q, w e !lE 

Convenção de sin al para q S inal de llE = q + TU 

q > O: o calor é transferido da vizinhança para o sistema q > O e Tu > O: !!.E > O 

Sistema 

CaJorq >0 

â.E>O 
Vizinhança 

Fig u ra 5.7 O calor, q, absorvido 
pelo sistema e o trabalho, w, 
realizado no sistema são grandezas 
positivas. Ambos servem para 
aumentar a energia interna, E, do 
sistema: !!.E= q + w. 

q < O: o calor é transferido do sistema para a vizinhança q >O e 10 <O: o sinal de ti.E depende dos valores absolutos 
de q e deiv 

Convenção de sin al para TU 

UJ > O: o trabalho é realizado pela vizinhança no sistema 

tv < O: o trabalho é realizado pelo sistema na vizinhança 

COMO FAZER 5.3 

q <O e w >O: o sinal de óE depende dos valores absolutos 
de q e de to 

q < O e 10 < O: ti.E < O 

Os gases hidrogênio e oxigênio, no cilindro ilustrado na Figura 5.3, são queima-
dos. Enquanto a reação ocorre, o sistema perde 1.150 J de calor para a vizinhança. ~ FILME 
A reação faz tam.bém com que o êmbolo suba à medida que os gases quentes se Formação da água 
expandem. O gás em expansão realiza 480 J de trabalho na vizinhança à medida 
que pressiona a atniosfera. Qua l é a mudança na energia interna do sistema? 

Solução O calor é transferido do sistema para a vizinhança, e trabalho é realizado 
pelo sistema na vizinhança. A partir das convenções de sinal para q e u1 (Tabela5.1), 
vemos que tanto q quanto 1v são negativos: q = - 1.150 J e iV = -480 J. Podemos 
calcular a mudança na energia interna, óE, utilizando a Equação 5.5: 

2 A. Equação 5.5 é, às vezes, escrita t:.E = q-1u. Quando escrita de outro modo, o trabalho feito pelo sistema na vizinhança é definido 
con10 positivo. Esta convenção é usada em partículas, em muitas aplicações de engenharia, que foca o traba.lho realizado pela 
máquina nas vizinhanças. 
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ôE = q + w = (-1.150 J) + (-480 D =-1.630 J 
Vemos que l.630 J de energia foram transferidos do sistema para a vizinhança, pa.rte em forma de calor e parte em for
ma de trabalho realizado na vizinhança. 

PRATIQUE 

Calcule a variação da energia interna do sistema. para u.m processo no qu.al ele absorve 140 J de calor da v.izinhança e 
realiza 85 J de trabalho na vizinhança. 
Resposta: +55 J 

Processos endotérmicos e exotérmicos 
Processos que ocorrem. com absorção de calor pelo sistema são chamados endotérmicos. (Endo- é um prefixo 

que significa 'para dentro'.) Durante um processo endotérmico, co1no a fusão do gelo, o calor flui da vizinhança 
pnra dentro do sistema. Se nós, como partes da vizinhança, tocarmos o recipiente no qual o gelo está derretendo, ele 
nos passa a sensação de frio porque o ca lor passou de nossas mãos para o recipiente. 

FILME 
Reação da termita 

ATIVIDADE 
Dissolução do nitrato de 
amônio 

Funções de estado 

Um processo no qual o sistema em ite calor é chamado exotérmico. (Exo- é 
um prefixo que significa 'para fora '.) Durante u.m processo exotérmico, como a 
combustão da gasolina, o calor flui para fora do sistema em direção à sua vizi
nhança. A Figura 5.8 mostra d ois o utros exemplos de reações químicas, un1a 
endotérmica e a outra altamente exotérmica. Note que no processo endotérmi
co n1ostrado na Figura 5.8 (a) a temperatura no béquer diminui. Nesse caso, o 
'siste ma' são os reagentes quimices. A solução na qual eles estão dissolvidos é 
parte da vizinhança. O calor flui da solução, com o parte da vizinhança, para os 
reagentes à medida que os produtos são formados, fazendo a temperatura da 
solução cair. 

Apesar de normalm ente não haver um meio de saber o valor preciso da energia inte1na de um sisten1a, há um 
valor fixo para certo quadro d e cond ições. As cond ições que influenciam a energia interna incluem a temperatura e 
a pressão. Além disso, a energia interna total de um sis tema é proporcional à quantidade total de inatéria no s iste
ma, urna vez que a energia é uma propriedade extensiva. CD> (Seção 1.3) 

Suponha que d efinimos nosso sistema com 50 g de água a 25 ºC, como na Figura 5.9. O sistema poderia ter che
gado a esse estado através do resfriamento d e 50 g de água à 100 ºC ou pela fusão d.e 50 g de gelo e, subseqüente
mente, o aquecimento da água a 25 ºC. A energia interna da água a 25 ºC é a mesma em ambos os casos. A energia 
interna é um exemplo da função de estado, uma propriedad e de um sis ten1a determinada pela especificação de 
sua condição ou seu estado (em te rmos de temperatura, pressão, localização etc.). O valor dn função de estndo depende 
11nicn111e11te de sun nt11nl condição, e 11fio do histórico específico dn an1ostrn. Uma vez q ue E é tuna função d e estado, ó.E de
pende tão-somente dos estados inicial e final do sistema, e não de como a mudança ocorre. 

Uma analogia pode explicar a diferença entre grand ezas que são funções de estado e as que não são. Imagine 
que você está fazendo uma viagem de Chicago para Denver. Chicago está a 596 pés acima do nível d.o mar; Denver 
está a 5.280 pés acima do nível do mar. Não importa o caminho que você escolha, a mudança na a l.titude será d e 

Figura 5.8 (a) Quando tiocianato 
de amônio hidróxido de bário 
octahidratado são misturados à 
temperatura ambiente, ocorre uma 
reação endotérmica: 2NH.SCN(s) + 
Ba(OH)2 • 8H20 (s) Ba(SCN)2(oq) 
+ 2NH3(oq) + 1 OH20 (/). Como 
resultado, a temperatura do sistema 
cai de aproximadamente 20 ºC para 
- 9 ºC. (b) A reação de alumínio em pó 
com Fe20 3 (a reação da termita) é 
altamente exotérmica. A reação ocorre 
violentamente para formar Al 20 3 e 
ferro fundido: 2Al(s) + 
Fe20 3(S) Al20 3(S) + 2Fe(/). 

(a) (b) 
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Resfriamento Aquecimento 

o • o 

Figura 5.9 A energia interna, 
uma função de estado, depende 
apenas do estado atual do sistema, 
e não do caminho pelo qual o 
sistema chegou àquele estado. 
A energia interna de 50 g de água 
a 25 ºC é a mesma do que se a 
água fosse resfriada de uma 
temperatura mais alta para 25 ºC 
ou se fosse obtida fundindo-se 
50 g de gelo e em seguida 
esquentando-a a 25°C. 

4.684 pés. A distância que você viaja, no entanto, dependerá da rota que escolheu. A altitude é ai1áloga a uma fun
ção de estado porque a mudança na altitude é independente do caminho trilhado. A distânci.a viajada não é uma 
função de estado. 

Algun1as grandezas tern1odinâmicas, como tiE, são funções de estado. 
Outras, como q e 1u, não são. Apesar de M = q + ru ser uma função de estado, as 
quantidades específicas de calor e trabalho produzidas durante certa mudan
ça do estado do sistema depende da forma pela qual a mudança é efetuada, do 

ANIMAÇÃO 
Trabalho de expansão 
de um gás 

mesmo modo que a escolha da rota entre Chjcago e Denver. Mesmo que os valores individuais de q e iu não sejam 
funções de estado, sua soma é; se a mudança do curso de um estado inicial para um final aumenta o valor de q, ela 
também diminuirá o valor de w exatamente na quantidade, e assim por diante. 

Podemos ilustrar esse princípio com o exemplo mostrado na Figura 5.10, na qual consideramos duas formas 
possíveis de descarregar uma pilha de lanterna à temperah.1ra constante. Se a pilha e11tra em curto-circuito através 
de uma bobiJ1a de fios, nenhum trabalho é executado porque nada é movido contra uma força. Toda a energia da 
pilha é perdida na forma de calor. (A bobina de fios se aquecerá e liberará calor para o ar da vizinhança.) Por outro 
lado, se a bateria é utilizada para fazer tun pequeno motor girar, a descarga da pilha produz calor. Parte do calor 
também será liberada, apesar de não ser em tanta quantidade como no caso da pilha ao entrar em curto-circuito. As 
magrutudes de q e 1u são diferentes para esses dois casos. Se os estados illicial e final da bateria forem idênticos em 
ambos os casos, no entanto, tiE = q + 1v deve ser o mesmo nos dois casos porque tiE é uma função de estado. 

5. 3 Entalpia 

As mudanças químicas podem resultar na liberação ou absorção de calor, como ilustrado na Figtua 5.8. Elas 
também podem provocar a realização de trabalho, tanto no próprio sistema como no siste1na na vizinhança. A re
lação entre mudança química e trabalho elétrico é importante; vamos abordá-la com detalhes no Capítulo 20 -

Bateria carregada 

Calor 

1 

1 Calor 

t 
Trabalho 

! 
Bateria descarregada 

T Energia 
tlE dispendida l pela bateria 

Figura 5.1 O A quantidade de 
calor e trabalho transferidos entre 
o sistema e a vizinhança depende 
do modo pelo qual o sistema vai 
de um estado a outro. (a) Uma 
pilha conectada por um fio perde 
energia para a vizinhança na forma 
de calor; nenhum trabalho é 
realizado. (b) A pilha descarregada 
através de um motor dispende 
energia na forma de trabalho (para 
fazer o ventilador rodar) bem 
como na forma de calor. O valor 
de 6E é o mesmo para ambos os 
processos, mas o valor de q e de w 
são diferentes. 
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Eletroquímica. Mais comumente, no entanto, a única forma de traballio produzido pela mudança química é o tra
balho mecânico. Normalmente realizamos reações no laboratório à pressão (atmosférica) constante. Sob essas cir
cunstâncias o traball10 mecânico ocorre quando um gás é produzido ou consumido na reação. Considere, por 
exemplo, a reação do zinco metálico com uma solução de ácido clorídrico: 

[5.6) 

Se realizarmos essa reação na capela de gases em uma proveta aberta, podemos ver a evolução do gás hidrogê
nio, mas pode não ser óbvio que seja realizado trabalho. Todavia, o gás hidrogênio produzi.do tem de se expandir 

ANIMAÇÃO 
Mudanças de Estado 

contra a ahnosfera existente. Podemos ver isso com mais clareza ao conduzir
mos a reação em um recipiente fechado à pressão constante, como ilustrado na 
Figura 5.] 1. Neste aparelho, o êmbolo sobe ou desce para manter uma pressão 
constante no recipiente da reação. Se assumirmos, para simplificação, que o 
êmbolo não tem peso, a pressão no aparelho é a mesma do exterior, ou seja, 
pressão atmosférica normal. À medida que a reação ocorre, forma-se gás H2 e o 

êmbolo sobe. O gás dentro do balão está dessa forma, realizando trabalho na vizinhança ao levantar o êmbolo con
tra a força da pressão atrnosférica que o pressiona para baixo. Este tipo de trabalho é chamado trabalho de pressão 
x volume (ou trabalho PV). Quando a pressão é constante, como em nosso exemplo, o trabalho de pressão x volu

me é dado por: 

1u=-P 6V [5.7) 

onde 6 V representa a variação no volume. Quando a mudança no volume é positiva, como em nosso exemplo, o 
trabalho realizado pelo sistema é negativo. fsto é, o trabalho é realizado pelo sistema na vizinhança. O quadro "Um 
olhar n1ais a tento" abordará o trabalho de pressão x volume mais detalhadamente, mas tudo o que você precisa sa
ber agora é a Equação 5.7, que se a.plica a processos que ocorrem à pressão constante. Abordaremos de maneira 
mais abrangente as propriedades dos gases no Capítulo 10. 

A função termodinârnjca chamada entalpia (da palavra grega enthalpei11, que significa 'aquecer') responde 
pelo fluxo de calor nas mudanças químicas que ocorrem à pressão constante quando nenhuma forma de trabalho é 
realizada a não ser trabalho PV. 

A entalpia, que representamos pelo símbolo H, é igual à energia i11terna n1ais o produto da pressão pelo volu
me do sistema: 

H= E+ PV 

A entalpia é wna função de estado porque a energia interna, a pressão e o volume o são tambén1. 
Agora suponha que uma mudança ocorra à pressão constru1te. Então: 

Figura 5 .11 (a) A reação de zinco 
metálico com ácido clorídrico é 
conduzida à pressão constante. 
A pressão no frasco de reação é igual à 
pressão atmosférica. (b) Quando o 
zinco é adicionado à solução ácida, o 
gás hidrogênio é líberado. Ele realiza 
trabalho na vizinhança, levantando o 
êmbolo contra a pressão atmosférica 
para manter a pressão constante 
dentro do frasco de reação. Zn 

6H =ô(E +PV) 

CásH2 
atn1osfera 
original 

[5.8] 

[5.9j 

Solução de HCJ Soluç~o de HCl 

(a) (b) 
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Isto é, a variação na entalpia é dada pela variação da energia interna mais o 
produto da pressão constante pela variação de volume. O trabalho de expan
são de um gás é dado por iv = - P A V, logo podemos substituir-TV por P A V na 
Equação 5.9. Além djsso, a partir da Equação 5.5 podemos substituir q + 1v por 
!!>E, fornecendo para AH 

Af{ = l:!.E + P !:!.V= qp+ lv - 1v = qp [5.10] 

onde o subscrito P no calor, q, enfatiza variações à pressão constante. A varia
ção d.e entalpia, portanto, é igual ao calor obtido ou dispendido à pressão co11s
tante. Como qr é algo gue podemos meclir ou calcular rapidamente e uma vez 
que muitas das mudanças químicas de nosso interesse ocorrem à pressão 
constante, a entalpia é uma função mais útil do que a energia interna. Para a 
maioria das reações, a diferença entre o l:!.H e o l:!.E. é pequena porque P 6 V é pe
queno. 

Quando l:!.H é positivo (ou seja, quando qP é positivo), o sistema ganhou ca
lor da vizinhança (Tabela 5.1), caracterizando-se um processo endotérmico. 
Quando Afí é negativo, o sistema liberou calor para a vizinhança, caracterizan
do-se um processo exotérmico. Esses casos estão representados na Figura 5.12. 
Uma vez que H é tuna função de estado, AH (que é igual a qP) depende apenas 
dos estados inicial e final do sistema, e não de como a variação ocorre. A pri
meira vista essa afirmativa pode parecer contradizer nossa abordagem na Se
ção 5.2, onde dissemos que q não é uma função de estado. Entretanto, i1ão há 
contradição porque a relação entre 6H e calor têm a limitação peculiar da pres
são constante. 

Vizinhança 

Sistema 

Ml > O 
Endotérmico 

Vizin hança 

Sistema 

Ml < O 
Exotérmico 

Calor 

Figura 5.12 (a) Se o sistema 
absorve calor, õH será positivo (ô.H > 
O). (b) Se o sistema perde calor, ôH 
será negativo (6H < O). 

Um olhar mais de perto Energia, entalpia e trabalho PV 

Em química estamos interessados principalmente em dois 
tipos de trabalho: o elétrico eo mecânico, realizados pela ex
pansão de gases. Focalizaremos aqui apenas o último, cha
mado pressão - volume, ou trabalho PV. Os gases em 
expansão no cilindro de un1 motor de automóvel realizam 
trabalho PV no pistão; esse trabalho eventualmente mo
vi·menta as rodas. Os gases em expansão em um frasco de 
reação aberto realizam trabalho PV na atmosfera. Esse tra
baJho não realiza nada no sentido prático, mas temos de 
nos manter informados de todo trabalho, útil ou não, ao 
monitorarn1os as variações de energia de um sistema. 

lo1agine um gás confinado em um cilindro com um pistão 
móvel com área da seção transversal A (Figura 5.13). Uma 
força para baixo, F, age sobre o pistão. A pressão, P, no gás é a 
força por área: P = F/A. Suponhamos que o pistão tenha peso 
desprezível e que a única pressão atuando sobre ele seja a 
pressão at111osfiiricn relativa ao peso da atmosfera da Terra, a 
qual admitiremos ser constante. 

Considere que o gás no cilindro expanda-se, e o pistão 
desloque uma distância, t:J1. Da Equação 5.3, a quantidade de 
trabalho realizada pelo sistema é igual à rustância deslocada 
multiplicada pela força que atua sobre o pistão: 

Quantidade de trabalho= força x distância= F x t:Jz [5.11] 

Podemos reorganizar a definição de pressão, P = F/A, para 
F = P xA. Além russo, a variação de volume, ó V, resultante 
do movimento do pistão, é o produto da área da seção trans
versal do pistão pela rustãncia em que ele se movimenta: 
ô. V= A x t:Jt. Substituindo a Equação 5.11, temos: 

P=F/A 

1 
h1 

--~-~ _l 
- - Área da seção 

Estado transverSaJ = A 
inicial 

P=F/A 
... 

l ___ _ 

Estado 
final 

t 
Ll/J .6.V 

_J_ 
Variação de 

volun1e 

Figura 5.13 Um pistão em movimento realiza trabalho na 
vizinhança. A quantidade de trabalho realizada é w = -P ô. V. 

Quantidade de trabalho= F x 611 = P x A x ô.11 

=PxõV 

Como o sistema (gás confinado) está realizando trabalho 
na vizinhança, o sinal do trabalho é negativo: 

?O=-P .C.V [5.12] 
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Se o trabalho PV é o único que pode ser realizado, podemos 
substituir a Equação 5.12 na Equação 5.5 para fornecer: 

Ãf. = q+ro = q-PtiV (5.13J 
Quando a reação é realizada e1n um recipiente de volume 

constante (.6 V= O), o calor transferido é igual à variação da 
energia interna: 

LiE = qv (volume constante) [5.14] 

O índice inferior V indica que o volume é constante. 
A maioria das reações é re.alizada sob condições de pres

são constante. Nesse caso, a Equação 5.13 toma-se: 

.óE = q, - P .6 V ou 
qp = LiE + P fl V (pressão constante) [5.15) 

COMO FAZER 5.4 

Mas vemos, a parfu da Equação 5.9, q ue o lado direito da 
Equação 5.15 é justamente a variação de entalpia sob condi
ções de pressão constante. 

Resumindo, a variação na energia interna n1ede o calor 
obtido ou dispendido a volume constante; a variação de en
talpia mede o calor dispendido ou obtido à pressão constan
te. A diferença entre LiE e flH é a quantidade de trabalho PV 
realizado pelo sistema quando o processo ocorre à pressão 
constante, - P tiV. A variação de volume acompanhando 
muitas reações é próxima de zero, o que faz P flV e, conse
qüentemente, a diferença entre LiE e Mi ser pequena. Geral
n1entc, é satisfatório usar flH como uma meclida de variação 
de energia durante a maioria dos processos quín1icos. 

Indique o sinal da variação de entalpia, LiH, em cada um dos seguintes processos realizados sob pressão atmosférica e 
informe se o processo é endotérntico ou exotérntico: (a) tun cubo de gelo se derrete; (b) 1 g de butano (C4H1o) é queima
do én1 oxigênio suficiente para a completa combustão en1 COz e ~O; (c) uma bo]a de boliche cai de uma altura de 2,4 
metros em u1n baJde de areia. 

Solução 

Análise: nosso objetivo é determinar se óH em cada caso é positivo ou negativo. Para tal, temos de identificar o siste
ma corretamente. 

Planeja m en to: devemos supor que em cada caso o processo ocorra à pressão constante. A variação de entalpia, assim, 
é igual à quantidade de calor absorvido ou liberado en1 cada processo. Os processos nos quais o calor é absorvido são 
endotérmicos; os que liberam calor são exotérmicos. 

Resolução: no item (a) a água que produz o cubo de gelo é o sistema. O cubo de gelo absorve calor da vizinhança ao 
derreter, então qPé positivo e o processo, endotérmico. Em (b) o sistema é 1 g de butano e o oxigênio necessário para a 
sua combustão. A combustão de butano em oxigênio libera calor, de forma que q

1
,é negativo e o processo é exotérmico. 

No item (c) a bola de boliche é o sistema. Ela perde energia potencial quando cai de uma a ltura de 2,4 m em um balde 
de areia. Para onde foi a energia potencial? Primeiro ela se transforn1ou en1 energia cinética de movimento, mas, ao 
entrar em repouso na areia, a energia cinética de movimento da bola é convertida em calor, que é absorvido pela vizi
nhança da bola de boliche. Assim, q,, é negativo, e o processo, exotérmico. 

PRATIQUE 

Suponha que confinamos 1 g de butano e oxigênio suficiente para sua completa combustão em um cilindro como o da 
Figura 5.13. O cilindro é perfeitamente isolado, de modo que nenhum calor possa escapar para a vizinhança. Uma fa
ísca inicia a combustão do butano, que forma dióxido de carbono e vapor de água. Se utilizássemos esse instrumento 
para medir a variação de entalpia da reação, o êmbolo subiria, cairia ou permaneceria imóvel? 

Resposta: O êmbolo deve mover-se para manter uma pressão constante no cilindro. Uma vez que os produtos contêm 
mais moléculas de gás do que os reagentes, como mostrado pela equação balancea_da: 

o êmbolo subiria para dar espaço às moléculas adicionais de gás. Além disso, o calor é desprendido, fazendo com que 
o êmbolo suba para permitir a expat1são dos gases em razão do aumento da temperatura. 

5.4 Entalpias de reação 

Como õ.H = Hr.,,.11 - H ;nici•I' a variação de entalpia de uma reação química é dada pela entalpia dos produtos me
nos a entalpia dos reagentes: 

ATIVIDADE 
Entalpia de soluções 

Afi = H(produtos)-.H(reagentes) [5.16) 

A variação de entalpia que acompanha uma reação é chamada entalpia de 
reação ou simplesmente calor de rençiio, sendo algumas vezes escrita como tlH,, 
onde 'r' é uma abreviatura normalmente utilizada para 'reação'. 



(a) (b) 
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l llH <o 
(exotérmica) 

(e) 

Figura 5.14 (a) Uma vela é mantida próxima a um balão cheio com gá.s hidrogênio e gás oxigênio. (b) O H2(g) incendeia-se, 
reagindo com 0 2(g) para formar H20(g). A explosão resultante produz uma bola de chama amarela. O sistema fornece calor 
para a vizinhança. (c) O diagrama de entalpia para a reação. 

A con'lbustão do hidrogêrtio é mostrada na Figura 5.14. Quando a reação é controlada para que 2 mols de H2(g) 
se queimem para formar 2 mols de ~O(g) à pressão constante, o sistema libera 483,6 kJ de calor. Podemos resumir 
essa informação como: 

AH = - 483,6 kJ [5.17] 

O A.H é negativo, formando a reação exotérmica. Note que AH é indicado ao final da equação balanceada, sem 
mencionar ex'J>licitan1ente as quantidades de produtos químicos envolvidos. Em tais casos, os coeficientes na 
equação balanceada representam a quantidade de matéria de reagentes e produtos produzindo a variação de en
talpia associada. As eqtiações químicas balanceadas que mostram a variação de entalpia associada dessa forma são 
chamadas equações terrnoq11í111icas. 

A variação de entalpia que acompa1'lha u1na reação pode também ser representada em um diagran1a de entalpia 
como o mostrado na Figura 5.14 (c). Como a combustão de H 2(g) é exotérmica, a entalpia dos produtos na reação é 
mais baixa que a entalpia dos reagentes. A ental.pia do sistema é mais baixa após a reação porque a energia foi 
dispendida na forma de calor liberado para a vizinhança. 

A reação de hidrogênio com oxigênio é altan1ente exotérmica (A.H é negativo e tem um valor absoluto grande) e 
ocorre rapidamente depois de iniciada. Taniliém pode ocorrer com violência explosiva, como demo1'lStrado pelas de
sastrosas explosões do dirigível alemão Hindenburg, em 1937 (Figura 5.15), e do ônibus espacial Cltallenger, em 1986. 

As diretrizes a seguir são úteis quando são usados equações termoquímicas e diagramas de entalpia: 
1. A entalpia é 11n111 propriedade extensiva. Portanto, a n'lagnitude do A.H é diretamente proporcional à quantidade 

de reagente consumida no processo. Para a combustão do metano a formar dióxido de carbono e água liquida, 

Figura 5.15 A queima do dirigível 
Hindenburg, cujo interior continha 
hidrogênio, em Lakehurst, Nova 
Jersey, em maio de 193 7. Esta foto foi 
tirada apenas 22 segundos depois que 
a primeira explosão ocorreu. Essa 
tragédia levou à interrupção do uso do 
hidrogênio como gás flutuante em tais 
embarcações. Os pequenos dirigíveis 
da atualidade contêm hélio, que não é 
tão flutuante quanto o hidrogênio, 
porém não é inflamável. 
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por exemplo, são produzidos 890 kJ de calor quando 1 mo! de CH4 sofre combustão em um sistema à pres
são constante: 

[5.18] 

Como a combustão de 1 mol de CH4 com 2 mols de 0 2 libera 890 kJ de calor, a combustão de 2 mols de CH4 

coni 4 mol de 0 2 libera duas vezes mais calor, 1.780 kJ. 

COMO FAZER 5.5 

Qual quantidade de ca lor é liberada quando 4,50 g de gás metano são queimados em um sistema à pressão constante? 
(Use a informação fornecida na Equação 5.18.) 

Solução 

Análise: o objetivo é calcular o calor produzido quando un1a quantidade específica de gás metano sofre combustão. 

Planejamento: de acordo com a Equação 5.18, 890 kJ são produzidos quando 1 mol de CH4 é queimado à pressão 
constante (Mi= - 890 kJ). Podeinos tratar essa informação como uma relação estequiométrica: l mol de CH4 ~ -890 
k). Para utilizar essa relação, no entanto, temos de converter gra1nas de CH4 em quantidade de matéria de CH4 • 

Resolução: somando-se os pesos a tômicos do Cede 4H, temos que 1 molde CH4 = 16,0 g de Cl-14• Desse modo, pode
n1os utilizar os fatores de conversão apropriados para converter gramas de CH4 em quantidade de n1atéria de CH4 

para quilojoules: 

Calor= (4,50 CH,)(l 1nols de CH, )( -890 kJ ) = -250 kj 
g 16,0g CH4 l molde CH4 

Conferência: o sinal negativo indica que 250 kj são liberados pelo sistema para a vizinhança. 

PRATIQUE 

O peróxido de hidrogênio pode se decompor em água e oxigênio por meio da seguinte reação: 

2H20 2(/) 2H20(/) + 0 2(g) óH = -196 kj 

Calcule o valor de q quando 5,00 g de H20 2(/) se decompõem à pressão constante. 

Resposta: - 14,4 kJ 

2. A vnriaçiio de entalpia para 11111a reação é igual en1 valores absolutos, 111as oposta e111 sinais para o 11H da rençiio inver
sa. Por exemplo, quando a Equação 5.18 é invertida, o tlH para o processo é +890 kJ: 

] 

AH1= 
- 890 kJ 

AH2= 
890 kj 

t5 ' -----------

Figura 5.16 Inverter uma reação 
muda o sinal, mas não muda a 
magnitude da variação de entalpia: 
óH1 = - l!.H1• 

[5.19] 

Ao invertermos uma reação, invertemos os papéis dos produtos e dos 
reagentes; d esse m o do, os reagentes em tuna reação se tomam os produtos 
da reação inversa, e assim por diante. Tomando com o base a Equação 5.16, po
demos ver que a inversão d os produtos e reagentes leva ao mesmo valor abso
luto, mas a uma inversão no sinal d e Aff. Essa relação é representada para as 
equações 5.18 e 5.19 na Figura 5.16. 

3. A variação de entalpia para unia reação depende do estado dos reagentes e dos 
produtos. Se o produto da combustão do m etano (Equação 5.18) fosse 

H 20 gasoso em vez de H 20 líquido, o tlH seria -802 kJ no lugar de -890 
kJ. Menos calor estaria disponivel para ser transferido para a vizi
nhança porque a entalpia d e ~O(g) é maior que a de I-120 (/). Uma for
ma de se verificar isso é imaginar que o produto é inicialmente água 
líquida. A água líquida deve ser convertida em vapor de água, e a con
versão de 2 mols de H 20(/) para 2 mols d e HaO (g) é um processo endo
térmico que absorve 88 kJ: 

[5.20] 
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É importante especificar os estados dos reagentes e produtos em equações termoquímicas. Além disso, ge
ralmente admitiremos que reagentes e produtos estão à mesma temperatura, 25 "C, a não ser gue indicado 
de outra forma. 

Há várias situações em que é importante conhecer a variação de entalpia associada a um dado processo químico. 
Como veremos nas seções seguintes, Afir pode ser determinado diretamente pelo experimento ou calculado a par
tir das variações de entalpia conhecidas de outras reações, invocando a primeira lei da termodinâmica. 

Estratégias na química Usando a entalpia como um guia 

Se você segura um tijolo no ar e o larga, ele ca.irá à medida 
que a força da gravidade o puxar em direção à Terra. Um pro
cesso termodinamicamente favorável de acontecer, como a 
queda de um tijolo, é chamado processo espontâneo. 

Muitos processos químicos também são tern1odinamica
mente favoráveis, ou espontâneos. Por 'espontâneo' não 
queremos dizer que a reação formará produtos sem inter
venção. Esse pode ser o caso, mas geralmente alguma ener
gia tem de ser fornecida para se conseguir que o processo se 
inicie. A variação de energia em uma reação fornece unia in
dicação da probabilidade de a reação ser espontânea. A com
bustão de ~(g) e 0 2(g), por exemplo, é um processo 
altan1ente exotérmico: 

ô.H =-242 kJ 

O gás hidrogênio e o gás oxigênio podem coexistir indefi
nidamente em um volume sem ocorrer reação perceptível, 
como na .Figura 5.14 (a). Entretanto, uma vez iniciada, a 
energia é rapidamente transferida do sistema (os reagentes) 
para a vizinhança. À n1edida que a reação prossegue, gran
des quantidades de calor são liberadas, o que aumenta mui
to a temperatura dos reagentes e dos produtos. Assim, o 
sistema perde entalpia transferindo o calor para a vizinhan
ça. (Lembre-se da primeira lei da termodinân1ica: a energia 
total do sistema mais a da vizinhança não mudarão; a ener
gia é conservada.) 

Entretanto, a variação de entalpia não é o únjco fato a ser 
levado em consideração na espontaneidade das reações, 

5.5 Calorimetria 

nem é um guia perfeitamente seguro. Por exemplo, a fusão 
do gelo é um processo endotérmico: 

Mesmo esse processo sendo endotérn1ico, é espontâneo 
a temperaturas acima do ponto de congelan1ento da água 
(O "C). O processo reverso, o congelamento da água, é es
pontâneo a temperaturas abaixo d e O ºC. Portanto, sabem os 
que o gelo à temperatura ambiente se.fundirá e a água colo
cada em um congelador a -20 "C virará gelo; an1bos os pro
cessos são espontâneos, mesmo um sendo o inverso do 
outro. No Capítulo 19 abordaremos a espontaneidade dos 
processos de maneira mais completa. Veremos por que 
um processo pode ser espontâneo a ce.rta temperah1ra, 
mas não em outra, con10, nesse caso, para a transformação 
da água em gelo. 

Entretanto, apesar desses fatores complicadores, você 
deve prestar atenção às variações de entaJpia nas reações. 
Como observação geral, quando a variação de energia é 
grande, ela é o fator predominante na determinação da es
pontaneidade. Portanto, reações para as quais o t:..H é grande 
e negai ivo tendeo1 a ser espontâneas. Reações para as quais o 
ô.H é grande e positivo tendem a ser espontâneas no sentido 
inverso. Existem inúmeras maneiras pelas quais a entalpia 
de uma reação pode ser estimada; a partir dessas estimati
vas, a possibilidade de a reação ser termodinarnicamente fa
vorável pode ser prevista. 

O valor de 1).H pode ser determinado experimentalmente pela medida do fluxo de calor que acompanha uma 
reação à pressão constante. Quando o calor flui para dentro ou para fora de uma substância, a temperatura da 
substância varia. Experimentalmente, podemos determinar o fluxo de calor associado a uma reação química me
dindo a variação de temperatura produzida. A medição d o fluxo de calor é a calorimetria; o aparelho utilizado 
para medir o fluxo de calor chama-se calorímetro. 

Capacidade calorífica e calor específico 
Os objetos podem emitir ou absorver calor: o carvão incandescente emite calor na forma de energia radiante; 

uma bolsa de gelo absorve calor guando é colocada sobre um tornozelo jnchado. A emissão ou absorção de calor 
faz com que um objeto varie sua temperatura. A variação de temperatura ocorrida em um objeto quando ele absor
ve certa quantidade de energia é determinada por sua capacidade calorífica. A capacidade calorífica de um objeto 
é a quantidade de calor necessária para aumentar sua temperatura em 1K(ou1 ºC). Quanto maior a capacidade ca
lorífica, 01aior o calor necessário para produzir determinado aun1ento de temperatura. 

Para substâncias puras, a capacidade calorifica é geralmente dada para uma quantjdade específica de substân
cia. A capacidade calorífica de 1 molde substância é chamada s ua capacidad e calorífica molar. A capacidade calo-
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1.000 g H20(T) 

T= 15,S ºC 

+4,184J 
de calor 

1.000 g H20(/) 

T= 14,5 ºC 

Figura 5.17 O calor específico 
indica a quantidade de calor que 
deve ser fornecida a 1 g de certa 
substância para aumentar sua 
temperatura em 1 K (ou ºC). Os 
calores específicos podem variar 
ligeiramente com a temperatura, 
de forma que, para medidas 
exatas, a temperatura é 
especificada. Por exemplo, o 
calor específico da H20(/) a 14,SºC 
é 4, 184 J/g K; o fornecimento 
de 4, 184 J de calor aumenta a 
temperatura da água para 15,5 ºC. 
Essa quantidade de energia define 
a caloria: 1 cal = 4, 184 J. 

rilica de 1 g de substância é chamada cnpncidnde cnlorificn específica, ou 
simplesmente calor específico (Figma 5.17). O caJor específico de uma subs
tância pode ser determinado experimentalmente medindo-se a variação de 
temperatura, !:!.T, que uma massa conhecjda, n1, da substância sofre ao ganhar 
ou perder certa quantidade especifica de caJor, q: 

Cal dfi
. (quantidade de caJor transferido) 

orespe co=~~~~.;._~~~~~~~~~~~~~~~ 

(gramas da substância)x (variação da ten1peratura) 

'l ---- [5.21) 
Ili X AT 

Por exemplo, são necessários 209 J para aumentar a temperatura de 50,0 g 
de água em 1,00 K. Logo, o caJor específico da água é: 

Calor específico = 
209 J = 4,18 J 

(50,0 g)(l,00 K) g K 

Urna variação de temperatura em kelvins é igual em vaJor à variação de tem
peratura em graus Celsius: t.T em K = AT em ºC. - (Seção 1.4) Quando a amos
tra ganha calor (q positivo), a temperatura da amostra autnenta (óT positivo). 

Os caJores específicos de várias sttbstâncias são indicados na Tabela 5.2. 
Observe que o caJor específico da água líquida é tnaior do que o das outras 
substâncias relacionadas. 

TABELA 5.2 Calores específicos de algumas substâncias a 298 K 

Elementos Compos tos 

Substância Calor específico Substân cia Calor específico 
(J/g K) (J/g K) 

N1(g) 1,04 ~O(/) 4,18 

Al(s) 0,90 CH4(g) 2,20 

Fe(s) 0,45 C02(g) 0,84 

Hg(/) 0,14 CaC03(s) 0,82 

Por exemplo, ele é aproximadan1ente cinco vezes n1aior que o do alumínio metálico. O alto calor específico da 
água afeta o clima da Terra porque e le mantém as temperaturas dos oceanos relativamente resistentes às varia
ções. É também m uito importante para a manutenção de temperatura constante em nossos corpos, como será dis
cutido no quadro "A química e a vida", mais ao final deste capítulo. 

Podemos caJcular a quantidade de calor que uma substfu1cia ganhou ou perdeu utilizando seu calor específico 
junto com sua massa medida e a variação de temperatura. Ao reordenarmos a Equação 5.21, temos: 

q =(calor específico) x (gramas da substância) x AT [5.22) 

COMO FAZER 5.6 

(a) Qual a quantidade de calor necessária para aquecer 250 g de água (aproximadamente um copo) de 22 ºC (mais ou 
n1enos a temperatura ambiente) até aproximadan1enteseu ponto de ebulição, 98 "C? O calor especifico da água é 4,18 
J/g K. (b) Qual é a capacidade calorifica molar da água? 

Solução 

Análise: no item (a) temos de encontrar a quantidade total de calor necessária para aquecer a amostra de água. 
No ite1n (b) temos d e ca lcu lar a capacidade calorífica molar da água. 

Planejamento: sabemos a quantidade total de água e o calor especifico (isto é, a capacidade calorifica por grama) de 
água. Con1 isso e a variação total de ten1peratura envolvida, podemos calcular a quantidade de calor. 
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Resolução: a água sofre uma variação de temperatura de L\ T = 98 °C-22 °C = 76 ºC = 76 K. Usando a Equação 5.22, temos 

q =(calor específico da H20) x (gran1as de ~O) x llT 

= (4,18 J/g K.)(250 g)(76 K) = 7,9X101 J 
(b ) A capacidade calorífica molar é a capacidade calorífica de lmol de substância. Utilizando os pesos atômicos do hi
drogênio e do oxigênio, temos que 1 molde H 20 = 18,0 g de H 20. A partir do calor específico dado no item (a), temos: 

PRATIQUE 

Capacidade calorlfica molar = 4,18 J/g K (
18

,0 g) = 75,2 J/ mol K 
l mol 

(a) Grandes camadas de pedras são utilizadas em algtunas residências com aquecin1ento solar para a.rmazenar calor. 
Suponha que o calor especlfico das pedras seja 0,82)/g K. Calcule a quantidade de calor absorvido por 50,0 kg de pe
dras se sua temperatura aumentar 12 ºC. (b) Qual variação de temperatura essas pedras sofreriam se elas eotltissem 
450 kJ de calor? 

Respostas: (a) 4,9 x 105 J; (b) 11 K = 11 ºC de redução. 

Calorimetria a pressão constante 

/ Tennõmetro As técnicas e os equipamentos aplicados em calorimetria dependem da 
natureza do processo estudado. Para muitas reações, como as que ocorrem em 
solução, é fácil controlar a pressão para que t:i.H seja medido diretamente. 
(Lembre-se de que tlH = q

1
,.) Apesar de os calorímetros utilizados para traba

lhos altamente acurados serem instrumentos de precisão, um calorímetro bem 
simples, do tipo 'copo de isopor', como mostrado na Figura 5.18, é muito utili
zado em laboratórios de química geral para ilustrar os prinópios da calorime
tria. Uma vez que o calorímetro não é lacrado, a reação ocorre essencialmente 
sob a pressão constante da atmosfera. 

l • 
/Agitador de vidro 

/Tampa de cortiça 

'--...Dois copos de Styrofoan1® 
en1butidos juntos contendo 
os reagentes da solução 

Figura 5.18 Calorímetro de copo 
de café, no qual as reações 
ocorrem a pressão constante. 

Se supusermos que o calorímetro evita perfeitamente o ganho ou a perda 
de calor da solução para sua vizinhança, o calor obtido pela solução tem de ser 
produzido pela reação química sob estudo. Em outras palavras, o calor produ
zido pela reação, q,, é inteiramente absorvido pela solução; ele não escapa do 
calorímetro. (Supomos também que o próprio calorímetro não absorva calor. 
No caso do calorímetro de copo de isopor, essa é uma aproximação razoável 
porque o calorímetro tem condutividade térmica e capacidade calorífjca mui
to baixas.) Para uma reação exotérmica, o calor é 'dispendido' pela reação e 
'obtido' pela solução, portanto, a temperatura da solução sobe. O contrário 
ocorre para uma reação endotérmica. O calor absorvido pela solução, '1sntuç3ot é 
conseqüente1nente igual em valor absoluto e de sinal contrário a partir de 
q ,:'lsotuçJo =-q,. O valor de qS()lução é facilmente calculado a partir da massa da so
lução, de seu calor específico e da variação de temperatura: 

qsotuçJ<> =(calor específico da solução) x (gramas de solução) x 6.T = - q, fS.23] 

Para soluções aquosas diluídas, o calor especifico da solução será aproximadamente o mesmo da água, 4,18 J / g K. 
A Equação 5.23 possibilita o cálculo de q, a partir da variação de temperatura da solução na qual a reação ocorre. 

U.m aum.ento de temperatura (t:.T >O) significa que a reação é exotérmjca (q, < O). 

COMO FAZER 5.7 

Quando um aluno mistura 50 mLde1,0 mol/ Lde HCleSO mLde 1,0 mol/LdeNaOHem urn calorimetrodecopode 
isopor, a temperatura da solução resultante aumenta de 21,0 ºC para 27,5 ºC. Calcule a variação de entalpia para a rea
ção, s upondo que o calorímetro perde apenas uma quantidade desprezível de calor, que o volume total da solução é 
100 mL, que sua densidade é 1,0 g/mL e que seu calor específico é 4,18 J/g K. 

Solução 

Análise: precisamos calcular um calor de reação por mol, tendo sido dados aumento de temperattLra, quantidade de ma
téria envolvida e informações suficientes para calcular a capacidade calorlfica do sistema. 
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Planejamento: o calor total liberado pode ser calculado a partir da variação de ten1peratura, do volume da solução, de 
sua densidade e do calor especifico. 

Resolução: corno o volume total da solução é 100 mL, sua massa é (100 rnL)(l,O g/mL) = 100 g 
A variação de temperatura é: 

27 ,5 ''C - 21,0 "C = 6,5 "C = 6,5 .K 

Uma vez que a temperatura aumenta, a reação te.m de ser exotérmica: 

q, =- (calor específico da solução) x (gramas da solução) x t.T 

- (4,18 J/g K)(lOO g)(6,5 K) = - 2,7X103 J = - 2,7 kJ 
Como o processo ocorre a pressão constante, 

t.H = qP = - 2,7 kJ 
Para expressar a variação de entalpia em termos de quantidade de matéria, utilizamos o fato de que a quantidade de 
matéria de HCl e NaOH são dadas pelo produto dos respectivos volumes de solução (50 mL = 0,050 L) pelas concen
trações: 

(0,050 L)(l,O mol / L) = 0,050 mol 

Assim, a variação de entalpia por molde HCl (ou NaOH) é: 

.:ili = - 2,7 kJ / 0,050 mol = - 54 kJ /mo! 

Conferência: õH é negativo (exotérmico), o que é esperado para a reação de um ácido com uma base. A magnitude 
molar do calor liberado parece razoável. 

PRATIQUE 

Quando 50,0 mL de 0,100 mol/L de AgN03 e 50,0 mL de 0,100 mol/L de HCJ são misturados em um calorímetro à 
pressão constante, a temperatura da mistura aumenta de 22,30 ºCpara 23,11 ºC. O aumento de temperatura é provoca
do pela segiiinte reação: 

AgN03(aq) + HCl(aq) - -+ AgCl(s) + HN03(aq) 

Calcule õH para essa reação, supondo que a solução combinada tenha massa de 100,0 g e calor específico de 4,18 J / g "C. 

Resposta: - 68.000 J / mol = - 68 kJ / mol 

Agitador 
mecânico 
Condutores 
elétricos para 
inflamar a 
amos tra 

-- Termômetro 

' .1 /Recipie1lte 
isolante 

i Entrada de 0 2 

J ~
Bomba (câmara 
de reação) 

1 • _....,...-Fio fino em 
, _.........- contato com 

a a1nos tra 
- · -Recipiente 

contendo a 
amostra 
Água 

Figura 5 .19 Vista em corte de 
uma bomba calorimétrica, na qual 
as reações ocorrem a volume 
constante. 

ATIVIDADE 
Calorimetria 

Bomba calorimétrica (calorimetria de volume constante) 
A calorimetria pode ser utilizada para estudar a energia quí1nica potencial 

acumulada nas substâncias. Um dos tipos de reações mais importantes estu
dado con1 a utílização da calorimetria é a combustão, em que um composto 
(normalmente composto orgânico) reage completamente com o oxigênio em 
excesso. cim (Seção 3.2) As reações de combustão são mais convenientemente 
estudadas utilizando-se bomba calor imétr ica, aparelho representado esque
maticamente na Figura 5.19. A substância a ser estudada é colocada em um 
cadinho dentro de um recipiente lacrado chamado bon1ba. A bomba, desenvol
vida para resistir a altas temperaturas, tem uma válvula de entrada por onde 
são adicionados oxigênio e contatos elétricos para dar início à combustão. 
Após a amostra ter sido colocada na bomba, ela é lacrada e pressurizada com 
oxigênio. Em seguida é colocada no calorímetro, que é basicamente um reci
piente isolado, e coberta com uma quantidade de água medida de maneira 
precisa. Assim que todos os componentes dentro do calorímetro alcançarem a 
mesma temperatura, a reação de combustão é iniciada com a passagem de urna 
corrente elétrica através de um fio fino em contato com a amostra. Quando o fio 
esquenta o suficiente, a amostra pega fogo. . ' 

E liberado calor quando ocorre combustão. Esse calor é absorvido pelo 
conteúdo do calorímetro, causando aumento na temperatura da água. A tem
peratura da água é medida cuidadosamente antes e depois da reação, quando 
o conteúdo do calorímetro tiver uma vez mais alcançado temperah1ra normal. 
O calor liberado na combustão da amostra é absorvido por sua vizinhança (o 
conteúdo do calor ímetro). 
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Para calcular o calor de combustão a partir do aumento de temperatura medido na bomba calorimétrica, temos 
de saber a capacidade calorífica do calorímetro, e co!• Essa quantidade é determinada pela combustão de uma amos
tra que libera certa quantidade conhecida de calor e pela medida da variação de temperatura resultante. Por exem.
plo, a combustão de exatamente 1 g de ácido benzóico, C7H60 21 em uma bomba calorimétrica produz 26,38 kJ de 
calor. Suponha que 1,000 g de ácido benzóico sofre combustão em um calorímetro e tem sua temperatura aumenta
da ent 4,857 ºC. A capacidade calorífica do calo.rímetro é dada por Ccoior' = 26,38 kJ / 4,857 "C. Por conhecer o valor de 
Cco1, podemos medir as variações de temperatura produzidas por outras reações, a partir delas podendo calcular o 
calor liberado na reação, q,: 

[5.24) 

COMO FAZER 5 .8 

Metilhidrazina (CH6N2) é comumente utilizado como um combustível líquido de foguete. A combustão da metilhi
drazina com o oxigênio produz N2(g), C02(g) e H20(l): 

2CH6N2(/) + 502(g) 2N2(g) + 2C02(g) + 6H20(/) 

Quando 4,00 g de metilhidraz.ina sofrem combustão em tuna bomba calorimétrica, a temperatura do calorímetro au
menta de 25,00 "C para 39,50 ''C. En1 um experimento separado, a capacidade calorífica do calorimetro é medida, en
contrando-se o valor de 7,794 kJ/"C. Qual é o calor de reação para a combustão de um mol de CH~N2 nesse 
calorímetro? 

Solução 

Análise: temos a variação de temperatura e a capacidade calorífica total do ca1orímetro. Também nos é fornecida a 
quantidade de reagente que sofre combustão. O objetivo é calcular a variação de entalpia por mol para a combustão 
do reagente. 

Planejam e nto: prirneiro calcularem.os o calor liberado pela combustão da amostra de 4,00 g. Depois calcularemos o 
calor Liberado por mol de composto. 

Resolução: para a combustão da amostra de 4,00 g de metilhidrazina, a variação de temperatura do calorímetro é 

8.T = (39,50 ºC - 25,00 uq = 14,50 "C 

Podemos utilizar esse valor e o valor para C...,1 ao calcular o calor de reação (Equação 5.24): 

q, = - c • .,1 x D..T = -(7,794 kJ / ''C)(14,SO ºC) = - 113,o kJ 

Podemos facilmente converter esse valor de calor de reação para um .mo! de Cl-J,,N2: 

( 
- 113,0 kJ ) x(46•1 g de CH6N2)::: -1,30x10) kj / mol de CH

6
N

2 4,00 g de CH6N 2 1 mol de CH6N 2 

Conferência : as unidades se cancelam adequadamente e o sinal da resposta é negativo, como deveria ser para un1a 
reação exotérmica. 

PRATIQUE 

Uma amostra de 0,5865 g de ácido lático (HC3H50 3) é queimada em um calorimetro cuja capacidade calorífica é de 
4,812 kJ/ºC. A ten1peratura aun1enta de 23,10 ºC para 24,95 ºC. Calcule o calor de combustão de (a) ácido láctico por 
gran1a e (b) por mol. 

Respostas: (a) -15,2 kJ /g; (b)-1370 kJ/mol 

Como as reações em u1na bomba caJorimétrica são realizadas sob condições de volume constante, o calor trans
ferido corresponde mais propriamente à variação da energia inte.rna, t:.E, do que à variação de entalpia, AH (Equa
ção 5.14). Para a n1aioria das reações, no entanto, a diferença entre tlE e Mi é mlLito pequena. Para a reação 
constante em "Como fazer 5.8", por exemplo, a diferença entre ôE e t:.H é de aproximadamente apenas 1 kJ / mol -
un1a diferença menor que 0,1 o/o. É possível se corrigir as variações de cal.ar n1edidas para obtenção de valores de 
t:i.H; elas formam a base das tabelas de variação de enta1pia que veremos nas seções seguintes. No entanto, não pre
cisamos nos preocupar con1 a maneira como essas pequenas correções são feitas. 
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A química e a vida Regulagem da temperatura corporal 

Para a maioria de nós, a pergunta "Você está com febre?" 
foi wna das nossas primeiras introduções ao diagnóstico 
médico. De fato, uni desvio na ten1peratura corporal de ape
nas alguns graus indica que algunUl coisa está errada. No la
boratório você já deve ter tentado manter uma solução ou 
banho de água a uma temperatura constante, descobrindo 
quanto pode ser difícil 1nanter a solução em uma faixa de 
temperatura muito estreita. No entanto, nosso organismo 
consegue manter uma temperatura quase constante apesar 
de variações bruscas no tempo, níveis de atividade física e 
períodos de alta atividade metabólica (como após as refei
ções). Como o corpo humano consegue administrar essa ta
refa e como esta se relaciona com alguns dos tópicos que 
abordamos nesse capítulo? 

Manter uma temperatura próxima à constante é uma das 
funções fisiológicas primárias do corpo humano. A teinpera
tura corporal normal geraln1ente varia de 35,8 a 37,2 ºC (96.5 
a 99bF). Essa faixa muito estreita de temperatura é essencial 
para o funcionamento apropriado dos músculos e para o 
controle das velocidades das reações bioquímicas no orga
nismo. Aprenderemos mais sobre os efeitos da temperatura 
nas velOcidades das reações no Capítulo 14. A temperatura é 
regulada por uma parte da base do cérebro humano chama
da de hipotáln1110. O hipotálan10 age como um terniostato da 
temperatura corporal. Quando a temperatura ultrapassa o 
limite superior da faixa normal, o hipotálamo aciona meca
nismos para baixar a temperatura. Analogamente, ele aciona 
mecanismos para aumentar a temperatura se a temperatura 
corporal abaixa muito. 

Para entender quali tativamente coni o os mecanismos de 
aquecimento e resfriamento do corpo fun cionam, podemos 
ver o corpo com.o um sistema tem1odinâmico. O corpo au
n1enta seu conteúdo energético interno pela ingestão de ali
mentos da vizinhança. Os alhnentos, conio a glicose 
(Ci,H120 6), são metabolizados - processo que é basicamente 
~uma oxidação controlada em C02 e H 10: 

Aproximadamente 40°/o da energia produzida é utilizada 
para realizar trabalho na fornia de contrações musculares e 
nervosas. O restante da energia é liberada como calor, parte 
da qual é usada para manter a temperatura corporal. Quan
do o organismo produz muito calor, como durante esforço 
físico pesado, ele dissipa o excesso para a vizinhança. 

O calor é transferido do corpo para a vizinhança prin1ari
amente por radinçiio, convecçtio e ~'Vapornçtio. A radiação é a 
perda direta de calor do corpo para vizinhanças mais frias, 
quase como uma trempe de fogão irradia calor para sua vizi
nhança. A convecção é a perda de calor pelo efeito do aqueci
n1ento do ar que está em contato com o corpo. O ar aquecido 
sobe e é substituído pelo ar mais frio, e o processo continua. 
As roupas mais quentes, que ge.ralmente se compõem de ca
madas isolantes de material coni 'ar morto' entre elas, dimi
nuem a perda de calor por convecção em climas mais frios. O 
resfriamento evaporativo ocorre quando a transpi.ração é ge
rada na superficie da pele pelas glândulas sudoríferas. Oca
lor é removido do corpo à medida que o suor evapora para a 
vizinhança. O suor é predominantemente água, logo o pro-

cesso envolvido é uma conversão endotérmica de água 
líquida em vapor de água: 

H 20(/) -~ ~O(g) Lili= +44,0 kJ 

A velocidade com que o resfriamento evaporativo ocorre 
diminui à medida que a umidade atmosférica aumenta, e 
essa é a razão pela qual as pessoas se sentem mais suadas e 
desconfortáveis em dias quentes e úmidos. 

Quando o hipotálamo percebe que a temperatura corpo
ral aumentou n1uito, ele aumenta a perda de calor pelo cor
po de duas formas principais. Primeiramente, ele eleva o 
fluxo de sangue próximo à superfície da pele, o que permite 
wn resfrian1ento por radiação e convecção. A aparência 'ru
borizada' de um indívíduo é resultado desse aumento do 
fluxo subcutâneo de sangue. Em segundo lugar, o hipotála-
1no estimula a secreção de suor pelas glândulas sudoríferas, 
o que aumenta o resfriamento por evaporação. Durante pe
ríodos de atividade extrema, a quantidade de líquido secre
tado como suor pode ser tão alta quanto 2 a 4Jitros por hora. 
Como resultado, a água deve ser reposta no corpo durante 
esses períodos (Figura 5.20). Se o corpo perde muito fluido 
através da transpiração, ele não será niais capaz de res
friar-se e o volume de sangue diminui, o q ue pode levar a 
exnusfiio por calor ou ao mais sério e potencialmente fatal ntn
q11e cnrdíaco, durante o qual a teniperatura do corpo pode su
bi.r tão al to quanto 41 a 45"C (106 a l 13ºF). 

Quando a temperatura corporal abajxa muito, o hipotála
mo diminui o fluxo sanguíneo na superfície da pele, com 
isso diminuindo a perda de calor. Ele também inicia peque
nas contrações involuntárias dos músculos; as reações bio
químicas que geram a energia para realizar esse trabalho 
também geram mais calor para o corpo. Quando as contra
ções musculares são muito intensas, a pessoa sênte um cnln
frio. Se o corpo é incapaz de manter a temperatura acima de 
35° (95"F), pode ocorrer condição muito gra \rede hipolenuin. 

A capacidade de o corpo humano man ter sua temperatu
ra 'ajustando' a quantidade de calor gerada e transferida 
para sua vizinhança é verdadeiraniente notável. Se você fi
zer cursos de anatomia e psicologia, será possível ver muitas 
outras aplicações de temioquímica e termodinâmica para se 
compreender como o corpo humano funciona. 

Figura 5.20 
O corred or 
d e maratona 
deve re por 
constantemente 
a água do corpo 
perdida através 
d a transpiração. 
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5.6 Lei de Hess 

Muitas entalpias de reação foram medidas e arranjadas em forma de tabela. Nesta seção ena próxima veremos 
que é normalmente possível calcular o AH para urna reação a partir dos valores de llH tabulados para outras rea
ções. Assim, não é necessário fazer medições calorimétricas para todas as reações. 

Em virtude de a entaJpia ser uma função de estado, a variação de entalpia, llH, associada a qualquer processo 
químico depende unicamente da quantidade de substância que sofre variação, da na tu.reza do estado inicial dos rea
gentes e do estado final dos produtos. Isso significa que se uma reação específica pode ser executada em uma etapa 
ou em uma série de etapas, a soma das variações de entalpia associadas às etapas individuais deve ser a mesma da 
variação de entaJpia associada a um processo de etapa única. Como exemplo, a combustão de gás metano, CH4(g), 
para formar C02(g) e água líquida pode ser considerada en1 duas etapas: (1) a combustão de CH4(g), para formar 
C02(g) e água líquida, ~O(g), e (2) a condensação de água gasosa para formar água líquida, :HiO(l). A variação de en
talpia para o processo total é simplesmente a soma das variações de entalpia para essas duas e tapas: 

(Soma) 

A equação simplificada é 

CH4(g) + 202(g)-----+ C02(g) + 2~0(g) 

2H20(g) 2H20(/) 

!ili = -890 KJ 

AH =-802 KJ 

Mi= -88.KJ 

llH =-890 KJ 

Para se obter a equação simplificada, a soma dos reagentes das duas equações é colocada de um lado da seta, e 
a soma dos produtos, do outro. Uma vez que 2H20(g) ocorre em ambos os lados, ele pode ser cancelado como um 
algarismo algébrico que aparece nos dois lados de um sina] de igual. 

A lei de Hess estabelece que se u111n reação for executada e111 u111a série de etapas, 
o 6H para a reação será igual à so111n das u111'inções de entalpia para as etapas indivi
duais. A variação de entalpia total para o processo é independente do número 
de etapas ou da natureza particular da maneira pela qual a reação é executada. 
Podemos, então, calcular o AH para qualquer processo, desde que encor\tre-

FILME 
T ri iodeto de nitrogênio 

mos un1a rota por que ô.H seja conhecido ,para cada etapa. Isso significa que lun nún1ero relativamente pequeno de 
medidas experimentais pode ser usado para calcular o llH para um vasto número de reações diferentes. 

. . 

A lei de Hess fornece um meio úti1 de se calcular as variações de energia que são difíceis de medir diretan1ente. 
Por exemplo, é impossível medir diretan1ente a entalpia de combustão do carbono para formar monóxido de car
bono. A combustão de 1 molde carbono com 0,5 molde 0 2 produz não só CO, mas também C021 deixando algum 
carbono sem reagir. No entanto, tanto o carbono sólido como o monóxido de carbono podem ser completan1ente 
queimados em 0 2 para produzir C02• Podemos utilizar as variações de entalpia dessas reações para calcularmos o 
calor de combustão de C para CO, como mostrado em "Como fazer 5.9". 

COMO FAZER 5 .9 

A entalpié1 de combustão de Cem C02 é-393,5 kJ / molde C, e a entalpia de combustão de CO em C02 é-283,0 kJ / mol 
deCO: 

(1) C(s) + 0 2(g) C02(g) tili = -393,5 kJ 

(2) 

Utilizando-se esses dados, calcule a entalpia de combustão de C para CO: 

(3) C(s) + ! 0 2(g) CO(g) 

Solução 

Análise: duas entalpias de combustão nos são fon1ecidas, e nosso objetivo é combiná- las de modo a obter a enta lpia de 
combustão de um terceiro processo. 
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Planejamento: manipularemos as duas equações fornecidas para que, quando somadas, elas forneçam a reação dese
jada. Ao mesmo tempo, aplicaremos a lei de Hess para observarmos as variações de entalpia para as duas reações. 
Resolução: para utilizarmos as equações (1) e (2), ordenamo-las de tal forma que C(s) fique no lado do reagente e 
CO(g) fique no lado do produto, como a reação-alvo, equação (3). Como a equação (1) tem C(s) como reagente, pode
mos utilizar a equação como ela está. o entanto, precisamos inverter a equação (2) para que CO(g) seja um produto. 
Lembre-se de que quando as reações são invertidas, o sinal de t.H também o é. Ordenamos as duas equações para que 
elas possam ser somadas para fornecer a equação desejada: 

C(s) + 0 2(g) C02(g) t.H = - 393,S kJ 

C02(g) CO(g) + 102(g) t.H = 283,0 kj 

C(s) + ! 0 2(g) CO(g) t.H = -110,5 kJ 

Quando somamos as duas equações, C02(g) aparece em ambos os lados da seta, portanto, sendo cancelado. Da mes
ma forma, ! 0 2(g) é eliminado dos dois lados. 

PRATIQUE 
O carbono ocorre cm duas formas, grafite e diamante. A entalpia de combustão da grafite é - 393,5 kj/mol, a do dia
mante, - 395,4 kj / n1ol: 

C(grafite) + 0 2(g) -~ C02(g) 

C(diamante) + 0 2(g) C01(g) 

Calcule o 6H para a conversão de grafite em diamante: 

t.H = -393,S kJ 

611 = - 395,4 kj 

C(grafite) -~ C(diamante) 
Resposta: + 1,9 kJ 

COMO FAZER 5.10 

Calcule o 6H para a reação: 

dadas as seguintes reações e suas respectivas variações de entalpia: 

CzH2(g) + ~2(g) 2C01(g) + H20(/) 

C(s) + 0 2(g) C02(g} 

Solução 

6H = - 1.299,6 kJ 

óH = - 393,5 kJ 

611 = -285,8 kj 

Análise: para calcular a variação de entalpia para uma reação devemos utilizar os dados fornecidos para três outros 
processos. Usamos esses dados tirando proveito da lei de Hess. 
Planejamento: somaremos as três equações ou seus inversos e multiplicaremos cada uma por um coeficiente apro
priado, para que a equação líquida seja a de nosso interesse. Ao mesmo tempo, observaremos os valores de L\H, inver
tendo seus sinais se as reações forem invertidas e multiplicando-os por qualquer que seja o cO<.'ficiente aplicado na 
equação. 
Resolução: a equação-alvo tem CzH2 como um produto. Por isso, invertemos a primeira equação. O sinal do ll.H é, alte
rado. A equação desejada tem 2C(s) como reagente, portanto, multiplicamos a segunda equação e seu ôH por 2. Em ra
zão de a equação-alvo ter H2 como reagente, mantemos a terceira equação sem alterações. Somamos, então, as três 
equações e suas variações de entalpia de acordo com a lei de Hess: 

2C02(g) + H20(/) CzHz(g) + ~z(g) 

2C(s) + 202(g) 2C02 (g} 

t.H = 1.299,6 kJ 

6H = - 787,0 kJ 

6H = - 285,8 kJ 

t.H = 226,8 kJ 

Quando as equações sAo somadas, existem 2C02, ~ 0 2 e H20 em ambos os lados da seta. Eles sAo cancelados ao escre
vermos a equação simplificada. 
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Conferência : o procedJmento deve estar correto porque obtivemos a equação simplificada correta. Em casos como 
este, você deve voltar às manipulações numéricas dos valores de Mi para certificar-se de que não cometeu, inadverti
damente, aigum erro em relação aos sinais. 

PRATIQUE 

Calcule o t:.H para a reação: 

dadas as seguintes informações: 

NO(g) + 0 3(g) --+ N02(g) + 0 2(g) 

Ü3(g) ~z(g) 

0 2(g) 20(g) 

ô.H = - 198,9 kJ 

t>H = - 142,3 kJ 

Mi = 495,0 kJ 
Resposta: - 304,J kJ 

Em mujtos casos, acontecerá de uma dada reação poder ser alcançada por 
mais de um conjunto gradual de equações. O valor final de tlH para unia rea
ção dependerá da forma em que a decompormos para utilizarmos a lei de 
Hess? H é uma função de estado, portanto se111pre teren1os o 111es1110 valor de tlH 
para u111a reação total, niio i111portando quantas etapas aplica111os para chegar aos pro
dutos finais . Por exemplo, considere a reação de metano (CH4) e oxigêruo (02) 

para formar C02 e H 20 . Podemos visualizar a reação formando C02 direta· 
mente, como fizemos antes, ou com a formação inicial de CO, que sofre com· 
bustão para C02• Essas escolhas são comparadas na Figura 5.21. Por H ser uma 
função de estado, ambos os caminhos produzem o mesmo valor de Af-1. No 
diagrama de entaJpia, isso significa tlH1 = tlH2 + tlH3• 

5.7 Entalpias de formação 

l A..H2 = -607 kj 

AH1= 1 ·5_ -890 kj CO(g) t 2H20(/) + 2 Oz(g) 

.e 
Ji 

Figura 5.21 A quantidade de 
calor gerada pela combustão de 
1 mol de CH~ independe se a 
reação ocorre em uma ou mais 

Utilizando os métodos gue acabamos de ver, podemos calcular as variações etapas: t.H
1 

= t.H
2 

+ t.H
3

• 

de entalpia para um grande nún1ero de reações a partir de valores de t:.H en-
contrados em tabelas. Muitos dados experimentais são relacionados e111 tabelas de acordo com o tipo de processo. 
Por exemplo, existem extensas tabelas de entnlpias de vaporização (tlH para conversão de líquidos enl. gases), entalpias 
de fusão (tlH para fusão de sólidos), entnlpias de con1b11stiio (llH para a combustão de uma substância em oxigênio), e 
assim por diante. Um processo particularmente importante utilizado para arranjar dados termoguúnicos em tabe
la é a formação de um con1posto a partir de seus elementos constituintes. A variação de entalpia associada a esse 
processo é chamada entaJpia de formação (ou calor de fonnnçiio) e é indicada por llHp onde o subscrito /indica que a 
substância foi forntadn a partir de seus elementos. 

A. ordem de grandeza de qualquer variação de entalpia depende das condições de temperatura, pressão e esta
do (gás, liquido ou sólido, forma cristalina) dos reagentes e produtos. Para se comparar as ei1taJpias de dilerentes 
reações, te:mos de definir um conjunto de condi.ções, chamado estado padrão, no qual a maioria das ental.pias são ta· 
bela das. 

TABELA 5.3 Entalpias padrão de formação, nH1°, a 298 K 

Substância Fórmuia t>H º Substância Fónnuia t>H º 
f I 

(kj/mol) (kJ/mol) 

Acetileno Czttz(g) 226,7 Etano CiH6(g) -84,68 

Água H 20(/) -285,8 Etanol C2H 50H(/) -277,7 

Amônia NHJ(g) -46,19 Etileno C2H~(g) 52,30 

Benzeno C6Hi/) 49,0 Fluoreto de hidrogênio HFt\') -268,6 

Bicarbonato de sódio NaHC03(s) -947,7 Glicose C6H120 6(s) -1.273 
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TABELA 5.3 Entalpias padrão de formação, 1\H1°, a 298 K (continuação) 

Substân cia Fórmula 6Hf Substân cia Fórmula t:.H o 
/ 

(k J/mol) (kj /m ol) 

Brometo de hidrogênio i-lBr(g) - 36,23 iodeto de hidrogênio .l'.'fl(g) 25,9 

Carbonato de cálcio CaC03{s) -1.207,1 Metano CH~(g) -74,8 

Carbonato de sódio Na2C03(s) -1.130,9 Metanol CH30H(/) -238,6 
Cloreto de hidrogênio HCl(g) -92,30 Monóxido de carbono CO(g) -110,5 
Cloreto de prata AgCl(s) - 127,0 Óxido de cálcio CaO(s) -635,5 
Cloreto de sódio NaCHs) -410,9 Propano C:iHa(g) - 103,85 
Diamante C(s) 1,88 Sacarose C12H220 11(S) -2.221 
Dióxido de carbono C02(g) - 393,5 Vapor de ágt.1a ~O(g) - 241,8 

O estado padrão de uma sitbstância é sua forma pura à pressão atmosférica (1 atm; CX1D Seção 10.2) e à tempera
tura de interesse, a qual normalmente escolhemos ser 298 K (25 ºC). A entalpia padrão de uma reação é definida 
como a variação de entaJpia quando todos os reagentes e produtos estão em seus estados padrão. Indicamos uma 
entalpia padrão como õHº , onde o índice superior'º' indica condições de estado padrão. 

A entalpia padrão de formação de um composto, õH/ é a variação da entalpia para a reação que forma 1 mol 
do composto a partir de seus elementos, com todas as substâncias em seus estados padrão. Normalmente informa
mos valores de D.li/ a 298 K. Se lLm elemento existir em mais de uma forma sob condições padrão, a forma mais está
vel do elemento é utilizada para a reação de formação. Por exemplo, a entalpia padrão de formação para o etanol, 
C2H50H, é a variação de entalpia para a seguinte reação: 

2C(grafite) + 3H2(g) + !02{g) ---+ ~fisOH(l) m; = -277,7 kJ [5.25) 

A fonte elementar de oxigênio é 0 21 e não O ou 0 31 porque 0 2 é a forma estável do oxigênio a 298 K e à pressão 
atmosférica padrão. Similarmente, a fonte elementar de carbono é grafite e não diamante, porque a grafite é mais 
estável (energia mais baixa) a 298 K e à pressão atmosférica padrão (veja o quadro "Pratique 5.9"). Da mesma ma
neira, a forma mais estável do hidrogênio sob condições padrão é 8i(g); portanto, ela é utilizada como a fonte do 
hidrogênio na Equação 5.25. 

A esteqtúometria de reações de formação sempre indica que 1 molda substância desejada é produzid o, como 
na Equação 5.25. Como res ultado, as entalpias de formação são informadas em. kJ / mo1 da substância. Várias ental
pias padrão de formação são relacionadas na Tabela 5.3. Uma tabela mais completa é fornecida no Apêndice C. Por 
defuúção,a entnlpia padrão defonnação dnfonua 1nais estável de qualquer ele111entoézero porque não existe reação defor

FILME 
Formação do brometo de 
alumínio 

COMO FAZER 5.11 

mação apropriada quando o elemento já está em seu estado padrão. Assim, os 
valores de t:.Hj para C (grafite), H 2(g), 0 2(g) e os estados padrão de outros ele
mentos são zero por definição. 

Para qual das seguintes reações a 25 "C a variação de entalpia representaria uma entalpia padrão de formação? Para as 
que não representam a entalpia padrão de formação, quais alterações nas condições das reações teriam de ser fe itas? 
(a) 2Na(s) + !02{g) NalO{s) 
(b) 2K{f) + Cl2(g) 2.KCL{s) 
(c) C6H 120 6(s) 6C (cliamante) + 6H2(g) + 302(g) 

Solução 
Análise: a entalpia padrão de formação é representada por uma reação na qual cada reagente é um elemento em seu 
estado padrão. 
Planejamento: par.a resolver esses p.roblemas, precisamos examinar cada equação para determinar, em primeiro lu
gar, qual é a reação na qual uma substância é formada a partir dos elementos. Er11 segundo lugar, precisamos determi
nar se os elementos reagentes na reação estão em seus estados padrão a 25 "C. 
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Resolução: no item (a,) Na20 é formado a partir dos elementos sódio e oxigênio em seus estados apropriados, um sóli
do e um gás, respectivamente. Portanto, a variação de entalpia para a reação (a) corresponde à entalpia padrão de for
mação. 

No iten1 (b) o potássio é dado co1110 um líquido. Ele tem de ser alterado para a forma sólida, seu estado padrão à tem
peratura ambiente. Além disso, 2 mols de produto são formados, de forn1a que a variação de entalpia para a reação na 
forma escrita é duas vezes a entalpia padrão de formação de KCl(s). 

A reação (c)não forma uma substância a partir de seus elementos. Em vez disso, uma substância se decompõe em seus 
elementos. Essa reação, portanto, deve ser invertida. Em segundo lugar, o elemento carbono é dado como diamante, 
ao passo que grafite é a forma sólida de mais baixa energia do carbono à temperatura ambiente e a certa pressão at
mosférica. A equação que representa corretamente a entalpia de formação da glicose a partir de seus elementos é: 

6C (grafite) + 61-Ii(g) + 302(g) C6H 120 6(s) 

PRATIQUE 
Escreva a reação que corresponde à entalpia padrão de formação do tetracloreto de carbono líquido (CCI~). 

Resposta: C(s) + 2Cl2(g) CC14(/) 

Utilização de entalpias de formação para o cálculo de entalpias de reação 

Os ó.H/ tabulados, como os da Tabela 5.3 e do Apêndice C, têm muitas utilizações importantes. Como vere
mos nesta seção, podemos usar a lei de Hess para calcular a variação de entalpia padrão para qualquer reação da 
qual conhecemos os valores de 6.H/ para todos os reagentes e produtos. Por exemplo, consideremos a combustão do 
gás propano, C38s(g), com oxigênio para formar C02(g) e H 20(/) sob condições padrão: 

Podemos escrever essa equação como a soma de três reações: 

C;iH8(g) 3C(s) + 4H2(g) 6H1 =-6H/ (C3H6(g)) [5.26] 

3C(s) + 30 2(g) 3C02(g) ó..H2 = 36.H f (C02(g)) [5.27] 

4H2(g) + 202(g) 4H20(/) 6.H3 = 4Ml f (fiiO(/) [5.28] 

C3f-l8(g) + 502(g) 3C02(g) + 4H20{l) ó..H~ = ó.H1 + 6H2 + ó.H3 [5.29) 

Pela lei de Hess, podemos escrever a variação de entalpia padrão para a reação total, Equação 5.29, como a 
soma das variações de entalpia para os processos nas equações 5.26 a 5.28. Podemos, portanto, utilizar os valores 

da Tabela 5.3 para calcular um valor numérico para 61-I~ : 

ó.H~ = 6H1 + tiliz + tili.3 

=-LiH/ (C3H8(g)) + 3ó.H/ (C02(g)) + 4L\H/ (H20{I)) 

= -(-103,85 kJ) + 3(- 393,5 kJ) + 4(-285,8 kJ) = -2.220 kJ [5.30] 

Vários aspectos desses cálculos dependem das diretrizes que abordamos na Seção 5.4. 
1. A Equação 5.26 é o inverso da reação de formação para C;iH8(g), portanto a variação de entalpia para essa rea

ção é- 6H/ (C3H8(g)). 
2. A Equação 5.27 é a reação de forn1ação para 3 mols de C02(g). Como a entalpia é uma propriedade extensi

va, a variação de entalpia para essa etapa é 3ó.H/ (C02(g)). Analogamente, a variação de entalpia para a 
Equação 5.28 é 46.H;_(~O(/)). A reação especifica que foi produzido ~O(/); dessa forma, seja cuidadoso ao 
utilizar o valor de !ili/ para H20(l), e não ~O(g). 

3. Consideremos que os coeficientes estequiométricos na equação bala11ceada representam quantidade de 
matéria. Portanto, para a Equação 5.29 o valor de ó.li.~= - 2.220 kJ representa a variação de entalpia para a 
reação de 1 mols de C3H8 e 5 mols de 0 2 para formar 3 mols de C02 e 4 mols de ~O. O produto da quanti
dade de matéria pela variação de entalpia em kJ/ mol tem as unidades kJ (quantidade de matéria) x (ó..H/ 
em kJ/mol) = kJ. uúormaren1os, portanto, ó.H~ em kJ. 

A Figura 5.22 apresenta um diagrama de entalpia para a Equação 5.29, mostrando como ela pode ser quebrada 
em etapas envolvendo reações de formação. 
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3C (grafite) + 4H1(g) + S02(g) Figura 5.22 O diagrama de entalpia 
para a combustão de 1 mol de gás 
propano, C3H8(g). A reação total é 
C3H8(g) + 502(g) 3C02(g) + 
4H20(/). Podemos imaginar que essa 
reação ocorra em três etapas. 

.. 
1 
1 

Elementos i 

ÃH1 = : CD Decomposição @Formação de 3C02 
+103,85 kJ 1 

1 
: C3Hs(g) + S02(g) 

AH2 = - 1.181 kJ Em primeiro lugar, o C3H8(g) 
decompõe-se em seus elementos; 
logo, f!.H, = -ílH1°(C3H8(g)). 

AH · = r 

-2.220 k] 

Reagentes 

t 3C02Jg) + 4H2(g) + 202(g) 
r 
1 
1 
: @Formação de 4Hz0 
1 

: AH3 = -1.143 kJ 
1 

3COz(g) + 4H10(/) t 
Produtos 

Em segundo, formam-se 3 mols 
de C02(g); em seguida, 
f!.H2 = 3f!.H; (C02(g)). Finalmente, 
formam-se 4 mols de H20(/), logo 
f!.H3 = 4f!.H; (H20(/)). A lei de Hess 
nos diz que f!.H~ = f!.H1 + f!.H2 + f!.H3• 

Esse mesmo resultado é obtido 
pela Equação 5.30 porque 
ílH: (02(g)) = O. 

Podemos reescrever qualquer reação na forma de várias reações de formação, como fizemos aqui. Podemos fa
zer isso, pois o calor padrão da reação é a soma dos calores padrão de formação dos produtos menos os calores pa
drão de formação dos reagentes: 

[5.31] 

O símbolo L (sign1a) s ignifica 'a soma de', e n e 111 são os coeficientes estequiométricos da equação química. 
O primeiro termo na Equação 5.31 representa as reações de formação dos produtos, que são escritos no sentido 
para a direita, isto é, os elementos reagindo para formar produtos. Esse termo é idêntico aos das equações 5.27 e 
5.28 do exemplo anterior. O segundo termo representa o inverso das reações de fo1mação dos reagentes, como na 
Equação 5.26, razão pela qual os valores de w ; têm sinal de menos na frente. 

COMO FAZER 5.12 

(a) Calcule a variação de entalpia padrão para a combustão de 1 molde benzeno, C6~(f), em C02(g) e H 20(f). {b) Com
pare a quantidade de calor produzido pela combustão de 1,00 g de propano com a produzida por 1,00 g de benzeno. 

Solução (a) Sabemos que uma reação de combustão envolve 0 ,(g) como reagente. O primeiro passo é escrever uma 
equação balanceada para a reação de combustão de 1 m.o.1 de C.H~(f) : 

C~6(f) + ~ 0 2(g) 6C02(g) + 3H20(f) 

Podemos calcular AH~ para a reação utilizando a Equação 5.31 e os dados na Tabela 5.3. Lembre-se de n1ultiplicar o 
valor de ti..H / para cada substância na reação por seu coeficiente estequion1étrico. Lembre-se, também, de que Afi f =O 
para qualquer elemento em sua forma mais estável sob condições pad.rão, portanto ílH/ (02(g)) =O: 

Afi~ = [6ílH/ (C02) + 3Afi/ (H20)] - [Afi/ (C6H6) + Jfô.H/ (O;J] 
= [6(- 393,5 kj) + 3(- 285,8 kJ)] - (49,0 kj) + !j (O kJ) 

= (-2.361 - 857,4 - 49,0) kJ 

= 3.267 kJ 

(b) A partir do exemplo trabalhado no texto, f!.H~ = -2.220 kJ para a combustão de 1 molde propano. No item (a) des
se exerciáo determinamos que tlH ~ = -3.267 kj para a combustão de 1 molde benzeno. Para determinar o calor de com
bustão por grama de cada subst:1.ncia, utilizamos as massas molares para converter quantidade de matéria em gramas: 

C3H8(g): (-2.220 kJ/mol)(l mol/44,1 g) = -50,3 kJ / g 

C6H6(f): (-3.267 kJ/mol)(l mol/78,1 g) = -41,8 kJ / g 

Tanto o propano quanto o benzeno são hidrocarbonetos. Em geral, a energia obtida a partir da combustão de um gra
ma de hidrocarboneto está entre 40 e 50 kj. 
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PRATIQUE 

Utilizando as entalpias padrão de fom1ação relacionadas na Tabela 5.3, calcule a variação de entalpia para a con1bus
tão de 1 mol de etanol: 

Resposta: - 1.367 kJ 

COMO FAZER 5.13 

A variação padrão de entalpia para a reação: 

CaC03(s) -~ CaO(s) + C02(g) 
é 178,l k). A partir dos valores para as entalpias padrão de formação de CaO(s) e C02(g) dados na Tabela 5.3, calcule a 
entalpia padrão de formação de CaC03(s). 

Solução 

Análise: precisamos obter o t.H/ (CaC03). 

Planejame nto: con1eçamos escrevendo a expressão para a variação padrão de entalpia para a reação precedente: 

Afi~= [Afl f(CaO) + lllif (C02)] - lilij (CaC03) 

Resolução: substituindo por valores conhecidos, temos: 

178,1 kJ = - 635,5 kJ - 393,5 kJ - ó.H / (CaC03) 

Resolvendo o Af1 f (CaC03), temos: 

Ml/ (CaC03) = -1.207,1 kJ / mol 

Conferência: espera-se que a entalpia de formação de um sólido estável como o carbonato de cálcio seja negativa, 
como o obtido. 

PRATIQUE 

Dada a seguinte entalpia padrão de reação, utilize as entaJpias padrão de fom1ação da Tabela 5.3 para calculara ental
pia padrão de formação de CuO(s): 

CuO(s) + H2(g) Cu(s) + HiO(/) iiliº = -129,7 kJ 

Resposta: - 156,1 kJ / mol 

5.8 Alimentos e combustíveis 

A maioria das reações quimicas utilizadas para a produção de calor são de combustão. A energia Liberada 
quando 1 g de unia substância sofre con1bustão é normaln1ente chamada de calor específico de combustão. Como 
o calor específico de combustão representa o calor liberado em uma combustão, ele é u.m número positivo. O calor 
especifico de co1nbustão de qualquer alimento ou combustível pode ser medido pela cal.orimetria. 

Alimentos 

A maior parte da energia de que nosso corpo necessita vem de carboidratos e gorduras. As fonnas de carboi
drato conhecidas como amido são decompostas no intestino em glicose, C6H120 6• A glicose é solúvel no sangue, e 
no corpo humano é conhecida por açúcar do sangt1e. Ela é transportada peJo sangue para as céluJas, onde reage 
com o 0 2 em uma série de etapas, produzindo C02(g), H20(/) e energia: 

61-Iº = -2.803 kJ 
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A decomposição dos carboidratos é rápida, portanto sua energia é fornecida rapidamente ao corpo. No entan
to, o corpo armazena apenas uma quantidade muito pequena de carboidratos. O valor específico de combustão 
médio dos carboidratos é 17 kJ/g (4 kcal/g). 

Como os carboidratos, as gorduras produzem C02 e H20 quando metabolizadas e ao serem submetidas a com
bustão em tuna bomba calorimétrica. A reação de triesteari.na, C57H 11 00 6, uma gordura típica, é como segue: 

, .... ··~ 1.5Q ~:. 
L ........ >!'_!!I -

ciilli9'iiont 10trl 

, .. ,.. • ·•OJ!n9 .!"::. 
TtUJ Cíl ........ ,...• 2'1p n. 
o~ 1ar1 Fi!W r 1 .,,. 

~""'9 _ ,. 

Figu ra 5 .23 Os rótulos de 
alimentos processados têm 
informações sobre as quantidades 
de diferentes nutrientes em uma 
porção média. 

llHº = -75,520 kJ 

O corpo utiliza a energia química dos alimentos para manter a temperatu
ra corporal (veja o quadro" A química e a vida", na Seção 5.5), para contrair os 
mlisculos e para construir e reparar tecidos. Qualquer excesso de energia é ar
mazenado na forma de gorduras. As gorduras são bem apropriadas para ser
virem como reserva de energia do corpo por, no 1nínimo, duas razões: (1) são in
solúveis em água, o que facilita o armazenamento no corpo, e (2) produzem 
mais energia por grama do que proteú1as ou carboidratos, o que as toma fontes 
de energia eficientes em termos de massa. O calor específico de combustão mé
dio das gorduras é de 38 kJ/g (9 kcal/g). 

O metabolismo de proteínas no corpo produz menos energia que a com
bustão en~ um calorímetro porque os produtos são diferentes. Proteínas con
têm nitrogênio, o qual é liberado na bomba calorimétrica como N 2• No corpo, 
esse nitrogênio vira principalmente uréia, (NH2) 2CO. As proteínas são utiliza
das pelo corpo principalmente como materiais para a produção de tecidos de 
órgãos, pele, cabelo, músculo, e assim por diante. Em média, o metabolismo 
das proteínas produz 17 kJ/g (4 kcal/g), o mesmo que para carboidratos. 

Os calores específicos de combustão para uma variedade de alimentos co
muns são mostrados na Tabela 5.4. Os rótulos en1 alimentos industrializados 
mostram as quantidades de carboidrato, gordura e proteína contidos en1 uma 
porção média (Figura 5.23). A quantidade de energia de que o corpo necessita 

varia consideravelmente dependendo de fatores como peso, idade e atividade muscular. Cerca de 100 kJ por quilo
grama de peso corporal por dia são necessários para manter o corpo funcionando em nível mínimo. Uma pessoa de 
porte m.édio de 70 kg (154 lb) gasta cerca de 800 kJ /h ao executar trabalhos leves, como caminhar lentamente ou reali
zar tarefas simples de jardinagem. Atividade extenuante, como correr, normalmente requer 2.000 kJ/h ou mais. 
Quando o conteúdo de energia da alimentaçã.o excede a energia que gastamos, o corpo armazena o excedente na 
forma de gordura. 

TABELA 5.4 Composições e valores de combustível de alguns alimentos comuns 

Compos ição aproximada (ºlo em massa) Calor es pecífico de combustão 

Carboidrato G ordura Prote ina kJ/g kcal/g (cal/g) 

Carboidrato 100 17 4 
Gordura 100 38 9 
Proteína 100 17 4 
Maçãs 13 0,5 0,4 2,5 0,59 
Cervejaª 1,2 0,3 1,8 0,42 
Pão 52 3 9 12 2,8 
Queijo 4 37 28 20 4,7 
Ovos 0,7 10 13 6,0 1,4 
Doce de leite 81 11 2 18 4,4 
Ervilha 7,0 1,9 1,5 0,38 
Ha1nbúrg uer 30 22 15 3,6 
Leite (integral) 5,0 4,0 3,3 3,0 0,74 
An1endoim 22 39 26 23 5,5 

•As cervejas norn1almentc contêm 3,5'% de etanol, que tem valor con1bustfvel. 
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COMO FAZER 5.14 

Uma planta como o aipo contén1 carboidratos na forma de amido e celulose. Esses dois tipos de carboidratos têm es
sencialmente os mesmos calores específicos de combustão ao sofrer combustão em uma bomba calorimétrica. Quan
do consumimos aipo, entretanto, nosso corpo recebe o calor específico de combustão apenas do amido. O que 
podemos concluir sobre a diferença entre o amido e a celulose como alimentos? 

Solução Se a celulose não fornece calor específico de combustão, deveLnos concluir que ela não é convertida en1 C02 e 
~O no corpo, como o amido. Uma diferença pequena, mas crucial, nas estruturas do amido e da celulose explica a 
razão pela qual apenas o amido é decomposto em glicose no organismo. A celulose não sofre mudança quín1ica 
significativa no processo. Ela serve como alimento rico em substâncias indigeríveis na dieta, mas não proporciona 
nenhum valor calórico. 

PRATIQUE 

O rótulo nutricional em uma garrafa de óleo de canola indica que 10 g do óleo têm calor especifico de combustão de 86 
kcal. Um rótulo similar em um frasco de molho para panqueca indica que60 mL (aproximadamente 60 g) têm calores
pecífico de combustão de 200 kcal. Explique a diferença. 

Resposta: o óleo tem calor específico de combustão de 8,6 kcal/ g, enquanto o molho tem calor específico de combus
tão de aproximadamente 3,3 kcal/ g. O calor específico de combustão mais alto do óleo de cano la deve-se ao fato de o 
óleo ser esse.ncialn1ente gordura pura, ao passo que a cal.da é uma solução de açúcares (carboidratos) cn1 água. O óleo 
tem calor especifico de combustão mais alto por grama; além disso, o molho é diJtúdo em água. 

COMO FAZER 5.15 

(a) Uma porção de 28 g (J oz.) de um cereal popular servido com 120 mL de leite desnatado fornece 8 g de proteína, 
26 g de carboidratos e 2 g de gordura. Util izando os calores específicos de combustão médios desses tipos de substân
cias, calcule a quantidade de energia alin1.entar nesta porção. (b) Uma pessoa de peso médio utiliza cerca de 100 Cal / mi 
ao correr ou andar. Quantas porções desse cereal fornecem o calor especifico de combustão necessário para correr 3 mi? 

Solução (a) Análise: o valor alimentar total da porção será a soma dos valores alimentares da proteína, dos 
carboidratos e da gordura. 

Planejamento: as massas da proteína, dos ca.rboidratos e da gordura na porção de cereal são fornecidas. Podemos uti
lizar os dados da Tabela 5.4 para converter essas massas em seus calores específicos de con1bustão, os quais podemos 
somar para obterni.os a energia alimei1tar total. 

Resolução: 

(8 g de proteínas)( 
17 

kj • ) + (26 g de carboidrato)( 
17 

kJ. ) + 
1 g de protema 1 g de carboidrato 

(2 g de gordura)( 
38 

kJ ) = 650 kJ (para dois algarismos significativos) 
1 g de gordura 

Isso corresponde a l 60 kcal: 

(650 kJ)( 
1 

kcal ) = 160 kcal 
4,18 kJ 

Lembre-se de que a caloria de nutrição é equivalente a 1 kcal. Assim, uma porção fornece 160 kcal. 

(b ) Análise: aqui nos defrontamos com o problen1a oposto, ao calcularmos a quantidade de alimento que fornece 
quantidade específica de valor calórico alimentar. 

Planejamento: o enunciado do problema fornece um fator de conversão entre calorias e n1ilhas. A resposta do iten1 
(a) nos fornece um fator de conversão entre porções e calorias. 

Resolução: poden1os utilizar esses fatores em uma análise din1ensionaJ direta para determinar o número de porções 
necessârias, arredondado para o número inteiro mais próximo: 

p _ (3 .) ( 100 Cal) (1 porção) 2 _ orçoes = mi 
1 

mi 
160 

Cal = porçoes 

PRATIQUE 

(a) O feijão carioca contém 62o/o de carboidratos, 22% de proteína e l ,5% de gordura. Calcule o calor especifico de com
bustão desse feijão. (b) Atividades bem leves con10 ler ou assistir à televisão utilizam cerca de 7 kJ / ntln. Quantos mi
nutos de tais atividades podem ser sustentados pela energia fornecida por uma porção de sopa de macarrão de 
galinha contendo 13 g de proteína, 15 g de carboidratos e 5 g de gordura? 

Respostas: (a) 15 kJ/g; (b) 95 min. 
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Combustíveis 
As composições elementares e os calores específicos de combustão de vários combustíveis comu115 são compa

rados na Tabela 5.5. Durante a combustão completa de iun combustível, o carbono é convertido e1n C02 e o hidro
gênio, em H 20, tendo ambos grandes entalpias de formação negativas. Conseqüentemente, quanto maior a 
porcentagem de carbono e hidrogênio em um combustível, mais alto é seu calor específico de combustão. Compa
re, por exe1nplo, as composições e valores espeáficos de combustão de carvão betuminoso e madeira. O carvão 
tem maior calor específico de combustão por causa de seu maior conteúdo de carbono. 

TABELA 5.5 Calores específicos de combustão e composições de alguns combustíveis comuns 

Madeira (pinheiro) 

Carvão antraàto (Pensilvânia) 

Carvão betwninoso (Pensilvânia) 

Carvão vegetal 

Petróleo não-refinado (Texas) 

Gasolina 

Gás natural 

Hidrogênio 

Nuclear 
(8,2°/o) 

Carvão 
(22,5°/o) 

Renovável 
(6,3o/o) 

Petróleo 
(40,Qo/.,) r---:1 

Gás natural (23,0o/o) 

Figura 5.24 Fontes de energias 
consumidas nos Estados Unidos. 
Em 2000 os Estados Unidos 
consumiram um total de 
1,0 x 1017 k) de energia. 

Com posição elem entar 
aproximada (massa o/o) 

c H o Calor específico de combustão (kJ/g) 

50 6 44 18 
82 1 2 31 
77 5 7 32 

100 o o 34 
85 12 o 45 
85 15 o 48 
70 23 o 49 
o 100 o 142 

No ano 2000 os Estados Unidos consumiram 1,03 x 1017 kJ de energia. Esse 
valor corresponde a um consumo ruário médio por pessoa de 1,0 x 106 kJ, 
aproximadamente cem vezes maior do que a necessidade per capitn de energia 
alimentar. (Os Estados Unidos são uma sociedade altamente energética!) Ape
sar de a população norte-americana ser apenas cerca d.e 4,5o/o da poptdação 
mundial, os Estados Unidos respondem por quase um quarto do consumo de 
energia total mundiaJ. A Figura 5.24 ilustra as fontes dessa energia. 

O carvão, o petróleo e o gás natural, principais fontes de energia, são co
nhecidos como combustíveis fósseis. Todos se formaram d urante milhões de 
anos a partir da decomposição de plantas e animais e são exauridos muito 
mais rapidamente do que são formados. O gás natural consiste de hidrocarbo
netos gasosos, compostos de hidrogênio e carbono. Ele contém p1incipalmente 
metano (CH4), com pequenas quantidades de etano (~6}, propano (C38g) e 
butano (C4H10). Determit1amos o calor específico de combustão do propano em 
"Como fazer 5.12". O petróleo é um líquido composto de milhares de compos
tos. A maior parte deles são hidrocarbonetos, e o restante são principalmente 
compostos o rgânicos contendo enxofre, nitrogênio ou oxigênio. O carvão, que 
é sólido, contén1 hidrocarbonetos de alto peso molecular, ben1 como compos
tos contendo enxofre, oxigênio ou njtrogênio. O carvão é o combustível fóssi l 

mais ablmdru1te; ele co1npreende 80o/o das reservas de combustíveis fósseis dos Estados Unidos e 90°/o das reservas 
mundiais. Entretanto, o uso de carvão apresenta a lguns problemas. O canrão é uma mistura complexa de substân
cias e contém componentes que causam poluição. Quando o carvão sofre combustão, o eJtxofre i1ele contido é con
vertido principalmente em dióxido de enxofre, 501, um poluente mttito problemático. Como o carvão é um sólido, 
a extração de seus depósitos no subsolo é cara e normalmente perigosa. Além disso, os depósitos de carvão nem 
sen1pre são próximos das áreas de grande demanda energética, por isso, geralmente, os custos com transporte são 
substanciais. 

Uma 1naneira promissora de se utilizar reservas de carvão é usá-las para produzir uma mistura de hidrocarbo
netos gasosos chamados syngas (do inglês, 'gás de síntese'). Nesse processo, chamado gaseificação do cnruão, o carvão 
normaln1ente é pulverizado e tratado con1 vapor superaquecido. Compostos contendo enxofre, água e dióxido de 
carbono podem ser removidos dos produtos, produzindo uma mistura gasosa de CH,, H 2 e CO, todos com altos ca
lores específicos de co1nbustão: 
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Carvão + vapor > mistura complexa eurificosiio > mistura de CH
4
, H

2 
e CO (syngas) 

Por ser gasoso, o syngas pode ser facilmente transportado em oleodutos. Além disso, uma vez que grande par
te do enxofre no carvão é removida durante o processo de gaseificação, a combustão do syngas causa menos poluição 
atmosférica do que a queima do carvão. Por essas razões, a conversão econômica de carvão e petróleo em combustí
veis' mais limpos' como o sy11gas e o ludrogênio é uma área muito produtiva de pesquisa em voga na química e na 
engenharia. 

Outras fontes de energia 
Energia nuclear é a liberada na divisão ou fissão do núcleo de átomos. A energia nuclear é atualmente utilizada 

para produzir cerca de 22°/o da energia elétrica dos Estados Unidos e compreende aproximadamente 8o/o da produ
ção de energia total desse país (Figura 5.24). A energia nuclear é, em princípio, isenta das emissões poluentes, que são 
o principal problema na geração de energia a partir de combustíveis fósseis. No entanto, usinas nucleares produ
zem resíduos radioativos, tendo sua utilização causado, por essa razão, .muitas polêmicas. Abordaremos assuntos 
relacionados à produção de energia nuclear no Capítulo 21. 

O combustível fóssil e a energia nuclear são fontes de energia não-renováveis; os combustíveis usados são recur
sos limitados que temos consumido em proporção muito maior que a de sua regeneração. Mais cedo ou mais tarde 
esses combustíveis serão gastos, apesar de estimativas variarem muito sobre quando isso ocorrerá. Como as fontes 
de energia não-renováveis serão um dia exauridas, há um grande número de pesquisas sobre fontes de energia re
novável, fontes de energia essencialmente inexauríveis. Fontes de energia renovável incluem energia solar; energia 
eólica, aproveitada por meio de moinhos de vento; energia geotér11zica, a partir do calor armazenado na n1assa da Ter
ra; energia hidroelétrica, das correntes dos rios; e energia de bio111assa, de colheitas, como árvores e milho, e de n1atéria 
biológica residual. Atualmente, fontes renováveis fornecem cerca de 6,3°/o do consumo anual de energia nos Esta
dos Unidos, cujas maiores contribtúções são as fontes Judroelétricas (3,7°/o) e bion1assa (2,9°/o). 

O abastecimento de nossas necessidades energéticas futuras dependerá certamente do desenvolvimento da 
tecnologia para aproveitar a e11ergia solar com maior eficiência. A energia solar é a .n1aior fonte de energia mundial. 
Num dia limpo aproximadamente 1 kJ de energia solar atinge cada metro quadrado da superfíci.e terrestre a cada 
segundo. A energia solar que recai sobre 0,1 o/o da área superficial dos Estados Unidos é equivalente a toda energia 
que esse país u.sa atualmente. O aproveitamento dessa energia é difícil porque ela é diluída (distribuída por uma 
área muito extensa) e oscila com o horário e as condições clin1áticas. O uso efetivo da energia solar depei1derá do 
desenvolvimento de algumas maneiras de estocar a energia coletada para uso posterior. Qualquer meio prático de 
fazer isso certamente envolverá a utilização de processos químicos endotérmicos que podem ser n1ais tarde rever
tidos para liberar calor. Uma reação desse tipo é a seguinte: 

Essa reação prossegue no sentido direto a altas temperaturas, que podem ser obtidas em um forno solar. CO e 
H 2 formados na reação poderiam ser estocados e deixados reagir posteriormente, com o calor llberado sendo atre
lado a trabalho útil. 

Uma pesquisa feita há aproximadamente vü1te anos no Epcot Center da Walt Disney revelou que aproximada
mente 30o/o dos visitantes esperavam que a energia solar fosse a principal fonte de energia nos Estados Unidos no 
ano 2000. O futtu·o da energia solar tem provado ser 1nui.to parecido com o próprio Sol: grande e brilhante, mas 
mais distante do que parece. Todavia, progressos importantes têm sido feitos nos últimos anos. Talvez a rnaI\eira 
mais direta de fazer uso da energia do Sol seja convertê-la diretamente em eletricidade pelo uso de dispositivos fo
tovoltaicos, algumas vezes chamados de cé/11/ns solares. A eficiência da conversão da energia solar por tais disposi
tivos tem aun1entado dramaticamente durante os últimos anos como resultado de esforços de pesquisa intensos. 
As células fotovoltaicas são vitais para a geração de energia para a estação espacial. Mais importante para nossas 
preocupações terrestres, o custo unitário dos painéis solares tem diminuído constantemente, mesmo com a melho
ria dramática de suas eficiências. Como um resultado, as células fotovoltaicas tornaram-se praticáveis para a gera
ção em larga escala de energia útil na superfície da Terra. Na Califórnia, casas e empresas que adicionam painéis 
solares em seus telhados podem receber créditos para eletricidade adicionados diretamente em suas placas acu.
muladoras de energia. Agora que o ano 2000 chegou e se foi, quando você acha que a energia solar se tornará a fon
te principal de energia no mundo? 
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A química no trabalho O carro híbrido 

Os carros luôridos que atualmente entram no mercado 
automobilí.-ilico ilustram bem a convertibilidade da energia 
de uma forma para outra. Esses carros são carros capazes de 
rodar com gasolina ou eletricidade. Os então chamados 
'completan1ente luôridos' são carros capazes de rodar ape
nas com energia de bateria a velocidades mais baixas. O 
Honda lnsight (Figura 5.25) é um carro completamente luôri
do que atinge 61 milhas por galão na cidade. Em carros com
pletamente hiôridos, um motor elétrico é capaz de impelir o 
carro a velocidades mais baixas. Os carros 'moderadamente 
ruôridos' são mais bem definidos como motores a gasolina 
eletricamente auxi liados. Tanto a General Motors como a 
Ford tên1 anunciado planos de oferecer motores eletricamen
te auxiliados para a maioria dos modelos. 

Os carros totalmente híbridos são mais eficientes do que os 
projetos dos moderadamente híbridos, mas seu custo de 
produção é mais elevado e necessitam de mais avanços tecno
lógicos do que as versões moderadamente híbridas. Os mode
radamente tuôridos são mais prováveis de ser produzidos em 
larga escala e vendidos nos próximos sete anos. Van1os refletir 
sobre como eles operam e sobre algumas considerações termo
dinâmicas interessantes que eles incorporam. 

A Figura 5.26 mostra um diagrama esquemático do sistema 
de força para um carro moderadamente híbrido. Além da bate
ria de 12 volts que é padrão para automóveis convencionais, o 
carro moderadamente híbrido carrega um pacote de baterias de 
42 volts. A energia elétrica desse pacote de baterias não é empre
gada diretamente para mover o carro; um motor elétrico capaz 
de n1ovê-lo diretamente, como em um carro totalmente luôri
do, requer de 150 a 300 volts. Nos can·os moderadamente híbri
dos a fonte elétrica adicional é empregada para fazer funcionar 
vários outros dispositivos auxiliares que, caso contrário, funcio-

Figura 5 .25 O Honda lnsight, carro h íbrido no qual 
tanto os motores a baterias quanto a gasolina provêem 
energia para movê-lo, bem como para impelír dispositivos 
auxiliares. 

COMO FAZER ESPECIAL 

nariam no motor a gasolina, como bomba de água, direção hi
dráulica e sistemas de ar. Para economizar energia, quando o 
carro híbrido pára, o motor é desligado. Ele é religado automa
ticamente quando o motorista aperta o acelerador. Essa carac
terística economiza combustível que de outra forma seria 
usado para manter o motor funcionando sem necessidade em 
semáforos e outras situações de inércia. 

A idéia é que o sistema elétrico adicional melhorará a efi
ciência no consumo total de combustível do carro. Além dis
so, não se espera que as baterias adicionais necessitem de 
recargas a partir de uma fonte de energia externa. Você per
guntará, de onde vem a eficiência no consumo de combustí
vel? Obviamente, se o pacote de baterias serve para operar 
continuan1ente dispositivos auxiliares, como a bomba de 
água, ele deve ser recarregado. Podemos pensar da seguinte 
forma: a fonte de voltagem que a bateria desenvolve é uma 
reação química. Recarregar a bateria, conseqüentemente, re
presenta a conversão de energia n1ecânica em. energia quími
ca potencial. A recarga ocorre em parte pela ação do alter
nador, o qual move o n1otor e fornece voltagem de recarga. 
Em carros moderadamente luôridos, o sistema de freios ser
ve como fonte adicional de energia mecânica para a recarga. 
Quando usamos os freios de um carro convencional, a ener
gia cinética é convertida pelas pasti lhas de freio nas rodas em 
calor, de forma que nenhum trabalho útil é realizado. No car
ro híbrido, parte da energia cinética é usada para recarregar a 
bateria quando os freios são acionados. Portanto, a energia 
cinética, que de outra feita seria dissipada como calor, é par
cialmente convertida em trabalho l'.1til. No total. espera-se 
que os carros moderadamente híbridos produzam 10 a 20o/o 
de melhoria na econonua de combustível comparados com 
os carros convencionais similares. 

Pacote de 
baterias 
de 42 volts 

Motor a gasolina -~ 

Transmissão 
Cera dor 
integrado de partida 

Figura 5.26 Diagrama esquemático de um carro 
moderadamente hlbrido. O pacote de baterias de 42 volts 
fornece energia para operar várias funções auxiliares. Ele é 
recarregado a partir do motor e pelo sistema de freios. 

A tr:initroglicerina, CaH5N30~ (en1 geral chamada simplesn1ente de nitroglicerina), tem sido largamente usada como 
explosivo. Alfred Nobel usou-a para fazer a dinamite em 1866. Mais surpreendente ainda é seu uso como medicamen
to para aliviar a angina (dores no peito resultantes do entupimento parcial das artérias do coraçào), dilatando 
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os vasos sangüíneos. A entalpia de decomposição a 1 atmosfera de pressão da trinitroglicerina para formar gás nib·o
gênio, gás dióxido de carbono, água líquida e gás oxigênio a 25 <>e é -1.541,4 kJ / mo!. (a) Escreva a equação qutmica ba
lanceada para a decomposição da trinitroglicerlna. (b) Calcule o calor padrão de formação da trinjtroglicerina. (c) Uma 
dose padrão de trinitroglicerina para aliviar a angina é0,60 mg. Supondo que a amostra eventualmente sofra combustão 
con1pleta no organismo (embora não explosivamente!) en1 gásnjtrogênio, gás djóxido de carbono e água líquida, qual 
a quantidade de calorias liberada? (d) Uma forma comum da trinitroglicerina funde-se a 3 ºC. A partir dessa informa
ção e da fórmula para a substância, você espera que ela seja um con1posto molecular ou iônico? Justifique sua respos
ta. (e) Descreva as várias formas de conversão de energia quando a trinjtroglicerina for usada como explosivo para 
quebrar rochedos em construções de rodovias. 

Solução (a) A forma geral da reação que devemos balancear é 

<;I-15N30 9(/) Nz(g) + C02(g) + H20(/) + 0 2(g) 
Faremos o balanceamento da maneira normal. Para obter um número par de átomos de nitrogênio à esquerda, multi
plicrunos a fórmula <;H5N30 9(s) por dois. Isso nos fornece 6 mols de C02(g) e 5 mols de H20(/). Tudo está balanceado, 
exceto o oxigênio. Temos um número ímpar de átomos de oxigênio à direita. Podemos balancear o oxigênio adicio
nando ! mol de 0 2(g) à direita: 

2C3H5N30 q(l) 3N2(g) + 6C02(g) + 5H20(/) + ~2(g) 
Multiplicamos por 2 para converter todos os coeficientes em números inteiros: 

4C3H5N30 9(/) 6N2(g) + 12C02(g) + IOH20(1) + 0 2(g) 
(b) O calor de formação é a variação de entalpia na equação química balanceada: 

3C(s) + ~N2(g) + t H2(g) + ~2(g) C3H 5N3Q9(/) AH/= ? 

Podemos obter o valor de AH/ usando a equação para o calor de decomposição da trinitroglicerina: 

A variação de entaJpia nessa reação é 4(-1.541,4 kJ) =-6.155,6 kJ. (Precisamos multiplicar por quatro porque existem 
4 mols de C3H5N30 9(/) na equação balanceada.) Essa variação de entalpia é dada pela soma dos calores de forinação 
dos produtos menos os calores de formação dos reagentes, cada um multiplicado pelo seu coeficiente na equação 
balanceada: 

- 6.155,6 kJ = 16AH/ (N2(g)) + 12Mí/(CO~(g)) + lOAH/ (H20(/)) + AH/ C02(g))l-4AH/ (C3H5N 3Q9(/)) 

Os valores do AH/ para o N 2(g) e para o 0 2(g) são zero, por definição. Procuramos os valores para ~O(f) e C02(g) na 
Tabela 5.3 e encontramos que 

-6.1s5,6 kJ = u(-393,s kJ) + 10(- 285,s) - 41>.H ;cc3~N309(I)) 

t.H/(<;~N309(/)) = -353,6 kJ / mol 

(c) Sabemos que a combustão de um molde C3~N30q(/) produz 1.541,4kJ.Precisamos calcular a quantidade de maté
ria de C3H 5N30 9(/) em 0,60 mg: 

0,60 x 10-:i g de C3H~N309 ( 1 mol de C:iflsN ,0 9 ) ( 
15414 kJ ) = 4,1 x 10..J kJ 

227 g de Cji5N 30 9 l mol de CJ15N 30 9 

= 4,1) 

(d) Como a trinitrogUcerina funde-se abaixo da temperatura ambiente, esperamos que ela seja tun composto molecu
lar. Com algumas exceções, substâncjas iônicas são geralmente dtLras, materiais cristalinos que se fundem a altas tem
peraturas. (CIOI> Seções 2.5 c 2.6) Alé1n disso, a fórmula molecular sugere que é mais provável ser uma substância 
molecular. Todos os elementos que compõem a fórmula são não-metais. 
(e) A energia estocada na trinitroglicerina é energia química potencial. Quando a substância reage explosivamente no 
ar, forma substâncias como dióxido de carbono, água e gás nitrogênio, que s.io de baixa energia potencial. No curso da 
transformação qLúmica, a energia é liberada na forma de calor; os produtos gasosos da reação estão muito quentes. 
Essa energia de calor muito alta é transferida para a vizinhança; os gases expandem-se contra a vizinhança, que pode 
scr de materiais sólidos. Realiza-se trabalho para mover os materiais sólidos e lhes conceder energia cinética. Por 
exemplo, um pedaço grosso de pedra pode ser empurrado para cima. Ele ganhou energia cinética pela transferência 

' de energia de gases quentes em expansão. A medida que a pedra sobe, sua energia cinética é transformada em energia 
potencial. Eventualmente, ela adquire energia cinética outra vez à medida que cai para o solo. Quando ela bate no 
solo, grande parte sua energia cinética é convertida em energia térmica, posto que algum trabalho pode ser realizado 
nas vizinhanças também. 
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Resumo e termos-chave 

Introdução e Seção 5.1 Termodinâmica é o estudo 
da energia e suas u·ansformações. Neste capítulo nos de
ti vemos na teanoquimica, as transformações de energia 
- especialmente calor - durante as reações químicas. 

Um objeto pode possuir energia em duas formas: 
ene rgia cinética é energia relativa ao movimento dos 
objetos, e energ ia potencial é a que os objetos possuem 
em virtude de sua posição e1n relação a outros objetos. 
Um elétron movendo-se próximo a um prótort, por 
exemplo, tem energia cinética por causa do seu movi
mento e energia potencial por causa da atração eletros
tática pelo próton. A unidade SI de energia é o joule 
0): 1J = 1 kgm2 /s2

• Outra unidade comum de energia é 
a cal oria (cal), a qual foi definida originalmente como a 
quantidade de energia necessária para aumentar a tem
peratura de 1 g de água para 1 ºC:1cal=4,184 J. 

Quando estudamos as propriedades tern1odinâmi
cas, definimos uma quantidade específica de matéria 
como siste ma. Certa fora do sistema é a v izinhança . 
Utn sisten1a fechado pode trocar energia, mas não ma
téria, con1 a vizinhança. A energia pode ser transferida 
entre o sistema e a vizinhança na forma de trabalho ou 
calor. O trabalho é a energia gasta para mover um ob
jeto contra uma força. O calo r é a energia transferida 
de um objeto mais quente para um mais frio. Na ter
modinâmica definimos energia como a capacidade de 
rea lizar trabalho ou transferir calor. 

Seção 5.2 A energia interna de um sistema é a soma 
de todas as energias cinéticas e potenciais de seus com
ponentes. A energia interna de um sistema pode m.udar 
por causa da energia transferida entre o sistema e a vizi
nl1ança. A primeira lei da termodinâmi ca, também 
chamada lei da conservação da energia, menciona que a 
variação na energia interna de um sistema, õE, é a soma 
do calor, q, transferido para dentro ou para fora do sis
tema, e o trabalho, w, realizado no ou pelo s istema: õE = 
q + u1. Tanto q como tu têm um sinal que indica o sentido 
da energia transferida. Quando o calor é transferido da 
vizinhança para o sjstema, q >O. Analogamente, quan
do a vizinhança realiza trabalho no sisten1a, zv > O. Em 
um processo endotérmico, o sistema libera calor para a 
vizinhança. 

A energia interna, E, é luna função de estado. Ova
lor de qua lquer função de estado depende apenas does
tado ou condição do sistema, e não de detalhes de como 
ele chegou a tal estado. A temperatura de uma substân
cia também é uma função de estado. O caJor, q, e o tra
balho, zv, não são funções de estado; seus valores 
dependem do modo particular pelo quaJ o sistema n1u
dou seu estado. 

Seções 5.3 e 5.4 Quando um gás é produzido ou 
consumido em uma reação química que ocorre a pres-

são constante, o sistema pode realizar um trabalho pres
são x volume contra a pressão predominante. Por essa 
razão, definimos uma nova função de estado chamada 
entalpia, H, que é i1nportante en1 termoquímica. Em 
s istemas que envolvem apenas trabaJho pressão x volu
me devido aos gases, a variação na entalpia de um siste
ma, Afl, é igual ao calor obtido ou dispendido pelo 
sistema a pressão constante. Para um processo endotér
mico, AfJ >O; para un1 processo exotérmico, AfJ <O. 

Toda substância tem uma entalpia característica. 
Em um processo qtúrnico, a entalpia da reação é a en
talpia dos produtos n1enos a entalpia dos reagentes: 
ôl-I, = H(produtos) - H(reagentes). As entalpias de rea
ção seguem algumas regras simples: (1) a entalpia é uma 
propriedade extensiva, Jogo a entalpia de reação é pro
porcional à quantidade de reagentes envolvidos. (2) A 
reversão de uma reação muda o sina l do 6.H. (3) A en
talpia de reação depende dos estados físicos dos rea
gentes e produtos. 

Seção 5.5 A quantidade de calor transferido entre o 
sistema e a vizinhança é n1edida experimentalmente 
por calorimetria. Um calorímetro mede a troca de 
temperatura que acompanha o processo. A variação de 
temperatura de um calorímetro depende de sua capa
cidade calorífica, a quantidade de calor requerida 
para aum.entar sua temperatura em 1 K. A capacidade 
calorífica para 1 mo! de substância pura é chamada ca
pacidade calorífica molar; para 1 g de substância, usa
mos o termo calor específico. A água te1n calor 
especifico muito alto, 4,18 J/g K. A quantidade de ca
lor, q, absorvido por uma substância é o produto de 
seu calor especifico, sua massa e sua variação de tem
peratura: q = (cal.or especifico) x (gramas de substân
cia) x õT. 

Se um experin1ento calorimétrico é realizado sob 
pressão constante, o calor transferido fornece uma me
dida direta da variação de entalpia na reação. A calori
metria de volume constante é realizada em um 
recipiente de volume fixo chamado bomba calorimétri
ca. As bo1nbas calorimétricas são usadas para n1edir o 
calor en.volvido en1 reações de combustão. O calor trans
ferido sob as condições de volume constante é igual a ô.E. 
Entretanto, podem ser aplicadas correções aos valores de 
ó.E para fornecer as entalpias de combustão. 

Seção 5.6 Uma vez que entalpia é função de esta
do, õH depende apenas dos estados inicial e final do 
sistema. A variação de entalpia de um processo é a 
mesma se o processo for realizado em uma etapa ou 
em uma série de etapas. A lei de Hess afirma que se 
uma reação é realizada em tLma série de etapas, o ôH 
para a reação será igual à soma da variação de ental
pia em cada etapa. Podemos, dessa forma, calcular o 



6.H para qualquer processo, contanto que possamos 
escrever o processo como uma série de etapas para as 
quais o LlH é conhecido. 

Seção 5.7 A enta lpia de formação, t.Hf' de u1na 
substância é a variação de enta lpia para a reação na qual 
a substân.cia é formada, a partir de seus elementos cons
titumtes. A enta lpia padrão de uma reação, t:.H º, é a 
variação de enta lpia quando todos os reagentes e pro
dutos estão à pressão de 1 atJn e a uma temperatura es
pecífica, geralmente 298 K (25 ºC). Combinando essas 
noções, a entalpia padrão de formação, 6.H; , deu.ma 
substância é a variação de entalpia para a reação gue 
forma 1 mol da substância, a partir de seus elementos, 
com todos os seus reagentes e produtos a 1 atin de pres
são e normalmente a 298 K. Para qualquer elemento na 
sua fom1a mais estável a 298 Ke1 a tin de pressão, b.H; = O. 
A variação de entaJpias padrão de formação podem ser 
calculadas a p artir das entalpias padrão de formação 
dos reagentes e produtos na reação: 

Exercícios 

A natureza da energia 

5.1 Quais as d uas formas nas quais um objeto pode possuir 
energia? Em que essas duas formas diferem? 

5.2 Suponha q ue você jogue uma bola de tênis para o alto. 
(a) A energia cinética da bola aumenta ou diminui ã me
dida que ela ganha alti tude? (b) O que acontece com a 
energia potencial da bola ã .medida que ela ganha altitu
de? (e) Se a mesma quantidade de energia fosse fornecida 
para uma bola do mesmo tamanho da bola de tênis, mas 
com uma massa duas vezes maior, quão alto ela iria, 
comparada ã bola de tênis? Justifique suas respostas. 

5.3 (a) Calcule a energia cinética em joules de uma bola de 
golfe de 45 g movendo-se a 61 m / s. (b) Converta essa 
energia em calorias. (e) O que acontece com a energia 
quando a bola cai num banco de areia? 

5.4 (a) Qual é a energia cinética em joules de uma motoci
cleta de massa igual a 950 lb movendo-se a 68 mph? 
(b) Qual será o fator de variação na energia cinética se a 
velocidade da motocicleta diminuir para 34 mph? (e) 
Para onde vai a energia cinética da motocicleta quando 
o motociclista freia para parar? 

5.5 Em muitos trabalhos de engenharia é comum usar a uni
dade térmica britfu1ica (Btu). Um Btu é a quantidade de 
calor necessária para aumentar a temperatura de l lb de 
água em 1 "F. Calcule o número de joules em 1 Btu. 

5.6 Um watt é uma 1nedida de potência (a taxa de variação 
de energia) igual a 1 J/ s. Calcule o número de joules em 
um qltilowatt-hora. 

5.7 Uma pessoa adulta irradia calor para a vizinhança apro
ximadamente à mesma razão de uma lâmpada elétrica 
incandescente de 100 watts. Qual é a quantidade total de 
energia em kcal irradiada para a vizinhança por um 
adulto em 24 horas? 

5.8 Descreva a fonte de energia e a natureza das conversões 
energéticas envolvidas quando uma lâmpada elétrica 
de 100 watts irradia energia para a vizinhança. Compa-
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AH~= L nD.H; (produtos) - L, 1n óH; (reagentes) 

Seção 5.8 O ca lor específico de combus tão de uma 
substância é o calor liberado quando 1 g de substância 
sofre co1nbustão. Os diferentes tipos de alimentos têm 
diferentes calores específicos de combustão e diferentes 
habilidades de ser estocados no organismo. A n1aioria 
dos combustíveis comuns são hidrocarbonetos encon
trados como combustíveis fósseis, como gás natura l, 
p etróleo e carvão. O carvão é o combustível fóssil mais 
abw1dante, mas o enxofre presente na maioria dos car
vões causa poluição ambiental. A gaseificação do car
vão é uma possível saída para o uso dos recursos 
existentes como fonte de energia mais limpa. As fontes 
de energia renovável incluem a energia solar, a energia 
eólica, a biomassa e a energia hidroelétrica. Essas fontes 
de energia são essencialmente inesgotáveis e se torna
rão mais importantes à medida que os combustíveis 
fósseis forem exauridos. 

re essa energia com a fonte de energia e conversões 
energéticas envolvidas quando uma pessoa adulta irra
dia energia para a ,rizinhança. 

5.9 Suponha que uma bala de revólver seja atirada para o 
céu. Por que ela pára de subir em vez de avançar ÍJ\defi
nidan1ente para o espaço? Em princíp io, a bala poderia 
escapar para o espaço? 

5.10 Uma bola de boliche caj de uma torre de cem pés de al
tura na Terra. Compare a variação na energia potencial 
que ocorre com a queda da mesma bola de uma torre de 
cen1 pés na Lua. 

5.11 (a) Qual é o s ignificado, em termocili1ãmica, do termo 
siste111n? 
(b ) O que um sis tema fechado tem de especial? 

5.12 Em um estudo termodinâmico um cientista se concen
trou nas propriedades de uma solução em um recipiente 
montado como na ilustração. Uma solução está fluindo 
constantemente para dentro do recipien te no topo e 
para fora da base, de tal forma que a quantidade de solu
ção no recipiente é constante com o tempo. 

Saída 

(a) A solução no recipiente é um si.stema fechado? Jus
tifique sua resposta. (b) Se não é um sistema fechado, 



17 4 Química: a ciência central 

o que poderia ser feito com a montagem mostrada na fi
gura para torná-la um sistema fechado? 

5.13 (a) O que é trabalho? (b) Como você detern1ina a quanti
dade de trabalho realizada, dada a força associada com 
o trabalho? 

5.14 (a) Até pouco t·empo atrás se acreditava que calor não 
era un1a forma de energia. Quais argumentos você pode 
daI para convencer alguém de que calor é uma forma de 
energia? (b) Sob quais condições o calor é transferido 
de un1 objeto para outro? 

A primeira lei da termodinâmica 

5.17 (a) Exponha a primeiia lei da termodinâmica. (b) Qual é 
o significado de energia interna de um sistema? (c) Quais 
os meios pelos quais a energia interna de um sistema 
pode aun1enta r? 

5.18 (a) Escreva a equação que expressa a primeira lei da ter
modinâmica. (b) Ao aplicar a primeira lei da termodinâ
mica, precisan1os n1edir a energia interna de um sistema? 
Explique. (c) Sob quais condições as grandezas q e 1v se
rão números negativos? 

5.19 Calcule e.E e determine se o processo é endotérmico ou 
exotérmico para os seguintes casos: (a) um sistema libe
ra 113 kJ de calor para a vizinhança e realiza 39 kj de tra
baJho na vizinhança; (b) q = 1,62 kJ e iv = -874 kJ; (c) o 
sistema absorve 63,5 k) de trabalho da vizinhança. 

5.20 Para os seguintes processos, calcule a variação na ener
gia interna do sis tema e determine se o processo é endo
térmico ou exotérmico: (a) um balão é aquecido pela 
adição de 900 J de calor. Ele expande-se, realizando 422 J 
de trabalho na atmosfera, (b) uma amostra de50 g é res
friada de 30 ºC para 15 "C, nisso perdendo aproximada
mente 3.140 J de calor; (c) tnna reação química libera 
8,65 kJ de calor e não realiza trabalho na vizinhança. 

5.21 A caixa fechada em cada uma das seguintes ilustrações 
representa um sistema e as setas mostram as variações 
para o sistema em um processo. Os comprimentos das 
setas representam os valores relativos de q e rv. (a) Qual 
desses processos é endotérn1ico? (b) Para qual desses 
processos, se houver algum, e.E< O? (c) Para qual desses 
processos, se houver algum, existe um ganho líquido de 
energia interna? 

5.22 

q 

1U 

(i) 

. ,1 -- -· I 

(ü) 

q 

IV lV 

(iii) 

Um sistema libera calor para sua vizinhança e realiza 
trabalho nela. (a) Desenhe uma caixa para representar o 
sistema e use setas para representar o calor e o trabaU10 
transferidos. (b) É possível que esse processo tenha um 

5.15 Identifique a força presente e explique se é realizado tra
balho nos seguintes casos: (a) você suspende um lápis 
de sua carteira, (b) uma mola é comprimida até a meta
de de seu comprimento normal 

5.16 .Identifique a força presente e expHque se é realizado tra
balho quando: (a) uma partícula carregada positiva
mente move-se em um ó rcuJo a uma distância fixa de 
uma partícula carregada negativamente; (b) um prego 
de ferro é puxado de um ia1ã. 

6E positivo? Explique. (e) É possível que esse processo 
tenha un1 e.E negativo? Explique. 

5.23 Um gás é confinado em um cilindro equipado co1n u1n 
pistão e un1 aquecedor elétrico, como mostrado na ilus
tração deste exerócio. Suponha que se forneça corrente 
para o aquecedor de taJ forn1a que sejan1 adicionados 
100 J de energia. Considere duas situações diferentes. 
No caso (1) é permitido que o pistão se mova à medida 
que a energia é adicionada. No caso (2) o pistão está fixo 
de taJ forma que não se possa mover. (a) Em qual caso o 
gás tem a maior temperatuia depois da adição da ener
gia elétrica? Explique. (b) O que você pode dize.r sobre 
os valores de q e 1u e1n cada um desses casos? (e) O que 
você pode dizer sobre os valores relativos de tJ.E para o 
sistema (o gás no cilindro) nos dois casos? 

5.24 Considere um sistema consistindo de duas esferas de 
cargas contrárias penduradas por fios e separadas por 
uma distância, r1, como mostrado na ilustração deste 
exercício. Suponha que elas sejam separadas por uma 
distância maior, r4 afastando-as ao longo do trilho. (a) 
Qual variação, se houver algun1a, ocorreu na energia 
potencial do sistema? (b) Qual efeito, se houver algum, 
esse processo tem no valor de e.E? (e) O que você pode 
dizer sobre q e 111 para esse processo? 
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Entalpia 

5.27 (a) Por que a variação de entalpia é uma grandeza sem 
significado em processos quí1nicos? (b) H é uma função 
de estado, mns q não é. Explique. (e) Para certo processo 
a pressão constante, ô.H é negativo. O processo é endo
térmico ou exotérmico? 

5.28 (a) Sob quais condições a variação de entalpia d e um 
processo será igual à quantidade de calor transferido 
para dentro ou para fora do sistema? (b) Entalpia é con
siderada uma função de estado. O que faz as funções de 
estado serem particularmente liteis? (e) Durante um 
processo à pressão constante o sistema absorve calor da 
vizinhança. A entalpia do processo aumenta ou diminuí 
durante o processo? 

5.29 A combustão completa do ácido acético, HC2H10 2(/), 

para formar H10(/) e C02(g) à pressão constante libera 
871,J kJ de calor por molde l IC2H 30 2• (a) Escreva uma 
equação termoquímica balan ceada para essa reação. 
(b ) Desenhe uni diagrama de entalpia para a reação. 

5.30 A decomposição do carbonato de zinco, ZnC03(s), em 
óxido de zinco, ZnO(s), e C01(g) a pressão constante ne
cessita da adição de 71,S kJ de calor para cada mol de 
ZnC03• (a) Escreva uma reação termoquímica balancea
da para a reação. (b) Desenhe um diagrama de entalpia 
para a reação. 

5.31 Considere a segtiinte renção que ocorre a temperatura e 
pressão ambientes: 

2Cl(g) C l2(g) 6/-1 = -243,4 k) 

Quem tem a maior cntalpia sob essas condições, 20(g) 
ou C12(g)? 

5.32 Sem consultar tabelas, indique qual dos segtiintes tem a 
maior entalpia em cada caso: (a) l molde C02(s) ou 
1 mol de C02(g) à mesma temperatura; (b) 2 mols de 
átomos de hidrogênio ou 1 molde H2; (c) 1 molde H2(g} 
e 0,5 molde 0 2(g) a 25 ºC ou 1 mol de H20 a 25 ºC; (d) 
1 mol de N2(g) a 100 ºC ou l mol de N2(g) a 300 "C. 

5.33 Considere a seguinte reação: 
2Mg(s) + 0 2(g) 2MgO(s) llH = -1.204 kJ 

(a) A reação é endotérmica ou exotérniica? (b) Calcule a 
quantidade de calor transferida quando 2,4 g de Mg(s) 
reagem a pressão constante . (c) Quantos gramas d e 
MgO são produzidos durante uma variação de entalpia 
de 96,0 kJ? (d) Qunntos quilojoules de calor são absorvi
dos quando 7,50 g de MgO(s) se decompõem em Mg(s) e 
0 2(g) a pressão constante? 

5.34 Considere a seguinte reação: 
C H,OH(g) CO(g) + 2H2(g) t.H = +90,7 kJ 
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5.25 (a) Qual o significado do termo f1111çào de estado? (b) Dê 
um exemplo de grandeza que é função d e estado e uma 
que não é. (c) A temperatura é função de estado? Justifi
que sua resposta. 

5.26 lndique qual das seguintes variações não depende do 
canlinho en1 que ocorre: (a) a variação na energia poten
cial quando um livro é transferido da mesa para a prate
leira; (b) o calor emitido quando um cubo de açúcar é 
oxidado a C02(g) e H10(g); (e) o trabalho executado na 
queima de um galão de gasolina. 

(a) O calo r é absorvido ou liberado duranl'e a reação? 
(b) Calcule a quantidade de calor transferido quando 
1,60 kg de CH,OH(g) se decompõe pela reação a pressão 
constante. (e) Para uma dada amostra de CH,OH, a vari
ação de enta lpia na reação é 64,7 kj. Quantos gramas de 
gás hidrog~nio são produzidos? (d) Qual é o valor do 
llH para o sentido inverso da reação anterio r? Quantos 
quilojoules de calor são liberados quando 32,0 g de 
CO(g) reagem completamente com H2(g) para formar 
CH30H(~) a pressão constante? 

5.35 Quando as soluções contendo íons prata e íons cloreto 
são misturadas, prt-cipita cloreto de prata: 

Ag+(nq) + Cr(nq) AgCl(s) llH = -óS,5 kJ 

(a) Calcule o t.H para a formação de 0,540 mol de AgCI 
por essa reação. (b) Calcule o Mi pa ra a formação d e 
1,66 g de AgCI. (c) Calcule o llH quando 0,188 mmol d e 
AgCI se dissolve em ágtia. 

5.36 Durante um certo período, uma maneira comum d e for
n1ar pequenas quantidades de gás oxigênio no laborató
rio era aquecer KCIO,: 

2KCl03(s) 2KCl(s) + 302(g) 6H = -89,4 kJ 

Para essa reaçiio, calcule o 6H para a formação de (aJ 4,34 
mols de 0 2 e (b) 200,8 g de KC I. (c) A decomposição de 
KCl03 prossegue espontaneamente quando ele é aque
cido. Você acha que a reação inversa, a formação de 
KCl03 a partir de KCI e 0 2, é possível ocorrer nas condi
ções ordinárias? Explique sua resposta. 

5.37 .: dado a você o AH para um processo que ocorre a pres
são constante. Qual é a informação adicional necessária 
para determinar o t.E para o processo? 

5.38 Suponha que a reação na fase gasosa, 2NO(g) + 0 2(g) 
-- 2N02(g), fosse realizada em recipiente de volume 

constante a temperatura constante. A medida de varia
ção de calor seria representada por óH ou 6E.? Se existe 
uma diferença, qual quantidade é maior para essa rea
ção? Explique. 

5.39 Um gás é confinado em um cilindro sob pressão a tmos
férica constante, como ilustrado na Figti ra 5.3. Quando o 
gás sofre uma reação química em particular, ele libera 89 kJ 
de calor para sua vizinhança e rea liza 36 kJ de trabalho 
PV na vizinhança. Quais os valores de llH e t.E para esse 
processo? 

5.40 Um gás é con finado cm um cilindro sob pressão atmos
férica constante, como ilustrado na Figura 5.3. Quando 
518 J de calor é adicionado ao gás, ele expande e realiza 
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127 J de trabalho na vizinhança. Quais os valores de MI 
e t.E para esse processo? 

5.41 Considere a combustão de metanol líquido, CH30H(/): 
Cl-130 H(/) + ~2(g) C02l~) + 2H10(/) 

t.H = -726,5 kJ 
(a) Qual é a variação de entalpia para a reação inversa? 
(b) Faça o balanceamento da reação direta com coefici
entes inteiros. Qual é o t.H para a reação representada 
por essa equação? (e) Qual é mais provável de ser termo
dinamicamente mais favorável, a reação direta ou a rea
ção inversa? (d) Se a reação fosse escrita para produzir 
H20(g) em vez de H20(/), você esperaria o valor do llH 
aumentar, diminuir ou permanecer o mesmo? Explique. 

Calorlmetrla 

5.43 (a) Quais são as unidades de capacidade calorífica? 
(b) Quais são as unidades de calor específico? 

5.44 Dois objetos, A e B, são colocados em água fervente e 
deixados chegar à temperatura da água. Cada um é reti
rado e colocado em béqueres contendo 1.000 g de água a 
10,0 ''C. O objeto A aumenta a temperatura da água em 
3.50 "C; o B aumenta a temperatura da água em 2,60 ºC. 
(a) Qual objeto tem a maior capacidade calorífica? (b) 
O que você pode dizer sobre os calores espccificos de 
A e B? 

5.45 (a) Qual é o calor específico da água 1 íquida? (b) Qual é 
a capacidade calorifica de 185 g de água líquida? (c) 
Quantos kJ de calor são necessários para aumentar a 
temperatura de 10,00 kg de água líquida de 24,6 para 
46,2 ''C? 

5.46 (a) Qual é a capacidade calorífica molar da água liqui
da? (b) Qual é a capacidade calorífic.1 de 8,42 mols de 
água líquida? (e) Quantos quilojaules de calor são neces
sários para aumentar a temperatura de 2,56 kg de água 
de 44,8 ºC para 88,5 ºC? 

5.47 O calor específico do cobre metálico é 0,385 J/g K. 
Quantos J de calor são necessários para aumentar a 
tcn1pcratura de um bloco de 1,42 kg de cobre de 25,0 
para 88,5 "C? 

5.48 O calor especifico do tolueno (~H,) é 1,13 J/g K. Quan
tos joules de calor são necessários para aumentar a tem
peratura do tolueno de 16,3 para 38,8 ºC? 

5.49 Quando uma amostra de 9,55 g de hidróxido de sódio 
sólido se dissolve em 100,0 g de água cm um calorímetro 
de copo de isopor (Figura 5.18), a temperatura aumenta 
de 23,6 para 47,4 ºC. Calcule o t.H (em kJ / molde NaOH) 
para o processo de dissolução 

NaOH(s} Na ' (11q) +OH (aq) 
Suponha que o calor específico da solução seja o n1esmo 
da água pura. 

5.50 Quando u,n1a amostra de 3,88 g de nitrato de amônio só
lido se dissolve em 60,0 g de água cm um calorímetro de 
copo de isopor (Figura 5.18), a temperatura cai de 23,0 

5.42 Considere a decomposição do bcn/eno líquido, C6H6(/), 

em acetileno gasoso, Ci82(g}: 
~6H6(/) C2H1(g) t.H = +210 kJ 

(a) Qual é a variação de entalpia para a reação inversa? 
(b) Qual é o MI para a decomposição de 1 molde benze
no em acetileno? (e) Qual é mais provável de ser termodi
namicamente favorável, a reação direta ou a reação 
inversa? (d) Se C6H .. (g) fosse consumido em vez de 
C~H6(/), você esperaria o valor do H aumentar, diminuir 
ou permanecer o mesmo? Explique. 

pnra 18,4 ºC. Calculeo~H (em kJ / mol de NH 1NO~ para 
o processo de dissolução 

NH4N03(s) NH;(aq) + 0 1 (aq) 
Suponha que o calor específico da solução seja o mesmo 
da água pura. 

5.51 Uma amostra de 2,200 g de quinona (C01;10 2) é queima
da em uma bomba calorimétrica cuja capacidade calorí
fica é 7,854 kJ/"C. A temperatura do calorímetro aumen
ta de 23,44 para 30,57"C. Qual é o calor de combustão por 
gra1na de quinona? E por n1ol de quinona? 

5.52 Uma amostra de fenol (C0J-150H) fo i queimada e m 
unia bomba calorimétrica cuja capacidade calorífica é 
11 ,66 kJ/ºC. A temperatura do calorímetro mais seu 
conteúdo aumenta de 21,36 para 26,37 "C. (a) Escreva a 
equação quín1ica balanceada para a reação da bomba 
calorimétrica. (b ) QuaJ é o calor de combustão por gra
ma de fenol? E por mol de fenol? 

5.53 Sob condições de volume constante o calor de combus
tão da glicose (<=t,H120 J é 15,57 kJ / g. Uma amostra de 
2,500 g de glicose é queimada em uma bomba calorimé
trica. A temperatura do calorímetro aumenta de 20,55 
para 23,25 ºC. (a) Qual é a capacidade calorífica total do 
calorímetro? (b) Se o tamanho da amostra de glicose fos
se duas vezes maior, quaJ seriíl a variação de temperatu
rA do calorímetro? 

5.54 Sob condições de volume constante o calor de combus
tão do ácido benzóico (HC,H~OJ é 26,38 kJ/ g. Uma 
amostra de 1,640 g de ácido bcnzóico é queimada em 
uma bon1ba calorimétrica. A temperatura do caloríme
tro aumenta de 22,25 para 27,20 "C. (a) Qual é a capaci
dade calorífica total do calorímetro? (b) Uma amostra 
de 1,320 g de uma nova substâllcia orgânica sofre com
bustão no mes1no calorímetro. A temperatu ra do calorí
metro aun1enta de 22,14 para 26,82 "C. Qual é o calor de 
combustão por grama da nova s ubs tância? (c) Suponha 
que, trocando as amostras, perdeu-se parte da água do 
calorímetro. De que modo, se houver algun1, isso muda
ria a capacidade calorífica do calorímetro? 
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5.55 

5.56 

5.57 

5.58 

5.59 

Exponha a lei de Hess. Por q ue ela é importante para a 
termoquintlca? 
Qual a ligação entre a lei de Hess e o fato de que H é uma 
hmção de estado? 
Considere as seguintes reações hipotéticas: 

A B Mi= +30 kJ 

B C ÃH= +60 kJ 

(a) Use a lei de Hess para calcu lar a variação de en ta lp ia 
para a reação A C. (b) Construa um diagranta de 
enta lp ia para as substâncias A, B e C e mostre como a lei 
de Hess se aplica. 
Suponha que lhe sejam dadas as seguintes reações hipo
téticas: 
X-~Y 

X Z 

Mi =-35 kJ 
tili= +90 kj 

(a) Use a lei de Hess para calcular a variação d e entalp ia 
da reação Y Z. (b) Construa um diagrama de en
ta lp ia para as substâncias X, Y e Z. (e) Seria válido fazer 
o que pedin1os no iten1 (a) se a primeira reação tivesse 
sido realizada a 25 uc e a segW1da a 240 ~e? Explique. 
Dadas as segumtes reações: 
P.(s) + 302(g) P~06(s) Mi = -1.640,1 kj 

Entalpias de formação 

5.63 (a) O que significa o termo condíçoes pndriio em relação à 
variação de enta lpias? (b) O que significa o termo ental
pia de Jor111ação? (e) O que quer dizer o termo e11/alpia pa
drão de formação? 

5.64 (a) Por que as tabelas de entalpias p adrão de formação 
são tão úteis? (b) Qual é o valor da entalpia padrão de 
um eJeme.nto em sua forma mais estável? 

5.65 Suponha que foi decidido que as entalplas padrão de 
formação de todos os eJenientos em suas formas mais 
estáveis deva ser 100 kj / mol. Ainda assin1 seria possível 
ter entalp ias d e formação padrão de compostos, como 
na Tabela 5.3? Caso seja, algun1 valor da Tabela 5.3 seria 
o mesmo? Explique. 

5.66 Usand o a Tabela 5.3, determine se a reação da sacarose 
sólida com água líquida para formar glicose é um pro
cesso endotérmico ou exotérmico. 

5.67 Para cada um dos seguintes compostos, escreva a equa
ção termoquímica balanceada representando a forma
ção de 1 moldo composto a partir de seus elementos em 
seus estados padrão e use o Apêndice C para obte r 
os valores de seus ÃHJ: (a) NH3(g); (b ) 502(g); (e) 
RbCI03(s); (d) NH~N03(s) . 

5.68 Escre\1a equações bala.nceadas que descrevam a forma
ção dos seguintes compostos a partir de seus e lementos 
em seus es tados padrão e use o Apêndice C para obter 
os valores de suas entalpias padrão de formação: (a ) 
HBr(g); (b) AgN03(s); (e) Hg2Cl2(s); (d) C 2H 50 H (/). 

5.69 A reação a seguir é conhecida como reação da termita 
(Figura 5.8 (b )): 

2Al(s) + Fe20 3(s) A'203(s) + 2f1e(s) 
Essa reação altamente exotérmica é usada para soldar 
unidades maciças, como hélices para navios grandes. 

5.60 

5.61 

5.62 
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Mi= - 2.940,1 kj 

calcule a variação de entalpia para a reação: 
P40 6(s) + 202(g) P40 10(s) 

A partir dos calores de reação: 
2H2(g) + 0 2(g) 2H20(g) Mi= -483,6 kJ 

302(g) 203(g) ÃH = +284,6 kJ 
calcule o calor da reação: 

3H2(g) + 0 3(g) 3H20(g) 
A partir das entalpias de reação: 

H2(g) + Fz(g) 2HF(g) 

C(s) + 2F2(g) CF~(g) 

2C(s) + 2H2(g) C2H4(g) 

ÃH =-537 kJ 

õH = -680 kJ 

õH = +52,3 kJ 

calcule o !ili para a .reação do eti leno com P2: 

Qiig) + 6F2(g) 2CF4(g) + 4HF(g) 
Considerando os dados abaixo: 
N 2(g) + 0 2(g) 2NO(g) 

2NO(g) + 0 2(g) 2N02(g) 

2N20(g) 2N2(g) + Oig) 

ÃH = + 180,7 kJ 

ÃH=-113,lkJ 

Mi ;;; - 163,2 kJ 

use a lei de Hess para calcular o ÃH para a reação: 
N10(g) + N02(g) 3NO(g) 

Usando as e.ntalpias de formação no Apêndice C, calcu
le o õH 0 para essa reação. 

5.70 Mu itos isqueiros contêm butano liquido, C4H 10(/). Usan
do as entalpias de formação, calcule a quantidade de ca
lor p roduzida quando 1,0 g de butano sofre combustão 
completa ao ar. 

5.71 Usando os valores do Apêndice C, calcule a variação de 
enta lpia padrão para cada uma d as reações seguintes: 
(a ) 2S02(g) + 0 2(g) 2S03(g) 
(b) Mg(OH)2(s) MgO(s) + HzÜ(/) 
(e) 4FeO(s) + 0 2(g) 2Fez03(s) 
(d) SiCl~(/) + 2H20(/) Si02(s) + 4HCl(g) 

5.72 Usando os valores do Apêndice C, calcule os valores de 
ÃH 

0 
para cada uma das seguintes reações: 

(a) N20 4(g) + 4J-4(g) N2(g) + 4.H20(g) 
(b) 2KOH(s) + C02(g) K2CO,(s) + H20 (g) 
(e) S02(g) + 2H 2S(g) (~)58(s) + 2H20(g) 
(d) Fe20 3(s) + 6HCl(g) 2FeCl,(s) + 3H20(g) 

5.73 A combustão completa de l niol de acetona (C,H60) 
libera 1.790 kJ: 

C3l-I60(/) + 40i(g) 3C02(g) + 3H 20(/) 

!ili o= -1.790 kJ 
·usando essa informação junto com os dados do A pêndi
ce C, ca lcule a entalpia de formação da acetona. 

5.74 O carbeto de cálcio (CaCz) reage com água para formar 
acetileno (CzHi) e Ca(OH)2. A partir do seguinte dado 
de entalpia de reação e dos dados no Apêndice C, calcule 
o ôH 

0 
do CaCz(s): 

CaCz(s) + 2H20(/) Ca(OH)i(s) + CzH2(g) 

ÃHº = -1.27,2 kJ 
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5.75 Calcule a entalpia padrão de formação do Mg(OH)2 sólj
do, considerando os seguintes dados: 

2Mg(s) + 0 2(g) 2Mg0(J M1° =-1.203,6 kJ 

Mg(OH)2(s) ---+ MgO(s) + H20(/) 

2H2(g) + 0 2(g) 2H20(/) 

t:.H o = + 37,lkJ 

t:.H o= -571,7 kJ 

5.76 (a) Calcule a entalpia padrão de formação do diborano 
gasoso (B2H6) usando as seguintes informações termo
dinâmicas: 

4B(s) + 30 2(g) 2B20 3(s) óH 0 =-2.509,l kJ 

2H2(g) + Ü 2(g) 2H20(l) L\H 0 = -571,7 kJ 

B2H6(g) + 302(g) B2Ü3(s) + 31-120(/) 

AHº =-2.147,5 kj 
(b) O pentaborano ~H9) é outro composto de uma série de 
hidretos de boro. Qual experimento ou experimentos você 
precisaria rea.lizar para fornecer dados necess.-1.rios para cal
cular o calor deformação do Bsl-4(/)? Explique escrevendo e 
somando quaisquer reações químicas aplicáveis. 

5.77 A gasolina é composta basicamente de hjdrocarbonetos, 
incluindo muitos com oi to carbonos, chamados octnuos. 

Alimentos e combustíveis 

5.79 Qual é o s ignificado do termo calor especifico de co111b11stão? 
(b) Qual substância é geralmente chamada de açúcar d o 
sangue? Por que ela é importante na discussão da ali
mentação humana? (c) Qual é a maior fonte de energia 
como alimento, 5 g de gordura ou 9 g de carboidratos? 

5.80 (a) Por que as gorduras são majs convenientes para 
servirem como reserva energética n o corpo humano? 
(b ) Uma certa refeição de batata frita tem 12o/o de proteí
nas, 14% de gordura e o restante de carboidratos. Qual 
porcentagem do conteúdo calórico dessa refeição é gor
dura? (c) Quantos gramas de proteina fornecem o mes
mo calor específico de con1bustão que 25 g de gordura? 

5.81 Uma porção de sopa de creme de cogumelos condensa
do Campbell~ contém 7 g de gordura, 9 g de carboidra
tos e 1 g de p ro teína. Estime o número de calorias em 
uma porção. 

5.82 Uma libra de chocolate puro M&M® contém 96 g de gor
dura, 320 g de carboidratos e 21 g de proteínas. Qual é oca
lor específico de combustão em kJ de wna porção de 42 g 
{aproximadamente 15 oz)? Quantas calorias ela fornece? 

5.83 O calor de combustão da hutose, C6H 120 61 é -2.812 kJ / mol. 
Se uma n1açã golde11 fresca e d eliciosa pesando 4,23 oz 

Exe rcícios a dicionais 

5.87 A 20 ºC (aproximadamente à temperatura ambiente) a 
velocidade média das moléculas de N2 no ar é 1.050 mph. 
(a) Qual é a velocidade média em m/s? (b) Qual é a ener
gia cinética (em J) de uma u1olécula de N2 movendo-se a 
essa velocid ade? (c) Qual é a energia cin ética total de 
J mo! de moléculas de N2 movendo-se a essa velocidade? 

5.78 

Um dos octanas de queima majs limpa é um com.posto 
chamado 2,3,4-trimetilpentano, que tem a seguinte fór
mula estrutural: 

A combustão completa de 1 mol desse composto em 
C02(g) e H20(g) leva a um DHº = -5.069 kJ. (a) Escreva a 
equação balanceada para a combustão de 1 mol de 
C8H 1g(f). (b) Escreva a equação balanceada para a forn1a
ção de C8H 18(/) a partir de seus elementos. (c) Usando as 
informações nesse problema e os dados da Tabela 5.3, caj,.. 
cule o L\H / do 2,3,4-trimetilpentano. 
O naftaleno (C1<>88) é um composto aron1ático sólido ge
ralmente vendjdo como naftalina. A combustão comple
ta dessa substânóa para produzir C02(g) e ~O(/) a 25 "C 
fornece 5.154 kJ / mol. (a) Escreva as equações balancea
das para a formação de naftaleno a partir de seus elemen
tos e para s ua combustão. (b) Calcule a entalpia padrão 
de formação do naftaleno. 

{120 g) contém 16,0 g de frutose, q ual a contribuição da 
frutose para o conteúdo calórico da maçã? 

5.84 O calor de combustão do etanol, C 2H50H(/), é -1.367 
kJ / mol. Um lote de vinho sn11vigno11 blnuc contém 10,6°/o 
de etanol em massa. Supondo que a dens idade do vinho 
seja 1,0 g/m L, qual é o contet'1do calórico de álcool em 
uma taça de vinho (177 mL)? 

5.85 As entalpias padrão de formação do propino (C31-I4), 

pr.opileno (C3r lJ e propano, todos gasosos, são +185,4, 
+20,4e103,8 kJ /mol, respectivamente. (a) Calcule oca
lor liberado por mol na co1nbustâo de cada substância 
para produzir C02(g) e H 20(g). (b) Calcule o calor libe
rado na combus tão de 1 kg de cada substância. (e) Qual 
é o combustível mais eficiente em term.os de calor libera
do por unidade de massa? 

5.86 t interessante comparar o calor especüico de combustão 
de um hidrocarboneto em um mundo onde o flúor, em 
vez do oxigênio, é o agente de combustão. A entalpia de 
formação do CFig) é-679,9 kJ / mol. Qu al das seguintes 
reações é mais exotémuca? 

CH4(g) + 202(g) C02(g) + 2rfa0(g) 
Clf.(g) + 4F2(g) CF4(g) 4H.F(g) 

5.88 Suponha que um mergulhador olímpico com 52,0 kg de 
massa execute um mergulho reto de uma p lataforma de 
10 m. No ápice do mergulho, o mergulhador está a 10,8 m 
acima da superfície da água. (a) Qual é a energia poten
cial do mergulhador no ápice do n1ergulho, em relação 
à superfície da água? (Veja a legenda da Figura 5.5.) 



(b) Assumindo que toda a energ ia potencial do mergu
lhador é convertida em energia cinética na superfície da 
água, a que velocidade em m /s o m ergulhador entrará 
na água? (c) O mergulhador realiza trabalho ao entrar 
na água? Explique? 

5.89 Quando u.m molde Gelo Seco'», C02(s), é convertido em 
C02(g) a pressão atmosférica e-78 ºC, o calor absorvido 
pelo sistema excede o aumento na energia interna do 
C02• Por que isso ocorre? O que acontece com a energia 
restante? 

5.90 Os air-bags que fornecem proteção em. automóveis no 
caso de un1 acidente expandem como resultado de uma 
reação química rápida. Do ponto de vista dos reagentes 
químicos como o sistema, o que você esperaria para os 
sinais de q e 1v nesse processo? 

(5.91] Uma lata de alumínio de refrigerante é colocada em u.m 
congelador. Mais tarde, descobre-se que a lata rom
peu-se e seu conteúdo congelou. Foi realizado trabalho 
quando a lata se rompeu. De onde veio a energia para 
esse trabalho? 

5.92 Com exceção das reações nucleares, nas quais matéria e 
energia interconvertem-se em uma extensão que pode 
ser medida, a afirmação clássica da primeira lei da ter
modinântlca pode ser escrita como a seguir: n energia do 
1111iverso é co11stn11te. Essa afirmação é consistente com a 
Equação 5.5? Explique. 

15.93] Uma amostra de gás está. contida em uma montagem do 
tipo cilindro e êmbolo. O sistema sofre a mudança de es
tado n1ostrada no desenho. (a) Suponha primeiro que o 
cilind.ro e o êmbolo são iso.lantes térmicos perfe itos que 
não permiten1 a transferência de calor. Qual é o valor de 
q para a mudança de estado? 

Qual é o sinal de iv para a m.udança de estado? O que 
pode ser dito sobre ti.E para a mudança de estado? (b) 
Agora suponha que o cilindro e o êmbolo são feitos de 
um condutor térmico con10 um 1netal. Durante a mu
dança de estado, o cilindro toma-se mais quente ao to
que. Qual é o sinal de q para a mudança de estado nesse 
caso? Descreva a diferença no estado do sistema ao fina l 
do processo nos do.is casos. O que pode ser dito sobre os 
va lores relativos de t:.E? 

[5.94] As estalactites e estalagmites de calcário são formadas 
em cavernas pela da seguinte reação: 
Ca2•(nq) + 2HC03-(nq) CaC03(s) + COi(g) + H 20(/) 
Se 1 mo! de CaC03 forma-se a 298 K sob uma pressão de 
1 atrn, a reação realiza um trabalho PV de 2,47 kj, empur
rando a atmosfera à medida que o C02 gasoso se forma. 
Ao mesmo tempo, 38,95 kJ de calor é absorvido do meio 
an1biente. Quais os valores de ôH e ó.E para essa reação? 
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[5.95] Considere os sistemas mostrados na Figura 5.10. Em um 
caso a pilha descarrega-se con1pletamente ao passar cor
rente por uma resistência e a outra ao fazer funcionar 
um ventilador. Ambos os processos ocorrem à pressão 
constante. Enl an1bos os casos a variação no estado do 
sistema é a mesma. A pilha passa de totaltnente carrega
da para totalmente descarregada. já em um caso, o calor 
liberado é grande e no outro, é pequeno. A variação de 
entalpia é a mesma nos dois casos? Caso não seja, co1no 
a entalpia pode ser considerada função de estado? Caso 
seja, o que pode ser dito sobre a relação entre variação 
de entalpia e q nesse caso, comparado com outros que 
temos considerado? 

5.96 Uma casa foi projetada para ter características de ener
gia solar inerte. A alvenaria é para ser incorporada ao in
terior da casa para agir como um absorvente de calor. 
Cada tijolo pesa aproxilnadamente 1,8 kg. O calor espe
cifico do tijolo é 0,85 J I g K. Quantos tijolos devem ser in
corporados ao interior da casa para .fornecer a mesma 
capacidade calorífica que 1,7 x 103 gal de água? 

(5.97) Um calorímetro do tipo copo de isopor como aquele 
mostrado na Figura 5.18 contém 150,0 g de água a 25,1 ºC. 
Um bloco de 121,0 g de cobre metálico é aquecido a 
100,4 "C colocando-o em wn béquer com água fervente. 
O calor específico do Cu(s) é 0,385 J /g K. O Cu é adicio
nado ao caJodmetro e depois de um tempo o conteúdo 
do copo atinge uma temperatura constante de 30,l ''C. 
(a) Deten:nine a quantidade de calor, em], perdida pelo 
bloco de cobre. (b) Determine a quantidade de calor ob
tida pela água. O calor específico da água é 4,18 J I g .K. 
(e) A diferença entre suas respostas para os itens (a) e (b' 
deve-se à perda de calor através dos copos de Styrofoam 
e ao calor necessário para aumentar a ten1peratura das 
paredes internas do dispositivo. A capacidade calorífica 
do calorímetro é a quantidade de calor necessária para 
aumentar a temperatura do dispositivo (o copo e a tam
pa) de 1 K. Calcule a capacidade calorífica do caloríme
tro en1J/K. (d) Qual seria a temperatura final do sistema 
se todo o calor perdido pelo bloco de cobre fosse absor
vido pela água no calorímetro? 

[5.98] (a) Quando uma amostra de 0,235 g de ácido benzóico so
fre combustão em uma bomba calorimétrica, a temperatu
ra aumenta 1,642 °C. Quando uma an1ostra de 0,265 g de 
cafeúla, CgH100zN41 é queimada, a temperatura aumenta 
1,525 ºC. Usando o valor de 26,38 kJ/g para o calor de 
combustão do ácido benzóico, calcule o calor de combus
tão por mo! de cafeína a volume constante. (b) Suponha 
que exista uma incerteza de 0,002 "C em cada leitura da 
temperatura e que as n1assas das amostras são medidas 
para 0,001 g, qual é a incerteza estimada no valor calcula
do para o calor de combustão por molde cafeína? 

5.99 Um homen1 de 200 lb decide adicionar à sua rotina de 
exercícios a caminhada por três lances de escada (45 ft), 20 
vezes ao dia. Ele calcula que o trabalho necessário para au
n1entar sua energia potencial dessa forma permitirá que 
ele coma uma porção extra de batatas fritas, a 245 Cal, sem 
aumentar sua n1assa. Essa suposição está correta? 

5.100 A quein1a do metan o em oxigênio pode produzir três di
ferentes produtos contendo carbono: fuJjgen1 (partícu
las muito finas de grafite), CO(g) e C02(g). (a) Escreva 
três equações balanceadas para a reação do gás metano 
com oxigênio para produzir esses três produtos. Em 
cada caso assuma que o único produto além desses seja 
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H20(/). (b) Determjne asentalpias padrão para as rea
ções do item. (a). (e) Por que, quando a quantidade de 
oxigênio é adequada, o C02(g) é o produto, que con
tém carbono, predominante da combustão do metano? 

5.101 A partir dos seguintes dados de três combustíveis 
promissores, calcule qual poderia fornecer n1ais ener
gia por unidade de volume: 

Combus tível 

Nitrometano, 
C21-15N02(/) 

Etanol, CzH50H(l)• 

Metilhi.drazina, 
CH6N2(/) 

Densidade 
a 20 ºC 
(g/cmJ) 

1,052 

0,789 

0,874 

Entalpia molar 
de combustão 
(kJ/mol) 

- 1.368 

- 1.367 

-1.305 

5.102 Os hidrocarbonetos aceti leno (CzH2) e benzeno (C6HJ 
têm a mesma fórm ula mínima. O benzeno é um hidro
carboneto 'aromático', que é surpreendentem.ente es
tável por causa de sua estrutura. (a) Usando os dados 
do Apêndice C, determine a variação da entalpia pa
drão para a reação 3C2~(g) C6~(1). (b) Qual 
tem a maior entalpia, 3 mols de gás acetileno ou 1 mol 
de benzeno liqwdo? (c) Deterntine o calor específico 
de combustão em kJ / g para o acetileno e o benzeno. 

f5.103) Estão relacionados aqui três hidrocarbonetos comuns 
que contêm quatro carbonos, junto com suas entalpias 
padrão de formação: 

Hidrocarboneto 

1,3-butadieno 

1-buteno 
n-butano 

Exe rcícios cumulativos 

Fórmula 

C4H6(g) 
C4H8(g) 

C4H1o(g) 

!ili / (kJ/mol) 

111,9 

1,2 

-124,7 

5.107 Considere a combustão de uma útuca molécula de 
CH4(g). (a) Qual a energia, em J, produzida durante 
essa reação? (b) Um fóton caracterísbco de raios X ten1 
uma energia de 8 keV. Como a energia de combustão 
se compara à energia do fóton de raios X? 

5.108 Considere a dissolução do NaCI em água, ilustrada 
na figura 4.3. Digan1os que o sistema consiste de O, 1 
mol de NaCI e 1 L de água. Considerando que o 
NaC1 se dissolve prontamente em água e que os íons 
são fortemente estabilizados pelas moléculas de 
água, como mostrado na figura, é seguro concluir 
que a dissolução do NaCI em água resulta en1 unia 
entalpia mais baixa para o sistema? justifique sua 
resposta. Qual evidência experimental você exanti
naria para testar essa pergunta? 

Usado há vários anos como combustível no Brasil (N. do T.) 

(a) Para cada uma dessas substâncias, calcule a ental
pia molar de combustão em C02(g) e H20(/). (b) Cal
cule o calor específico de combustão em kJ/ g para 
cada wn desses compostos. (c) Para cada ludrocarbo
neto, determine a porcentagem en1 massa de hidrogê
nio. (d) Comparando suas respostas dos itens (b) e (c), 
proponha uma relação entre o conteúdo de hidrogê
rtio e o calor específico de combustão dos hidrocarbo
netos. 

5.104 Os dois aç(1cares comuns, glicose (C6H 120 6) e sacaro
se (C12H220 11), são ambos carboidratos. Suas enta lpi
as padrão de fo rmação são dadas na Tabela 5.3. 
Usando esses dados, (a) calcule a entalpia molar de 
combustão em C02(g) e ~O(/) para os dois açúcares; 
(b) calcule a entalpia de combustão por grama de cada 
açücar; (c) determine como suas respostas para o item 
(b) comparam-se con1 o calor específico de con1bustão 
médio dos carboidratos abordados na Seção 5.8. 

(5.105) Estima-se que a quantidade liquida de dióxido de car
bono fixada pela fotossíntese na superfície da Terra é 
5,5l<1016g / anodeC02. Todoessecarbonoéconverti
do em glicose. (a) Calcule a energia estocada pela fo
tossíntese na Terra por ano em kJ. (b) Calcule a taxa 
média de conversão de energia solar em energia das 
plantas em MW (1 W = 1 J/s). Uma usina nuclear 
grande produz aproximadamente 1a3 MW. A energia 
de quantas usinas nucleares como essa eqwvalem à 
conversão da energia solar? 

(5.1061 A amônia (NH3) ferve a -33 ºC; a essa temperatura sua 
densidade é 0,81 g/cml. A entalpia de formação da 
NH3(g) é-46,2 kJ / mol, e a entaJpia de vaporização da 
Nr!3(g), 23,2 kJ/mol. Calcule a variação de entaJpia 
quando 1 L de NH3 líquida é queimada ao ar para pro
duzir N 2(g) e H20{g). Como esse val.or se compara 
com o llH para a combustão completa de 1 L de meta
nol líqwdo, CH30H(f)? Para o CH30H(I), a densidade 
a 25 ºC é 0,792 g/ cm3 e o AHj é igual a -239 kJ / mol. 

5.109 Considere as seguintes reações de oxirredução não 
balanceadas em solução aquosa: 

Ag+(nq) + Li(s) Ag(s) + Lt(nq) 
Pe(s) + Na +(nq) Fe2+(nq) + Na(s) 

K(s) + H 20(1) ) KOH(nq) + ~(g) 
(a) Faça o balanceamento das reações. (b) Usando os 
dados do Apêndice C, calcule o llflº para cada uma 
das reações. (e) Baseado nos valo res que você obte
ve para o llH 0

, quais das reações você esperaria ser 
favorável? Quais você esperaria não ser favoráveis? 
(d) Use a série de atividade para prever quais dessas 
reações ocorreriam. <JUO (Seção 4.4) Esses resultados 
estão de acordo com sua conclusão do item (c) des te 
problema? 



[5.110) Considere as seguintes reações de neutralização ácida 
envolvendo a base forte aOH(aq): 
HNOl(nq) + aOH(nq) aNO,(nq) + H20(1) 

HCl(aq) + NaOH(nq) NaCl(aq) + H 20(/) 
NH1"(nq) + aOH(nq) _ , 

NH3(nq) + a -Cnq) + H20(/) 
(a) Usando os dados do Apêndice C, caJcule o 6H 0 para 
cada uma das reações. (b) Como visto na Seção 4.3, o áci
do nítrico e o ácido clorídrico são fortes. Escreva as 
equações iônicas simplificadas para a neutralização des
ses ácidos. (e) Compare os valores de 6H 0 para as duas 
primeiras reações. O que se pode concluir? (d) Na tercei
ra equação o NH/(nq) age como um ácido. Baseado no 
valor do t.Hº para ess.:1 reação, você acha que ele é um 
ácido forte ou fraco? Explique. 

5.111 Considere duas soluções, a primeira sendo 50,0 mL de 
1,00 1nol/L de Cu504 e a outra 50,0 mL de 2,00 mol/L 
de KOH. Quando as duas soluções são misturadas em 
um calorímetro de pressão constante, forn1a-se um 
precipitado e a temperatura da n1istura sobe de 21,5 ºC 
para 27,7 ''C. (a) Antes da mistura, quantos gramas de 
Cu estavam presentes na solução de CuSO~? (b) De
tern1ine qual o pr<.'Cipitado formado. (e) Escreva as 
equações con1pleta e iônica sin1plificada para a reação 
que ocorre quando as duas soluções são misturadas. 
(d) A partir dos dados calorin1élricos, calcule o 6H 
para a reação que ocorre na mistura. Suponha que o 
calorimetro absorva apenas quantidades desprezíveis 
de calor, que o volume total da solução seja 100,0 mL e 
que o calor específico e a densidade da solução após a 
mistura sejam os mesmos da água pura. 

5.112 A reação de metátese entre Ag 0 3(nq) e aCl(nq) 
ocorre como a seguir: 

(5.1131 

5.114 
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AgN03(nq) + NaCl(nq) Na 0 3(nq) + AgCl(s) 
(a) usando o Apêndice C, calcule o 6H 0 para a equa
ção iônica simplificada dessa reação. (b) Qual valor 
você esperaria para o t.H º da equação molecular to
tal comparado com o da reação iônica simplificada? 
Explique. (e) Use os resultados de (a) e (b) junto com 
os dados do Apêndice C para determinar o valor de 
t.H{ para o AgN03(nq). 
Uma amostra de um hidrocarboneto sofre combustão 
completa em 0 2(g) para produzir 21,83 g de C02(g), 
4,47 g de H20(g) e 311 kj de calor. (a) Qual ma5.5a da 
amostra de hidrocarboneto sofreu combustão? {b) 
Qual é a fórmula mínima do hidrocarboneto? (e) Cal
cule o valor do t.H {.por unidade de fórmula mínima 
do hidrocarboneto. (d) Você acha que o hidrocarbone
to é um daqueles relacionados no Apt'.!ndice C? Justifi
que sua resposta. 
A molécula de metano, Cl-1'~, tem a geometria mostra
da na Figura 2.21. ln1agine u1n processo hipotético no 
qual a molécula de 1netano é 'expandida' simultanea
mente por n1eio do alongamento das quatro ligações 
C-H para o infinito. Então, temos o processo: 

CH4(g) C(g) + 4H(g) 
(a) Compare esse processo com a reação inversa que 
representa a entalpia padrão de formação. (b) Calcule 
a variação de cntalpia em cada caso. Qual é o processo 
mais endotérmico? Qual a razão para a diferença nos 
valores de 6H 0 ? (c) Suponha que 3,45 g de CH~(g) rea
gem con1 1,22 g de F2(g), formando CF~(g) e HF(g) 
como os únicos produtos. Qual é o reagente limitante 
da reação? Assumindo que a reação ocorre a pressão 
constante, qual a quantidade de calor liberado? 



Capítulo 

Estrutura eletrônica 
dos átomos 

· l 1 1 1 abordad a no Capítulo 2, surgiu basicamen-
te d e observações experimentais. Os elementos que exibem propriedades 
similares foram colocados juntos na mesma coluna da tabela. Mas quais são 
as razões fundamentais para essas similaridades? Por que, por exemplo, 
tanto o sódio quanto o potássio são metais leves e reativos? Por que tanto o 
hélio quanto o neônio são gases não-reativos? Por que todos os halogênios 
reagem com o hidrogênio para formar com postos q ue contêm um átomo de 
hidrogênjo e um átomo de ha logênio? 

Quando os átomos reagem, são os elétrons que interagem. O segredo 
para responder a perguntas como as propostas no parágrafo anterior está 
no entendimento do comportamento dos elétrons no átomo. A distribuição 
dos elétrons em um átomo é chamada estrutura eletrônica. A estrutura ele
trônica de um áton10 aplica-se não apenas ao número de elétrons que um 
á tomo possui, mas também a suas distribuições ao redor do núcleo e a suas . 
energias. 

Como veremos, os e létrons não se compo rtam corno nada que estan1os 
acostumados no mundo macroscópico. O conhecimento de estrutura ele
trônica é resultad o de um dos principais desenvolvimentos da ciência no 
século XX, a teoria q11f111ticn. Neste capítulo descreveremos o desenvolvi
mento da teoria q uântica e como esta levou a uma descrição consistente das 
estruturas eletrônicas dos elementos. Exploraremos algumas ferramentas 
usadas na 111ecft11icn q11â11ficn, a nova física que teve de ser desenvolvida para 
d escrever os átomos corre tamente. Nos capítulos seguintes, veremos como 
esses conceitos são usados para explicar as tendências na tabela periódica e 
a formação de ligações entre os átomos. 

6.1 Natureza ondulatória da luz 

Muito do entendimento atual sobre a estrutura eletrônica dos á tomos 
veio da análise da luz emitida ou absorvida pelas substâncias. Para enten
der a base para o modelo atual de estrutura eletrônica, conseqüentemente, 
devemos primeiro compreender mais sobre a luz. A luz que podemos ver 
com nossos olhos, luz tiisíve/, é um tipo de rad iação eletromagnética . Como 
a radiação eletromagnética transporta energia pelo espaço, ela é também 
conhecida como e11ergin rndinnte. Existem vários tipos de radiação eletro
magnética além da luz visível. Essas diferentes formas - como ondas de 
rád io que "transportam" música, a radiação infravermelho (calor) de lareiras 

.,.. O que está por vir .,.. 

• O entendimento de como a luz (ener
gia r.idian t(', ou rndinçilo elclro111ag11é
tic11) interage com .1 matéria fornece 
uma compreensJo claTa do compor
tamento dos elétrons no átomo. 

• A rad iaçào cletromagru.~tica tem 
propriedades ondulatórias caracte
nL.adas por seu co111pri111e11to de 011da, 
sua Jreql1ê11cin e sua uelocidnde. 

• Estudos da radiaçào liberada por ob
jetos quentes e d.1 maneira pela qual 
a luL atinge uma superfície metálica 
desprendendo elétrons indicam que 
a radiação eletromagnética também 
tem característica de partículas e pode 
ser descrit.1 em termos de fóto11s. 

• O fato de os átomos desprenderem 
cores c.iracterísticas de luz (espectro 
d<' li11/1ns) fornece pistas sobre como 
os elétrons es~o arranjados nos áto
mos, le\•ando a dois importantes 
conceitos: os elétrons existem ape
nas C>m certos níveis de energia ao 
redor do n(1cleo e a energia está en
volvid,1 11,1 movimentação de u1n 
elétron de u1n nível para oulro. 

• A matéria também tem proprieda
de!. ondulatórias e é impossível de
terminar simult.1neamcnte a exata 
posição e o mo,'imcnto preciso de 
um elétron cm um átomo (pri11cípio 
da i11ct•rtezn de HeiSt."'11berg). 

• A maneira como os elétrons estão 
distribuídos nos átomos é descrita 
pela n1ecânica quântica em tennos 
de orbitais. 

• O conhecimento das energias dos 
orbital'> bem como algumas caracte
rística!> fundamentais dos elétrons 
permitem-nos determinar os modos 
pelos quais os elétrons estão distà
buídO!t entre \ ários orbitais em um 
átomo (co11fig11rações eletrô11icns). 

• A configur.1ção eletrônica de um áto
mo está relacionada com a localiza
c;ào do elemento na tabela periódica. 
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incandescentes e os raios X usados por um dentista - podem parecer muito di
ferentes umas das outras, porém elas compartilham certas características fun
damentais. 

Todos os tipos de radiações eletromagnéticas movem-se no vácuo a uma 
velocidade de 3,00 x 108 m / s, a velocidade dn luz. Além disso, todas têm caracte
rísticas ondulatórias semelhantes às das ondas que se movem na água. As on
das de água são o resultado da energia transferida para a água, talvez pela 
queda de uma pedra ou o movimento de um barco em sua superfície (Figura 
6.1). Essa energia é expressa como movimentos da água para cima e para baixo. 

Uma seção transversal de on~da de água (Figura 6.2) mostra que ela é perió
dica: o padrão de picos e depressões repeten1-se a intervalos regulares. Adis
tância entre picos (ou depressões) é chamada compr ime nto de onda. O nú
mero de con1primentos d e onda completo, ou ciclos, que passam por determi
nado ponto a cada segw1do, é a freqüência da onda. Podemos medir a 
freqüência da onda contando o número de vezes por segundo que wna rolha 
oscilando em sua superfície se move por um ciclo completo de movimentos 
para cima e para baixo. 

As características ondulatórias de un1a radiação eletromagnética de
vem-se a oscilações periódicas de intensidades de forças eletrônicas e magnéti
cas associadas com a radiação. Podemos apontar a freqüência e o comprimento 
de onda para essas ondas eletromagnéticas, como ilustrado na Figttra 6.3. 
Como a radiação eletromagnética se move à velocidade da luz, o comprimento 
de onda e a freqüência estão relacionados. Se o comprimento de onda é longo, 
existirão menos ciclos da onda passando por ua1 ponto por segundo; logo, a 
freqüência será baixa. De maneira inversa, para uma onda que tem freqüência 
alta, a distância entre os picos da onda deverá ser menor (comprimento d e 
onda curto). Essa relação inversa entre a freqüência e o comprimento de onda 
de uma radiação eletromagnética pode ser expressa pela seguinte equação: 

VÀ=C (6.1] 

onde v (ni) é a freqüência, À (lambda) é o comprimento de onda e c é a velocida
de da luz. 

A Figura 6.4 mostra os vários tipos de radiação eletromagnética distribuí
dos em ordem crescente de comprimento de onda, um mostrador chamado es
pectro eletro111agnético. Note que os comprimentos de onda se estendem por 
uma faixa enorme. Os con1prirnentos de onda dos raios gama são parecidos 
com os diâmetros dos núcleos atômicos, enquanto os de ondas de rádio po
de1n ser mais longos do que ua1 ca1npo de futebol. Note tan1bém que a luz visí
vel, que compreende os comprimentos de onda de aproximadamente 400 a 
700 nm, é uma porção extremamente pequena do espectro eletromagnético. 

Comprimento de onda, À 
Amplitude 

(a) Dois ciclos completos de 
comprimento de onda À 

À An1plitude 

T 
(b) Metade do comprio1ento de 

onda enl (a); freqüência 
duas vezes maior que a do item (a) 

- -E 

e 
e .. 

Figura 6.1 As ondas são formadas 
a partir do movimento de barcos. 
A variação regular dos picos e 
depressões permitem·nos perceber 
o movimento, ou a propagação, 
das ondas. 

Cornprimento 
de onda Pico 
I • • I da onda 

Depressão d a onda 

(a) 

(b) 

Figura 6.2 Ondas características 
de água. (a) A distância entre os 
pontos correspondentes em cada 
onda é chamado comprimento de 
onda. (b) O número de vezes por 
segundo que a rolha emerge ou 
afunda é chamado freqüência. 

(e) Mesn1a freqüência 
de (b), amplitude menor 

Figura 6.3 A energia radiante tem características de onda e constitui·se de ondas eletromagnéticas. Note que quanto mais 
curto o comprimento de onda, 1., mais alta é a freqüência, v. O comprimento de onda no item (b) tem a metade do 
comprimento da do item (a), e sua freqüência é, portanto, duas vezes maior. A amplitude das ondas está relacionada com a 
intensidade da radiação. Ela é a extensão máxima da oscilação de uma onda. Nesses diagramas, ela é medida como a 
distância vertical da linha média da onda até seu pico. As ondas em (a) e (b) têm a mesma amplitude. A onda em (c) tem a 
mesma freqüência daquela de (b), mas sua amplitude é mais baixa. 
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Figura 6 .4 Comprimentos de 
onda de radiação eletromagnética 
característicos de várias regiões do 
espectro eletromagnético. Note 
que a cor pode ser expressa 
quantitativamente pelo 
comprimento de onda. 

--------- Comprimento de onda (m) -----------~ 

Raios 
gama 

400 

Raios X 

1018 

10- 7 10- 5 10- 3 10- 1 

1 

' Ultra· ~ 
1 ' 1vj 6lcta 
i 

Infra· 
verinelho 

1 1 
1 1 
1Microondas1 
1 1 
1 

1014 1012 1010 

Região visível 

500 600 

101 103 

Freqüência de rádio 

- - Freqüência (s- 1) 

700 750 nn1 

Podemos ver a luz visível por causa das reações quínúcas que ela provoca em nossos olhos. A unidade de compri
mento J\ormalmente escolhida para expressar o comprimento de onda depende do tipo de radiação, como n1ostra
do na Tabela 6.1. 

A freqüência é expressa em ciclos por segundo, uma unidade também chamada hertz (Hz). Como se entende 
que ciclos estão envolvidos, as unidades de freqüência são geralmente dadas como 'por segundo', indicado por s-1 

ou /s. Por exemplo, un1a freqüência de 820 quilohertz (kHz), típica de estação de rádio AM, poderia ser escrita 
como 820.000 s-1

• 

COMO FAZER 6.1 

Duas ondas eletromagnéticas são representadas ao lado. (a) QLLal onda tetn a 
maior freqüência? (b) Se unIB onda representa a luz visível e a outra, a radia
ção infravermelho, quaJ é uma e quaJ é outra? 

Solução (a) A onda de baixo tem comprimento de onda mais longo (maior 
distância entre os picos). Quanto maior o comprimento de onda, menor a 
freqüência (v = c//..). Portanto, a onda de baixo tem freqüência rnenor, e a onda 
de cima tem freqüência maior. 
(b) O espectro eletromagnético (Figura 6.4) indica que a radiação infraverme
lho tem comprimento de onda mais longo do que a luz visível. Assim, a onda 
de baixo seria a radiação infravermelho. 

PRATIQUE 

Se uma das ondas na margem representa a luz azul e a oulra, a vermelha, qual 
seria qual? 

Respostn: a onda de baixo tem comprimento de onda mais longo (menor fre
qüência) e seria a luz vermelha. 

TABELA 6.1 Unidades de comprimenlos de onda comuns para radiações elelromagnéticas 

Unjdade Símbolo Comprimento (m ) Tipo de radiação 

Angstrõm A 10·10 Raios X 

Nanô1netro nm 10 .... Ultravioleta, visível 

Mícron Jlffi 10-{, Infra vermelho 

Milímetro mm 10.J lnfravem1elho 

Centímetro cm J0-2 Microondas 

Metro m l TV, rádio 
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COMO FAZER 6.2 

A luz amarela emitida por urna lâmpada de vapor de sódio usada para iluminação pública tem um comprimento de 
onda de 589 nm. Qual é a freqüência dessa radiação? 

Solução 

Análise: foi dado o comprin1ento de onda, À, da radiação e pede-se calcular a freqüência, v. 

Planejamento: a relação entre o comprimento de onda e a freqüência é dada pela Equação 6.1: 

VÀ = C 

Podemos resolver para freqüência, v, uma vez que conhecemos tanto À quanto e. (A velocidade da luz, e, é urna cons
tante fundamental cujo valor é dado no texto ou na tabela de constantes fundamentais no encarte que acompanha este 
livro.) 

e= 3,00x1a8 01/s 
Resolução: a resolução da Equação 6.1 para freqüência fornece: 

v = e/À 
Quando inserimos os valores de e e À, observamos que as unidades de comprimento nessas duas grandezas são diferen
tes. Podemos converter o co1nprio1ento de onda de nanõmetros para metros, de forma que as wúdades se cancelem: 

v = ~ = (3,00 x 10
8 

n1/s) ( 1 nm ) = S,09 x 1014 s· ' 
À 589nm 10 ... m 

Conferência: a freqüência alta é razoável por causa do comprin1ento de onda curto. A unidade é apropriada porque a 
freqüência tem unidade de 'por segundo' ou s·' . · 

PRATIQUE 

(a) Um laser usado em cirurgia de olhos, para reparar retinas descoladas, produz radiação com comprimento de onda 
de 640,0 nn1. Calcule a freqüência dessa radiação. (b) Uma estação de rádio FM transmite radiação eletromagnética a 
uma freqüência de 103,4 Ml-Iz (megahertz; 1MHz = 106 s"1

). Calcule o comprimento de onda dessa radiação. 

Respostas: (a) 4,688 x 1014 s· 1
; (b) 2,901 m. 

6.2 Energia quantizada e fótons 

Apesar de o 1node10 ondulatório da luz explicar muitos aspectos de seu 
comportamento, existem vários fenômenos que ele não pode explicar. Três 
desses são especialmente pertinentes para o entendimento de con10 a radiação 
eletromagnética e os á tomos interagem. Esses três fenômenos são (1) a emissão 
de luz por objetos quentes (chamada radiação de corpo preto porque os objetos es
tudados parecem pretos antes do aquecimento), (2) a e.missão de elétrons a par
tir de uma superfície metálica onde a luz incide (o efeito Jot.oe/étrico) e (3) a 
emjssão de luz a partir de átomos de gás excitados eletronicamente (esr1ectros de 
e111issfío). Examinaren1os os dois prilneiros a seguir e o terceiro na Seção 6.3. 

Objetos quentes e quantização da energia 
Quando os sólidos são aquecidos, eles emitem radiação, co.mo visto na in

candescêl1cia vermelha das trempes de um fogão elétrico e a luz branca brilhan
te de lâmpadas de tungstênio. A distribuição do comprimento de onda de uma 
radiação depende da temperah1ra, um objeto 'vermelho quente' que é mais frio 
do que um objeto 'quente branco' (Figura 6.5). No final do século XIX alguns fí
sicos estudavam esse fenômeno, tentando entender a relação entre a temperatu
ra e a intensidade e os comprimentos de onda da radiação emitida. As leis 
predominantes da física não podiam explicar essas observações. 

EJn 1900, um ffsjco aJemão chamado Max Planck (1858-1947) resolveu o 
problema fazendo uma suposição audaciosa: ele propôs que a energia p odia 
ser liberada (ou absorvida) por átomos apenas em 'pedaços' distintos de tama
nhos m.í'nimos. Planck deu o nome quantum (significando 'quantidade fixa') 
para a menor quantidade de energia que podia ser emjtida ou absorvida como 
radiação eletromagnética. Ele considerou que a energia, E, de um único quan
tum é igual à constante multiplicada pela freqüência. 

Fígura 6 .5 A cor e a intensidade 
de luz emitidas por um objeto 
quente depende da temperatura 
do objeto. A temperatura é mais 
alta no centro desse derramamento 
de aço fundido . Como resultado, 
a luz emitida do centro é mais 
intensa e de comprimento de onda 
mais curto. 
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Figura 6.6 A energia potencial 
de uma pessoa subindo uma 
rampa (a) aumenta de maneira 
uniforme e contínua, ao passo que 
a de uma pessoa subindo escada 
(b) aumenta de maneira gradual e 
quantizada. 

(a) 

E = hv 

1111 
li • :: • 

(b) 

1 

[6.2] 

A constante h, conhecida como constante de Planck, te1n val.or de 6,63 x 10-34 joule segundos (J s). De acordo 
com a teoria de Planck, a energia é sempre emitida ou absorvida pela matéria em múltiplos inteiros de l1v, 211v, 3hv e 
assin1 por diante. Se a quantidade de energia emitida por um átomo for 3hv, por exemplo, dizemos que foram emi.
tidos três quanta de energia (quanta é o plural de quantum). Além disso, dizemos que as energias permitidas são 
quantizadas, isto é, seus vaJores são restritos a determinadas quantidades. A proposta revolucionária de Planck 
sobre a energia ser quantizada foi comprovada e ele ganJ1ou o Prêmio Nobel de Física em 1918 por seu trabalhoso
bre teoria quântica. 

Se a noção de energias quantizadas lhe parece estranha, pode ser útil fazer uma comparação entre uma rampa e 
w11a escada (Figura 6.6). À medida que você sobe a rampa, sua energia potenciaJ aumenta uniformemente, de 1na.nei
ra contínua. Quando você sobe uma escada, você pode pisar apenas e111 degraus individuais, não entre eles, de modo 
que sua energia potencial es tá restrita a determinados valores e, portanto, é quantizada. 

Se a teoria quântica de Planck está correta, por que seus efeitos não são mais óbvios no nosso dia-a-dia? Por que 
as variações de energia parecem ser contú1uas em vez de quantizadas? Observe que a constante de Planck é um nú
mero extremamente pequeno. Portanto um quantum de energia, hv, será uma quantidade extremamente pequena. 
As regras de Planck com respeito à obtenção ou perda de energia são sempre as 1nesmas se estivermos preocupa
dos com objetos na escala de tam.anho de nossas experiências cotidianas ou com objetos microscópicos. Para obje
tos macroscópicos corno os seres humanos, a obtenção ou a perda de energia de um ÚJuco quantum de energia 
passa completamente despercebido. Entretanto, quando lidamos co1n matéria em nível atômico, o impacto das 
energias quantizadas é 1nu.ito mais significativo. 

O efeito fotoelétrico e fótons 

Poucos anos após Planck apresentar sua teoria, os cientistas começaram a ver sua apJjcabilidade para um gran
de número de observações experimentais. Rapidamente se tornou aparente que a teoria de Planck tinha com ela as 
sementes de uma revolução no modo como o mundo físico era visto. Em 1905, Albert Einstein (1879-1955) usou a 
teoria quântica de Planck para explicar o efeito fotoelétrico, ilustrado na Figura 6.7. Os experimentos tinham mos
trado que a luz incidindo em uma superfície metálica limpa leva-a emitir elétrons. Para cada metal existe uma fre
qüência minima de luz abaixo da qual nenhum elétron é emitido. Por exemplo, a luz com freqüência de 4,60 x 1014 

s-1 ou maior faz com que o césio metálico emita elétrons, mas a luz de freqüências mais bruxas não tem efeito. 
Para explicar o efeito fotoelétrico, Einstein supôs que a energia radiante atingindo a superfície metálica é um 

fluxo de pacotes minúsculos de energia. Cada pacote de energia, chamado fóton, comporta-se como uma partícula 
minúscula. An1pliando a teoria quântica de Planck, Einstein deduziu que cada fóton deveria ter uma energia pro
porcional à freqüência da luz: E= l1v . Portanto, a própria energia radiante é quantizada. 

Energia do fóton = E = /nJ [6.3] 
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Figura 6 . 7 Efeito fotoelétrico. 
Quando f6tons de energia 
suficientemente alta colidem com 
uma superfície metálica, elétrons 
são emitidos do metal, como em 
(a). O efeito fotoelétrico é a base 
da fotocélula mostrada em (b). 
Os elétrons emitidos são puxados 
para o terminal positivo. Como 
resultado, a corrente flui no 
circuito. As fotocélulas são usadas 
em medidores de luz para 
fotografia, bem como em 
numerosos outros dispositivos 
eletrônicos. 

ANIMAÇÃO 
Efeito fotoelétrico 

Quando um fóton a tinge o n1etal, ele pode literalmente desaparecer. Quando isso acontece, sua energia pode 
ser transferida para um elétron no metal. É necessária uma determinada quantidade de energia para que o elétron ven
ça as forças atrativas que o prendem ao metal. Se os fótons da radiação têm menos energia do que o limiar de ener
gia, os elétrons não adquirem energia suficiente para sair da superfícje do metal, mesmo que o feixe de luz seja 
intenso. Se os fótons têm energia suficiente, os el.étrons são emitidos. Se os fótons têm mais do que a energia míni
ma necessária para Uberar os elétrons, o excesso aparece co.mo energia cinética dos elétrons emiti.dos. 

Para entender me1J1or o que é um fóton, inwgine que você tem uma fonte de luz que produz radiação com um 
único comprimento de onda. Suponha também que você pode ligar e desligar a luz cada vez mais rapidamente de 
modo a fon1ecer manifestações repentinas e contínuas de energia. A teoria de fótons de Einstein nos diz que even
tualmente você atingiria a menor n1anifestaçào repentina de energia, dada por E =l1v. A menor manilestação de 
energia consiste em um único fóton de luz. 

COMO FAZER 6 .3 

Calcule a energia de um fóton amarelo cujo comprimento de onda é 589 nm. 

Solução 

Análise: o objetivo é calcular a energia, E, de um fóton considerando/, = 589 nm. 

Planejamento: podemos usar a Equação 6.1 para converter o comprimento de onda em freqüência: 

V = e/ ').. 

Podemos, a seguir, usar a Equação 6.3 para calcular a energia: 

E= l1v 

O valor da constante de Planck é dado tan to no texto quanto na tabela de constantes físicas no encarte que acompanha 
este livro: 

h = 6,63X10-~ JS 
Resolução: a freqüência, v, é calculada a partir do comprimento de onda dado, como mostrado em "Como fazer 6.2": 

V = C/À = 5,09 X 1014 
S I 

Portanto, temos: 

E = (6,63x 10.J.I J s)(5,09 x lO'"s-1
) = 3,37x10-•9 J 

Comentário: se um fóton de energia radiante fornece 3,37 x 10-•q J, ummol desses fótons fornecerá: 

(6,02 x 1023 fótons/ mo!) (3,37 x 10-1~ J / fóton) = 2,03 x lcf J /0101 

Essa é a ordem de grandeza de entaJpias de reações (Seção 5.4), de forma que a radiação pode romper ligações quími
cas, produzindo as chamadas reações fotoquf1nicns. 
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PRATIQUE 
(a) Um laser emite luz com. freqüência de 4,69 x 1014 s-1

. Qual é a en.ergia da radiação desse laser? (b) Se o laser entite 
um.a explosão ou P.ulso de energia contendo 5,0 x 1017 fótons de radiação, quaJ é a energia total desse pulso? (c) Se o 1.a
ser emite 1,3 x 10-2 J de energia durante um pulso, quantos fótons são emitidos durante o pulso? 
Respostas: (a) 3,11 x 10·•~ J; (b) 0,16 J; (c) 4,2 x 1014 fótons. 

FILME 
Testes de chama para metais 

Figura 6.8 Niels Bohr (à direita) 
com Albert Einstein. Bohr 
(1885- 1962) fez importantes 
contribuições para a teoria 
quântica. De 1911 a 1913 e.studou 
na Inglaterra, trabalhando primeiro 
com J. ). Thomson, na Universidade 
de Cambridge, e mais tarde com 
Ernest Rutherford, na Universidade 
de Manchester. Publicou sua teoria 
quântica do átomo em 1914 e 
recebeu o Prêmio Nobel de Física 
em 1922. 

A idéia de que a energia da luz depende de sua freqüência ajuda-nos a en
tender os diversos efeitos que os diferentes tipos de radjação eletromagnética 
causam à matéria. Por exemplo, altas freqüências (con1primento de onda cur
to) de raios X (Figura 6.4) fazem con1 que os fótons desse tipo tenham a]ta ener
gia, suficiente para causar danos aos tecidos e a té mesmo câncer. Portanto, 
normalmente são colocados avisos perto de equipamentos de raios X advertin
do-nos da radiação de alta energia. 

Apesar de a teoria de Juz de Einstein explicar o efeito fotoelétrico e muitas 
outras observações, ela apresentou uma situação embaraçosa. A luz é uma 
onda ou ela compõe-se de partículas? O fato é que ela possui propriedades de 
ambos. Comporta-se macroscopicame11te como uma onda, mas consiste em 
um conjw1to de fótons. Quando examinamos o fenômeno em nível atômico, 
observamos suas propriedades de partículas. É como se passássemos da des
crição de uma praia inteira para começar a examinar os grãos de areia dos 
quais a praia é constituída. 

6.3 Espectros de linhas e o modelo de Bohr 

Os trabalhos de Planck e Einstein abriram caminho para a compreensão de 
como os elétrons são distribuídos nos átomos. Em 1913 o físico dinamarquês 
NieJs Bohr (Figura 6.8) propôs uma explicação teórica dos espectros de linhas, 
outro fenômeno que intrigava os cientistas no século XIX. Vamos a princípio 
examinar esse fenômeno e, em seguida, estudar como Bohr usou as idéias de 
Planck e Einstein. 

Espectros de linhas 
Un1a fonte específica de energia radian te pode emitir um comprimento de 

onda único, como na luz de um laser (Figura 6.9). A radiação composta por um 
único comprimento de onda é chamada 11zonocron1ática. Entretanto, a maioria 
das radiações comuns, incluindo lâmpadas incandescentes e estrelas, produz 
radiação contendo muitos comprimentos de onda diferentes. Quando a radia
ção de fontes como essas é separada em seus diferentes comprimentos de onda 
componentes, um espectro é produzido. A Fígura 6.10 mostra com,o wn pris
ma dispersa a luz de uma lâmpada incandescente. O espectro produzido cons
tituí-se de uma faixa contínua de cores: o violeta ftu1de-se ao azul; o azuJ, ao 
verde, e assim por diante, sem nenhum ponto branco. Esse arco-íris, contendo 
luz de todos os comprimen tos de onda, é chamado es pect ro contín u o . 
O exemplo mais comum de um espectro contínuo é o arco-íris produzido pela 
dispersão da luz do sol através dos pingos de chuva ou neblina. 

Figura 6.9 Um feixe de laser 
refletido a partir da superfície de 
um disco de CD. Aparelhos de CD 
e similares usam um pequeno feixe 
de laser para ler a informação no 
disco. 

Nem todas as fontes de radiação produzem um espectro contínuo. Quan
do dilerentes gases são colocados sob pressão em um tubo e uma alta volta
gem é aplicada, os gases emite1n diferentes cores de luz (Figura 6.11). A luz 

emitida pelo gás neônio é a familiar incandescência vermelhado-alaranjada de muitos letreiros Luminosos, en
quanto o vapor de sód_io emite a luz característica de algumas luzes de rua modernas. Quando a luz vinda de tais 
tubos passa através de trm prisma, apenas linhas de poucos comprimentos de onda estão presentes nos espectros 
resultantes, como mostrado na Figura 6.12. As linhas coloridas são separadas por regiões pretas, que correspon
dem a comprimentos de onda ausentes na luz. Um espectro contendo apenas radiações de comprimentos de onda 
específicos é chamado espectro d e linhas. 
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Figura 6.1 O Um espectro visível 
contínuo é produzido quando um 
feixe estreito de luz branca atravessa 
um prisma. A luz branca poderia ser a 
luz do sol ou a luz de uma lâmpada 
incandescente. 

Figura 6.11 Gases diferentes emitem 
luz de cores características diferentes a 
partir da excitação com uma descarga 
elétrica: (a) hidrogênio; (b) neônio. 

Quando os cientistas detectaram pela primeira vez o espectro de linhas do hidrogênio na metade do século XIX, 
ficaram fascinados pela sua simplicidade. Em 1885 um professor suíço chamado Johann Balmer observou que os 
comprimentos de onda das quatro linJ~as do hidrogênio mostrado na Figura 6.12 encaixa de maneira intrigante em 
uma fórmula simples. Descobriu-se que linhas adicionais ocorriam nas regiões do ultravioleta e do infravermelho. 

Na 
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400 450 500 

550 
(a) 

550 
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600 650 

600 650 

700 run 

700 n1n 

Figura 6.12 O espectro de linhas de 
(a) Nal; (b) H. 
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Rapidamente a equação de Balmer foi estendida para uma equação mais geral, chamada equação de Rydberg, que 
permitiu calcuJar os comprimentos de onda de todas as Unhas espectrais do hidrogênio: 

.!. = (R H ) (J,-4J [ 6.4) 
À ,,- n· 

1 2 

Nessa fórn1LLla, Àé o comprimento de onda de uma linha espectral, RHéa constantedeRydberg (1,096776 x 107 m"1
) 

e n1 e112 são números inteiros e positivos, sendo 112 é maior que n1. Como a extraordinária simplicidade dessa equa
ção poderia ser explicada? Passaram-se mais 30 anos para que essa pergunta fosse responc:Lida, como veremos na . . -proxima seçao. 

O modelo de Bohr 

Depois que Rutherford descobriu a natureza nuclear do átomo (Seção 2.2), os cientistas pensavam no átomo 
como um 'sistema solar microscópico' no qual os elétrons descreviam uma órbita ao .redor do núcleo . . Para explicar 
o espectro de lll1has do hidrogênio, Bohr começou supondo que os e létrons moviam-se em órbitas circulares ao re
dor do núcJeo. Entretanto, de acordo com a física clássica, un1a partícula carregada (como um elétron) que se move 
em uma trajetória circular perderia energia continuamente pela emissão de radiação eletromagnética. À medida 
que o elétron perde energia, ele deve mover-se em forma de espiral em direção ao núcleo. Bohr abordou esse pro
blema quase da mesma forma que Planck tinha abordado o problema da natureza da radiação emitida por objetos 
quentes: Assumindo que as leis predominantes da física eram inadequadas para descrever todos os aspectos dos 
á tomos. Além disso, ele adotou a idéia de Planck de que as energias eram quantizadas. 

Bohr baseou seu modelo em três postulados: 
1. Somente órbitas d e certos raios, correspondendo a certas energias definidas, são permitidas para os elé

trons em u1n átonlo. 
2. Um elétron em certa órbita permitida tem certa energia especifica e está em um estado de energia 'permiti

do'. Um elétron em estado de energia permitido não irradiará energia e, portanto, não se moverá em forn1a 
de espiral em direção ao núcleo. 

3. A energia só é emitida ou absorvida por um eJétron quando ele n1uda 
de um estado de energia permitido para outro. Essa energia é emitida 
ou absorvida como fóton, E = ltv. 
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Figura 6.13 Níveis de energia no 
átomo de hidrogênio a partir do 
modelo de Bohr. As setas 
referem-se às transições do elétron 
de um estado de energia permitido 
para outro. Os estados mostrados 
são aqueles para os quais n = 1 a 
n = 6, e o estado para n = oo, para 
o qual a energia, E, é igual a zero. 

Os estados de energia do átomo de hidrogênio 

Começando com seus três postuJados e usando as equações clássicas de 
movimento e para interação entre cargas elétricas, Bohr calculou as energias 
correspondentes a cada órbita permitida. Essas energias encai.xavam-se na se
guinte fórmula: 

(6.5) 

O número inteiro 11, que pode assumir valores de 1 a infinito, é chamado 
11ú111ero quântico. Cada órbita corresponde a um valor diferente de /1 e o raio da 
órbita aumenta à medida que n aumenta. Dessa forma, a primeira órbita per
mitida (a órbita n1ais próxima ao núcleo) tem n = 1, a próxima órbita permitida 
(a segunda mais próxima do núcleo) tem n = 2, e assim por diante. 

As energias do elétron de um á tomo de hidrogênio dadas pela Equação 6.5 
são negativas para todos os valores de 11. Quanto mais baixa (mais negativa) 
for a energia, mais estável será o áto1no. A energia é mais baixa (mais negativa) para 

' 11 = 1. A medida que n awnenta, a energia torna-se sucessivamente menos ne-
gativa e aumenta. Podemos comparar essa situação a uma escada na quaJ os 
degraus são numerados da base para cima. Quanto mais alto uma pessoa subir 
(maior o valor de n), maior a energia. O estado de energia mais baixa (11 = 1, 
analogamente ao degrau da base) é cl1amado estado fundamental do átomo. 
Quando o elétron está em uma órbita de energia mais alta (menos negativa) -
n = 2 ou mais a lta - diz-se que o átomo está em estado excitado. A Figura 6.13 
mostra a energia do elétron em um átomo de hidrogênio para vários valores 
de 11. 
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O que acontece ao raio da órbita e à energia na medida em que 11 se torna infinitamente grande? O raio aumenta 
com 11

1
. Prontamente atingimos um ponto no qual o elétron está completamente separado de seu núcleo. Quando 11 

. , 
= oo, a energia e zero. 

Portanto, o estado no qual o elétron é removido do núdeo é o estado de referência, ou energia zero, do átomo 
de hjdrogênio. Esse estado de energia zero é mais alto em energia que os estados com energias negativas. 

No seu terceiro postulado, Bohr supôs que o elétron poderia 'pular' de um estado de energia permitido para 
outro, absorvendo ou emitindo fótons cuja energia radiante corresponda exatamente à diferença entre os dois esta
dos. Um elétron deve absorver energia para que ele mude para um estado de mais alta energia (um estado com um 
valor rnais alto de n). De maneira contrária, a energia radiante é emitida qua11do o elétron pula para um estado de 
energia mais baixa (um estado com menor valor de n ). Assim, se o elétron pula de um estado inicial, com energia E; 
para um estado final, con1 energia Ep a variação de energia é dada pela seguinte relação: 

(6.6) 

Portanto, o modelo de Bohr para o átomo de hidrogênio afirma que apenas freqüências espeáficas de luz que 
satisfazem a Equação 6.6 podem ser absorvidas ou emitidas pelo átomo. 

Substituindo a expressão de energia da Equação 6.5 na Equação 6.6 e recalculando v = cfA,, temos: 

lic -1s ô.E = hv =-= (-2,18x10 J) 
À 

1 1 
(6.7) 

Nessa equação, ní e 111 são os números quânticos principais dos estados inicial e final do átomo, respectivamente. 

Se n1 é menor que n;, o e létron move-se para mais perto do núcleo e ô.E é um número negativo, indicando que o áto
m o libera energia. Por exemplo, se o elétron move-se de n; = 3 para 111= l, temos: 

ÃE = (- 2,18 X 10-18 J) (
1

1
2 

-

3
\ ) = (- 2,18 X 10-IS j) ( : ) = - 1,94 X 10-18 J 

Sabendo a energia para o fóton emitido, podemos calcular sua freqüência ou seu comprimento de onda. Para o 
comprimento de onda, temos: 

?.. =.:_ = hc = (6,63x10-J-1 J s)(3,00 x 10
8 

n:l/s) = l,0
3 

x 10_7 tn 
v D.E 1,94 x 10-18 J 

Não incluín1os o sinal negativo da energia nesse cálculo porque o comprimento de onda e a freqüência são 
sempre fornecidos como grandezas positivas. O sentido do fJuxo de energia é indicado quando se diz que o fóton 
de con1primento de onda 1,03 x 10-1 m foi e111itido. 

Se resolvermos a Equação 6.7 para l/À e excluirmos o sinal negativo, teremos que essa equação derivada da 
teoria de Bohr corresponde à equação de Rydberg, Equação 6.4, obtida com dados experimentais: 

} 2,18 X 10-18 J l J 
- - - - -

'1c 112 n 2 
f 1 

De fato, a combinação das constantes, (2,18 x 10-18 J)/l1c é igual à constante de Rydberg, RH, para três algaris
mos significativos, 1,10 x 107 m -1

• Portanto, a existência de linhas espectrais pode ser atribuída aos pulos quantiza
dos de elétrons entre os níveis de energia. 
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COMO FAZER 6.4 

Usando a Figura 6.13, detern'line qual das seguintes transições eletrônicas produz a linha espectral de comprimento 
de onda mais longo: 11 = 2 para 11 = 1, 11 = 3 para 11 = 2 ou 11 = 4 para 11 = 3. 

Solução O comprimento de onda aun1enta à medida que a freqüência diminui (À = c/v). Naturalmente o 
comprimento de onda mais .longo estará associado à menor freqüência. De acordo com a equação de Planck, E = hv, a 
freqüência mais baixa está associada à energia mais baixa. Na Figura 6.13, a linha mais curta representa a menor 
variação de energia. Portanto, a transição 11 = 4 para /1 == 3 produz a linha de comprimento de onda mais longa 
(freqüência mais baixa). 

PRATIQUE 

Indique se cada uma das seguintes transições e letrônicas emite energia ou necessita de absorção de energia: (a) 11 = 3 
para /1 = l; (b) 11 = 2 para 11 = 4. 

Respostas: (a) emite e1lergia; (b) necessita de absorção de energia. 

limitações do modelo de Bohr 

Enquanto o modelo de Bohr oferece uma explicação para o espectro de linl1as do átomo de hidrogênio, ele não 
pode explicar o espectro de outros átomos, a não ser de uma maneira muito incipiente. Alén1 disso, exjste um pro
blema em descrever um elétron meramente como uma partícula circulando ao redor do núcleo. Como vimos na Se
ção 6.4, o elétron exibe propriedades de ondas, fato que nosso modelo de estrutura eletrônica deve contemplar. 
O modelo de Bohr é apenas um importante passo em direção ao desenvolvimento de um modelo mais abrangen
te. O mais irnporta11te sobre a teoria de Bohr é que ela apresenta duas idéias principais que também são incorpora
das por nosso modelo atual: (1) os elétrons existem apenas em níveis de energia distintos, que são descritos pelos 
números quânticos. (2) A energia está envolvida na movimentação de um elétron de um 1úvel para outro. Além 
disso, parte do vocabulário associado com o novo modelo remonta ao modeJo de Bohr. Por exemplo, ainda usa
mos a idéia de estados fundamentais e excitados para descrever as estruturas eletrônicas dos átomos. 

6.4 Comportamento ondulatório da matéria 

Nos anos posteriores ao desenvolvimento do modelo de Bohr para o átomo de hidrogênio, a natureza dual da 
energia radiante tornou-se un1 conceito familiar. Dependendo das circtmstâncias experimentais, a radiação parece 
ter um cru·áter ondulatório ou de partícula (fóton). Louis De Broglie (1892-1987), quando trabalhava em sua tese de 
doutoramento em física11a Sorbonne, en1 Paris, corajosamente ampliou essa idéia. Se a energia radiante pudesse se 
comportar, sob condições apropriadas, con10 um feixe de partícu las, a matéria, sob condições apropriadas, poderia 
possivelmente mostrar propriedades de uma onda? Suponha que o elétron girando em órbitas ao redor de um áto
mo de hidrogênio fosse visto como uma onda, com. um comprimento de onda característico. De Broglie sugeriu 
que o elétron, em seu 01ovimento ao redor do núcleo, tinha associado a ele um comprimento de onda particular . 
Ele propôs que o comprimento de onda característico do elétron ou qualquer outra partícula depende de sua mas
sa, n-1, e de sua velocidade, v. 

À=_!!_ [6.8] 
lllV 

(h é a constante de Planck.) A grandeza 111v para qualquer objeto é chamada seu momento. De Broglie usou o tern10 
ondas de matéria para descrever as características ondulatórias das partículas n1ateriais. 

Como a hipótese de De Broglie é aplicável a toda matéria, qualquer objeto de massa 111 e velocidade v daria ori
gem a uma onda de n1atéria característica. Entretanto, a Equação 6.8 indica que o comprimento de onda associado 
a um objeto de tamanl10 comum, como uma bola de goUe, é tão minúsculo que estará fora da faixa de qualquer 
observação possível. Esse não é o caso de um elétron porque sua massa é mwto pequena, con10 veremos em 
"Como fazer 6.5". 
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COMO FAZER 6.5 

Qual é o comprimento de onda de um elétron com velocidade de 5,97 x 106 
01/ s? (A massa do elétron é 9,11 x 10~ g .) 

Solução 

Análise: dadas a 1nassa, 111, e a velocidade, v, do elétron, devemos calcular seu comprjmento de onda de De Broglie, À.. 

Planeja m e nto: o comprimento de onda de uma partícula em movimento é dado pela Equação 6.8; o À.é caJculado sim
plesmente pela substituição das grandezas conhecidas, h, 111 e v. Entretanto, ao fazer isso devemos prestar atenção nas 
unidades. 

Resolução: usando o valor da constante de Planck, h = 6,63 x 10-.J.1 J se lembrando que 1J = 1 kg m2 / s2
, temos: 

À. =_!!_ 
111V 

(6,63 x10~14 J s) (1kt,>m2
/ s

2)(103gJ 
= (9,11 xlO :?l!g)(S,97 xlOº m/s) l J 1 kg 

= 1,22 x 10-10 n1 = 0,122 nm 

Comentário: comparando esses valores com os comprimentos de onda de radiações eletromagnéticas mostrados na 
Figura 6.4, observamos que o co.mprimento de onda desse elétron é aproximadamente o mesmo do comprimento de 
onda dos raios X. 

PRATIQUE 

Calcule a velocidade de um nêutron cujo comprimento de onda de De Broglie é 500 pm. A massa de um nêutron é 
dada na tabela que consta no encarte deste livro. 

Resposta: 7,92 x 102 m/s 

Poucos anos após De Broglie publicar sua teoria, as propriedades ondulatórias do elétron foram den1onstradas 
experimenta]mente. Os elétrons eram difratados pelos cristais, do mesmo modo que os raios X sofxiam difração. 
Assim, um fluxo de elétrons em movimento exibe os mesmos tipos de comportamento ondulatório que a radiação 
eletromagnética. 

A téauca de difração de elétrons tem se desenvolvido enormemente. No microscópio eletrônico as característi
cas ondulatórias do elétron são usadas para obter fotos de objetos m_inúsculos. Esse microscópio é uma importante 
ferramenta para estudar os fenômenos superficiais com ampliações muito grandes. A Figura 6.14 é uma fotografia 
de uma imagem de microscópio eletrônico, demonstrando que partículas minúsculas de matéria podem se com
portar como ondas. 

O princípio da incerteza 
A d.escoberta das propriedades ondulatórias da matéria levantou algumas 

questões novas e interessantes sobre a física clássica. Considere, por exemplo, 
uma bola descendo uma rampa. Usando a física clássica, podemos calcular sua 
posição, direção de movimento e velocidade a qualquer momento, com gran
de exatidão. Podemos fazer o mesmo para um elétron que exibe propriedades 
ondulatórias? Uma onda este11de-se no espaço e sua localização não é definida 
de mane.ira precisa. Dessa forma, podemos antecipar que é impossível determi
nar exatamei1te onde um elétron está localizado em um tempo determinado. 

O físico alemão Wemer Heise11berg (Figura 6.15) concluiu que a 11atureza 
dual da matéria coloca 1rma limitação fundamei1tal em como podemos deter
minar precisamente a posição e o mon1ento de qualquer objeto. A llinitação 
torna-se importante apenas quando trabalhamos com matéria en1 nível suba
tômico (isto é, con1 massas tão pequei1as quanto a de um elétron). O princípio 
de Heisenberg é cha1nado de princípio da incerteza. Quando aplicado aos elé
trons en1 um átomo, esse princípio afirma que é inerentemente impossível 
para nós saber de maneira simultânea tanto o exato momento do elétron quan
to sua posição específica no espaço. 

Heisenberg relacionou matematicamente a incerteza da posição (~-r) e o 
momento exatos (l\111.v) paxa uma quantidade envolvendo a constante de 
P lanck: 

Figura 6 . 14 Imagem de 
microscopia eletrônica, em cores 
realçadas, de vírus d a 
imunodeficiência humana (HIV) 
com ampliação de 240 mil. 
Em um m icroscópio eletrônico, 
o comportamento ondulatório de 
um feixe d e elétrons é utilizado do 
mesmo modo que um microscópio 
convencional usa o 
comportamento ondulatório de 
um feixe de luz. 



194 Química: a ciência central 

h 
Ó.X · Ól11V >-

47t 
[6.9J 

Um cálculo rápido ilustra as implicações dramáticas do princípio da incer
teza. O elétron tem massa de 9,11x10"31 kg e move-se a uma velocidade média 
de aproximadamente 5 x 106 m/s em um átomo de hidrogênio. Vamos supor 
que conl1ecemos a velocidade para uma incerteza de 1°/o (isto é, uma incerte
za de (0,01)(5 x 106 m/s) = 5 x 104 m/s) e que essa é a única fonte importante 
de incerteza no momento para que Lltnv = nztlv . Podemos usar a Equação 6.9 
para calcula.r a incerteza na posição do elétron: 

Figura 6.15 Werner Heisenberg 
(1901- 1976). Durante seu estágio 
de pós-doutorado com Niels Bohr, 
Heisenberg formulou seu famoso 
princípio da incerteza. Aos 25 anos 
de idade, tornou-se o chefe da 
cadeira de física teórica na 
Universidade de Leipzig. Aos 32 
anos, foi um dos mais jovens 
cientistas a receber o Prêmio 
Nobel. 

,, 
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4rr(9,1lx10-31 kg)(S x 104 m/s) 

Uma vez que o diâmetro de um átomo de h idrogênio é apenas 2 x 10· 10 m, 
a incerteza é muito maior do que o taman110 do átomo. Portanto, essencial
mente, não temos idéia de onde o elétron está localizado no átomo. Por outro 
lado, se fôssemos repetir os cálculos com um objeto de massa ordinária, como 
uma bola de tênis, a incerteza seria tão pequena que isso não teria importância. 
Nesse caso, 111 é grande, e til está fora do domínio da medida, portanto sem 
conseqüência prática. 

A hipótese de De Broglie e o princípio da incerteza de Heisenberg estabele
ceram a base para uma nova teoria de estrutura atômica e mais largamente 

aplicável. Nessa nova abordagem, qualquer tentativa de definir precisamente a localização e o momento instantâ
neos do elétron é abandonada. A naturez.a ondulatória do elétron é reconhecida, e seu comportamento é descri to 
em termos apropriados para ondas. O resultado é um modelo que descreve precisamente a energia do elétron en
quanto define sua localização em termos de probabilidades. 

Uma olhar mais de perto Medição e o princípio da incerteza 

Sempre que qualquer medida é feita, existe algu1na 
incerteza. A experiência com objetos de dimensões co
muns, como bolas ou trens, ou equipamentos de laborató
rio, indica que a incerteza de urna medição pode ser 
diminuída com o uso de instrumentos mais precisos. De 
fato, podemos esperar que a incerteza na medida possa tor
nar-se indefinidamente pequena. No entanto, o princípio 
da incerteza afirma que há um Limite real para a precisão 
das medições. Esse linúte não é uma restrição à precisão 
com que os ii1strumentos podem ser feitos; mais propria
mente, é inerente à natureza. Esse lirnite não tem conse
qüências práticas quando lidamos com objetos de tamanho 
usual, mas suas implicações são enormes quando lidamos 
com parnculas subatômicas, como os elétrons. 

Para medir um objeto, devemos perturbá-lo, ao menos 
um pouco, com nosso aparelho de medição. lmagíne o uso 
de uma lanterna para localizar uma grande bola de borracha 
en1 um quarto escuro. Você vêa bola quando a luz da lanter
na pula da bola e bate em seus olhos. Quando um feixe de fó
tons colide com um objeto desse tan1anho, ele não a ltera sua 
posição ou momento em nenhuma extensão prática. Imagi
ne, no entanto, que você queira localizar um elétron de forma 
similar, fazendo a luz pular dele para um detector qualquer. 
Os objetos podem ser localizados a unia precisão que não é 
maior que o comprin1ento de onda da radiação usada. 

Assim, se desejamos uma medida precisa da posição de um 
elétron, devemos usar uni comprimento de onda curto. Isso 
significa que fótons de alta energia devem ser empregados. 
Quanto mais energía os fótons têm, maíor o mon1ento que 
eles conceden1 ao elétron quando eles colidem, o que altera o 
movimento do elétron de forma imprevisível. A tentativa 
para se medir corretamente a posição do elétron introduz in
certezas considerávejs em seu momento; o ato de medir a po
sição do elétron em um instante torna nosso conhecimento 
sobre sua futura posição impreciso. 

Suponha, dessa forma, que utilizemos fótons de compri
mento de onda longo. Uma vez que esses fótons têm energia 
mais baixa, a cinética do elétron não é tão primorosamente 
alterada durante a medição, mas sua posição será correspon
dentemente conhecida com menor precisão. Essa é a essência 
do princípio da incerteza: há 11r11n incerteUI en1 snber se n posição 
011o111or11e11to do elétron que não pode ser red11zido nlé111de11n1 cer
to 11lve1 111í11i1110. Quanto mais corretamente um é conhecido, 
menos precisamente o outro o é. Apesar de não podermos 
nunca saber a posição e o momento exatos de um elétron, po
demos falar sobre a probabilidade de ele estar em determina
dos lugares no espaço. Na Seção 6.5, introduzimos 1.1m 
modelo do átomo que fornece a probabilidade de encontrar
mos elétrons de energias específicas em certas posições e1n 
átomos. 
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6.5 Mecânica quântica e os orbitais atômicos 

Em 1926 o físico Austríaco Erwin Schrõdinger (1887-1961) propôs uma equação, conhecida atualmente como 
equação de onda de Schrõdinger, que incorpora tanto o comportamento ondulatório como o de partícula do elé
tron. Seu trabalho abriu uma nova maneira de lidar com partículas subatômicas conhecida como n1ecâ11ica qullntica 
ou 111eclln ica 011d11/ntória. A aplicação da equação d.e Schrõdinger requer cálculos avançados, e não nos preocupare
mos com os detalhes de sua abordagem. Entretanto, consideraremos qualitativamente os resultados que esse cjen
tista obteve, porque eles nos fornecem uma maneira nova e poderosa de ver a estrutura eletrônica. Vamos começar 
examinando a estrutura eletrônica do átomo mais sin1ples, o hidrogênio. 

A resolução da equação de Schrõdinger leva a uma série de funções matemáticas cl1arnadas fwlções de onda 
que descrevem a questão ondulatória do elétron . Essas funções são geralmente representadas pelo símbolo'ljl (a le
tra grega minúscula psi). Apesar de a função de onda em si não ter um significado físico direto, o quadrado da fun
ção d e onda, 'ljJ2

, fornece informações importantes sobre a localização de um elétron quando ele está em estado de 
energia permitido. 

Para o átomo de hidrogênio, as energias permitidas são as mesmas previstas pelo modelo de Bohr. Contudo, o 
modelo de Bohr supõe que o elétron está em órbita circular com alguns raios específicos ao redor do núcleo. No mo
delo da mecânica quântica, a localização do elétron não pode ser descrita de maneira tão simples. De acordo com o 
principio da incerteza, quando determinamos o momento do elétron com grande precisão, o conhecimento simul
tâneo de sua localização é mtüto incerto. Não podemos especificar a localização exata de um elétron u1dividual ao 
redor do núcleo. Majs propriamente, devemos nos contentar com uma espécie de con11ecimento estatístico. No 
m.odelo da mecânica quântica, por essa razão falamos da probnbi/idnde de o elétron ser encontrado em certa região 
do espaço em determinado instante. Resulta que o quadrado d.a função de onda, TjJ2, em um ponto determinado d o 
espaço represe11ta a probabilidade de o elétron ser encontrado nessa posição. Por essa razão, t/J2 é chamado d ensi
dade de probabilidade. 

Uma maneira de representar a probabilidade de encontrar o elétron em várias regiões de um átomo é mostrada 
na FigtLTa 6.16. Nessa figura a densidade de pontos representa a probabilidade d e encontrar o elétron. As regiões 
com densidade a lta de pontos correspondem a valores relativamente altos para 1/J2

• A densidade eletrônica é ou
tra maneira de expressar a probabi)jdade: as regiões onde existe alta probabilidade d e encontrar o elétron são re
giões de alta densidade ele trônica. Na Seção 6.6 falaremos mais sobre os modos de represen tar a densidade 
e le trônica. 

Orbitais e números quânticos 
A solução da equação de Schrõd inger para o átomo de hidrogênio produz um conjunto de funções de onda e 

energias correspondentes. Essas funções de onda são chamadas orbitais. Cada orbital descreve uma djstribuição 
específica de densidade eletrônica no espaço, co1no detenninado pela p robabilidade de densidade. Cada o rbital, 
conseqüentemente, tem energia e forn1a características. Por exemplo, o orbital 
de mais baixa energia no átomo de hidrogênio tem energia de -2,18 x 10-18 J e o 
forma to ilustrado na Figura 6.16. Observe que um orbital (modelo da mecânica 
quântica) não é o mesn10 que órbita (mod elo de Bohr). O modelo da mecânica 
quântica não se refere a órbitas porque o movimento d o elétron em um á tomo 
não pode ser medido ou localizado com precisão (princípio da incerteza de 
Heisenberg). 

O modelo de Bohr introduziu um único número quântico, n, para descre
ver certa órbita. O modelo da mecânica quântica usa três números quânticos, 
11, 1e1111, para descrever um orbital. Consideremos quais informações podemos 
obter a partir de cad a um desses e como eles estão relacionados entre si. 

z 

X 

Figura 6 .16 Distribuição da 
densidade eletrônica no estado 
fundamental do átomo de 

1. O 111í111ero quântico pri11cipal, 111 pode ter valores positivos e inteiros de 
1, 2, 3, e assim por diante. À medida que n aumenta, o o rbital torna-se 
maior, e o elétro11 passa mais tempo mais distante do núcleo. Um au- hidrogênio. 
mento em 11 significa também que o elétron tem energia alta e, por isso, 
está menos fortemente preso ao núcleo. Para o áton10 de hidrogênio, 
E11 = -(2,18 x 10-18 J)(l/n2

), como também previsto pelo modelo de Bohr. 
2. O segundo nún1ero quântico- o n1í111ero quântico azi111utn/1 /-pode ter valores inteiros de O a n -1 para 

cada valor de 11. Esse número q uântico define o formato d o orbital. (Consideraremos esses forma tos na 
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Seção 6.6.) O valor de I para determinado orbital é normalmente assinalado pelas letras s, p, d e f 1
, corres

pondendo aos valores de Ide O, l , 2 e 3, respectivamente, como resumido aqui*. 

Valor de I o 1 2 3 

Letra usada s p d f 

3. nú111ero quântico 111aguético, pode ter vnlores inteiros entre I e-/, inclusive zero. Esse número quântico descreve 
a orientação do orbital no espaço, como abordaremos na Seção 6.6. 

O conjunto de orbitais com o mesmo valor de n é chamado níveJ eletrôn.ico. Por exen1plo, todos os orbitais que 
têm n = 3 chamados terceiro nivel. Além disso, o conjunto de orbitais que têm os mesmos valores de n e I é chamado 
subnível. Cada subnível é desig11ado por um número (o valor de n) e tLma letra (s, p, d ouf, correspondendo ao va
lor de Z). Por exemplo, os orbitais que têm 11 = 3 e l = 2 são chamados orbitais 3d e estão no subnível 3d. 

TABELA 6.2 Relação entre os valores de n, I e m, até n = 4 

Valo res Designação do Valores possíveis Número de orbitais Número total de 
li possíveis de l s ubnível de n11 no subnível orbitais no nível 

1 o ls o 1 1 

2 o 2s o 1 

1 2p 1, 0, -1 3 4 

3 o 3s o 1 

1 3p 1, O, -1 3 
2 3d 2, l, O, -1, -2 5 9 

4 o 4s o 1 
1 4p 1, O, -1 3 
2 4d 2, l, O, -l, -2 5 
3 4f 3, 2, 1, O, -1, -2, -3 7 16 

A Tabela 6.2 res1tme os possíveis valores dos números quânticos l e 1111 para os valores de 11 até n = 4. As restri
ções aos possíveis valores dos nwneros quânticos dão origem às seguiJ1tes observações mais importantes: 

1. O nível com o número quântico principal n consistirá em exatamente 11 subníveis. Cada subnível corres
ponde a um valor permitido diferente de Ide 1a11-l . Portanto, o primeiro nível (n = 1) consiste em apenas 
um stibnível, o ls (/=O); o segundo nível (n = 2) consiste em dois subníveis, o 2s (/=O) e o 2p (/ = 1); o terceiro 
nível consiste em três subníveis, 3s, 3p e 3d, e assim por diante. 

2. Cada subnível consiste em um número específico de orbitais. Cada or-

ATIVIDADE 
Números quànticos 

bital corresponde a diferentes valores permitidos de 1111• Para determi
nado valor de/, existem 2/ + 1 valores permitidos de r111, variando de - / 
a+/. Portanto, cada subnívels (/=O) consiste de um orbital; cada subní
vel p (1=1) consiste em três orbi tais; cada subníveJ d (l = 2) consiste em 
cinco orbitais, e assim por diante. 

3. O número total de orbitais em um subnível é n2
, onde n é o número quântico principal do nivel. O número 

de orbitais resultantes para os subníveis - 1, 4, 9, 16- está relacionado com um padrão observado na ta
bela periódica: vemos que o número de elementos em uma de suas linhas - 2, 8, 18 e 32 - é igual a duas 
vezes esses nt'Lmeros. Discutiremos essa relação mais tarde na Seção 6.9. 

A Figura 6.17 mostra as energias relativas dos orbitais do átomo de hidrogênio até 11 = 3. Cada quadrícula re
presenta um orbital; os orbitais de mesmo subnível, como os do 2p, estão agrupados juntos. Quando o elétron está 
em um orbital de energia mais baixa (o orbital ls), diz-se que o átomo de hidrogênio está no seu estado f11 11da111ental. 
Quando o elétron está em qualquer outro orbital, o átomo está em estado excitado. A temperaturas ordinárias prati-

1 As letras s, p, d e f vêm das palavras 'sharp' (estreita), principal, difusa e fw1damental, que foram usadas para descrever certas 
características do espectro antes do desenvolvimento da mecânica quântica. 
Uma vez que I varia de O a n -1 e 11 varia de 1 a infinito, I pode assumir valores superiores a 3. Nesse caso continuaremos usando 
letras para representar os subníveis, ou seja I = 4 (g), 5 (li) e assim por diante, e111 ordem alfabética (N. do T.). 
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Fígura 6.17 Níveis de energia 
dos orbitais para o átomo de 
hidrogênio. Cada quadrícula 
representa um orbital. Observe 
que todos os orbitais com o 
mesmo valor para o número 
quântico principal, n, têm a 
mesma energia. Isso se aplica 
apenas a sistemas de um elétron. 

camente todos os átomos de hidrogênio estão em se1.LS estados fundamentais. O elétron pode ser excitado para um 
orbital de mais alta energia pela absorção de um fóton de energia apropriada. 

COMO FAZER 6.6 

(a) Sem consultar a Tabela 6.2, determine o nún1ero de subníveis no quarto iúvel, isto é, para 11 = 4. (b) Dê non1e para 
cada um desses subníveis. (c) Quantos orbitais existem em cada um desses subníveis? 

Solução (a) Existem 4 subníveis no quarto nível, correspondendo a quatro valores de I (0, l, 2 e 3). 
(b) Esses subníveis são chamados 4s, 4p, 4d e 4f O número dado na designação de um. subnível é o número quântico 
principal, 11; a letra seguinte designa o valor do núnlero quântico azimutal,/. 
(c) Existe um orbital 4s (quando I = O, há apenas um valor possível para 1111: O). Existem três orbitais 4p (quando I = 1 há 
três valores possíveis para 1111: l, O e - 1 ). Existem cinco orbitais4d (quando I = 2, há quatro valores possíveis para 1111: 2, 1, O, 
- 1, - 2). Existem sete orbitais 4j' (quando I = 3, há sete valores possíveis para 1111: 3, 2, 1, O, - 1, - 2, -3). 

PRATIQUE 

(a) Qual é a designação para o subnível 11 = 5eI = 1? (b) Quantos orbitais existem nessesubnível? (e) Indique os valores 
de 1111 para cada um desses orbitais. 
Respostas: (a) Sp; (b) 3; (e) 1, O, - 1. 

6.6 Representações de orbitais 

Na discussão sobre o rbitais enfati2amos até agora suas energias. No entanto a fu11ção de onda também fornece 
informações sobre a localização do elétron no espaço quando ele está em estado específico de energia permitido. 
Vamos examinar as maneiras pelas q ua is p odemos visualizar os orbitais. 

Orbitais s 
O orbital de mais baixa energia, o ls, é esférico, como mostrado na Figura 6.16. As figtu·as desse tipo, n1ostran

do a densidade eletrônica, é um dos vários modos usados para auxílio na visualização dos orbitais. Essa figura in
dica que a probabilidade de encontrar o elétron diminui à medida que nos afastamos do núcleo em qualquer 
direção específica. Quando a função de probabilidade, tp2

, para o orbital l s é colocada em um gráfico como função 
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Figura 6.18 Distribuição de 
densidade eletrônica nos orbitais 1 s, 
2s e 3s. A parte inferior da figura 
mostra como a densidade eletrônica, 
representada por 'ljl, varia como 
função da distância r ao núcleo. Nos 
orbitais 2s e 3s a função de densidade 
eletrônica cai para zero a certas 
distâncias do núcleo. As superfícies ao 
redor do núcleo nas quais l/J2 é zero 
são chamadas nós. 

ANIMAÇÃO 
Distribuiçilo eletrônica radial 

ls 

2s 

3s 

Figura 6.19 Representações de 
superfícies limite para os orbitais 
1 s, 2s e 3s. Os raios relativos das 
esferas correspondem à 
probabilidade de 90% de se 
encontrar o elétron dentro de cada 
esfera. 

Orbitais p 

A altura do gráfico 
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da distância a partir do núcleo, r, ela aproxima-se de zero rapidamente, como 
mostrado na Figura 6.18 (a). Esse efeito indica que o elétron, puxado em dire
ção ao núcleo por forças eletrostáticas, é improvável de ser encontrado longe 
do núcleo. 

Se considerarmos analogamente os orbitais 2s e 3s do hidrogênio, desco· 
briremos que eles são também esfericamente simétricos. Na realidade, todos os 
orbitais s são esfericamente simétricos. A maneira pela qual a função de proba· 
bilida de, 1/J2

, varia com r para os orbitais 2s e 3s é mostrada na Figura 6.18 (b) e 
(c). Observe que para o orbital 2s, 1/J2 vai para zero e depois aumenta de novo 
em valor antes de finalmente se aproximar de zero a um maior valor der. 
As regiões intermediárias 011de 1/J2 é zero são cl1amadas nós. O número de nós 
aumenta com a elevação do valor do núm.ero quântico principal, n. O orbital 3s 
possui dois nós, como ilustrado na Figura 6.18 (c). Observe também que à me
dida que n aumenta, é cada vez mais provável que o elétron seja encontrado 
distante do núcleo. Isto é, o tamanl10 do orbital aumenta com o aumento de n. 

Um método muito utilizado para representar orbitais é mostrar uma su
perfície .limite que inclui alguma porção substancial, digamos 90o/o, da densi· 
dade eletrônica tota l para o orbital. Para os orbitais s, essas representações de 
contorno são simplesmente esferas. As representações de superfície limite ou 
de contorno dos orbitais l s, 2s e 3s estão mostradas na Figura 6.19. Elas têm o 
mesmo formato, mas d ife rem no tamanho. Apesar de os detalhes de como a 
densidade eletrônjca varia dentro da superfície se perderem nessas represen· 
tações, essa não é uma desvantagem séria. Pru·a a maioria das abordagens qua
litativas, as mais inlportantes características dos orbitais são os tamanhos 
relativos e os forma tos. Essas características são adequadamente mostradas 
pelas representações de s uperfície limite. 

A distribuição da densidade eletrônica para um orbital 2p é mostrada na Figura 6.20 (a). Como poden1os ver a 
partir dessa figura, a densidade eletrônica não está distribuída de forma esférica como em um orbital s. Em vez dis
so, a densidade eletrônica está concentrada em duas regiões en1 ambos os lados do núcleo, separadas por un1 nó no 
núcleo. Dize1nos que esse orbital na forn1a de halteres tem dois fób11/os. É útil lembrar que não estamos fazendo 
afirmações de como o elétron está se n1ovendo dentro do orbital; a Figura 6.20 (a) retrata a distribuição 111édin da 
densidade eletrônica em um orbital 2p. 

Cada nível começando com n = 2 tem três orbitais; portanto, existem três orbitais 2p, três orbitais 3p, e assim 
por diante. Os orbitais de determinado valor de n (isto é, de determinado subnivel) têm o mes.mo tamanl10 e for
ma, mas diferem entre eles na orientação espacial. Geralmente representamos os orbitais p desenhando o forma
to e a orientação de suas hmções de onda, como mostrado na Figura 6.20 (b). ~conveniente rotulá-los como 
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z z z z Figura 6 .20 (a) Distribuição de 
1 densidade eletrônica de um orbital 

2p. (b) Representações dos três 
orbitais p. Observe que o índice 
inferior nos símbolos dos orbitais 

y X y X y X 
indica o eixo ao longo do qual o 

X y orbital se encontra. 

1 Pz Px Py 

(a) (b) 

orbitais p ... , Py e P=· Os índices inferiores de letras indicam o eixo ao longo do qual o orbital está orientado.2 Do 
mesmo modo que os o rbitais s, os o rbitais p aumentam de tamanho quando passamos de 2p para 3p, deste para 
4p, e assim por diante. 

Orbitais d e f 
Quando n é igual ou maior que 3, encontramos os orbitais d (para o qual I = 2). Existem cinco orbitais 3d, cinco 

orbitais 4d etc. Os diferentes orbitais d em determinado nível têm diferentes formatos e orientações no espaço, 
como mostrado na Figura 6.21. Quatro das superfícies limite dos orbitais d têm formato de 'trevo de quatro folhas' 
e cada uma se encontra principalmente em um plano. Os dxy' dr: e dr- situam-se nos planos xy, xz e yz, respectiva
mente, como os lóbulos orientados entre os eixos. Os lóbulos do orbital d .r•- 2 também se situam no plano xy, mas 
os lóbulos localizam-se ao longo dos eixos x e y. O orbital d _2 tem aspecto rr!wto diferente dos outros quatro: dois 
lóbulos ao longo do eixo z e uma 'rosquinha' no plano xy. Mesmo que o orbital d., pareça diferente, e le tem ames
ma energia que os outros quatro orbitais d. As representações na Figura 6.21 são normalmente utilizadas indepen
dentemente do número quântico principal. 

Quando n é maior ou igual a 4, existem sete orbitais f equivale11tes (para os quais I = 3). As formas dos orbitais f 
são ainda mais complicadas do que as dos orbitais d. Não apresentaremos as formas dos orbitais f Entretanto, 
como veremos na próxin1a seção, d evemos estar informados sobre os orbitais f à medida que consideramos a es
trutura eletrônica dos átomos da parte de baixo da tabela periódica. 

Em muitos casos que serão apresentados posteriormente neste livro descobriremos que saber o número e a 
forma dos orbitais atômicos ajuda no entendimento da química em nível molecular. Dessa forma, você descobrirá 
que é útil memorizar os formatos dos orbitais mostrados nas figuras 6.19 a 6.21. 
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,. 
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y 
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---
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z 
1 
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/ 

----y 

Figura 6.21 Representações dos 
cinco orbitais d. 

2 Não podemos fazer uma simples correspondência entre os índices inferiores (x, y e z) e os valores permitidos de 1111 (1, O e - 1). 
BxpHcar o porquê estaria além dos objetivos deste Livro, de caráter introdutório. 
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,. 
6.7 Atamos polieletrônicos 

Um de nossos objetivos neste capítulo tem s ido determinar as estruturas eletrônicas dos átomos. Até aqtú te
mos visto que a mecânica quântica conduz a uma descrição muito elegante do átomo de hidrogênio. Entretanto, 
e le tem apenas um elétron. Como nossa descrição da estrutura eletrônica atômica mudaria quando considerás
semos átomos com dois ou mais elétrons (um átomo polieletrônico)? Para descrever esses átomos, devemos consi
derar não apenas a natureza dos orbitais e suas energias, mas também como os elétrons ocupam os orbitais 
disponíveis. 

Orbitais e suas energias 
l---4p1,__.._ 1 1- O modelo da mecânica quântica não seria muito útil se não pudéssemos 

o------3d1 1 
~4s-Q-

i---3,,i._.._I 1 1-
f >-3s-Q-

~ estender aos outros átomos o que aprendemos sobre hidrogênio. FeUzmente, 
os orbitais atônucos em tLm átomo polieletrônico são semell1antes aos do áto
mo de hidrogêrtio. Podemos continuar, pois, designando os orbitais como l s, 
2P.r etc. Esses orbitais têm a mesma forma geral que os orbitais corresponden
tes do hidrogênio. 

"' º§> 2p.j 1 1 1-c: L-L-

Ul >-2s-Q-

... ts-Q-

Figura 6.22 Disposição de níveis 
de energia do orbital em átomos 
polieletrônicos, até os orbitais 4p. 
Como na Figura 6.17, que mostra 
os níveis de energia dos orbitais 
para o átomo de hidrogênio, cada 
quadrícula representa um orbital. 
Note que os orbitais em diferentes 
subníveis diferem em energia. 

Apesar de as formas dos orbitais dos átomos polieletrônicos serem as m es
mas daquelas para o hidrogênio, a presença de mais de um e létron muda bas
tante as energias dos orbitais. No hidrogênio a energia de um orbital depende 
apenas do seu número quântico principa 1, n (Figura 6.17); os subníveis 3s, 3p e 
3d, por exemplo, têm todos a mesma energia. Em um átomo polieletrônico, en
tretanto, a repulsão elétron-elétron faz com que os diferentes subníveis estejam 
em diferentes níveis de energia, con10 mostrado na Figura 6.22. Por exemplo, o 
sub1úvel 2s é mais baixo em energia que o subnivel 2p. Para entender o porquê 
disso, temos de considerar as forças entre os elétrons e como estas são afetadas 
pelas formas dos orbitais. Por enquanto adiaremos essa análise até o Capítulo 7. 

A idéia importante é esta: e111 u111 áto1110 polie/etrô11ico, para certo valor de n, 
11 energia de u111orbit11l1111111entn co111 o nu111ento do valor de 1. Você pode ver isso 
ilustrado na Figura 6.22. Observe, por exemplo, que os orbitais com n = 3 au
mentam sua energia na ordem. s < p <d. A Figura 6.22 é um diagrama de níveis 
de energia qualitativo; as energias exatas e suas diferenças de espaçamento di
ferem de um átomo para outro. Observe que todos os o rbitais de determinado 

subnível (como os orbitais 3d) a inda têm a mesma energia da mesma forma que no átomo de hidrogênio. Dizemos 
que os orbitais com a mesma energia são degenerados. 

Spin eletrônico e o princípio da exclusão de Pauli 
Acaban1os de ver que podemos usar orbitais semelllantes aos do hidrogênio para descrever áton1os polieletrô

nicos. Enh·etanto, o que determina os orbitais nos quais os elétrons se situam? Isto é, como os elétrons de um átomo 
poHeletrônico preenchem os orbitais disponJveis? Para responder a essa pergunta, devemos considerar uma pro
priedade adiciona l do elétron. 

Quando os cjentistas estudaram os espectros de linhas de á tomos polieletrônicos mais detaU1adamente, eles 

ATIVIDADE 
Espectro de linhas do sódio 

observaram uma característica muito intrigante: eram as linhas que original
mente eram tidas com.o únicas, na realidade pares pouco espaçados. Isso sig
nificava, essencialmente, que havia duas vezes mais nJveis de energia do que 
se 'supunha'. Em 1925, os físicos holandeses George Uhlenbeck e Samuel 
Goudsmit propuseram uma solução para esse dilema. Eles postularam que os 

elétrons tinham uma propriedade intrínseca, chamada spin eletrônico. O elétron aparentemente comportava-se 
como se fosse uma esfera minúscula rodando em tomo de seu próprio eixo. 

A essa altttra provavelmente não é surpresa para você aprender que o spin eletrônico é quantizado. Essa obser
vação levou à atribuição de um novo número quântico para o elétron, além dos n, I e 1n1 que já discutin1os. Esse 
novo número quântico, o número quântico magnético de spin, é s imbolizado por n15 (o índice inferior s significa 
spin). Apenas dois valores possíveis são permitidos para 1115, +!ou -!, que foi primeiro interpretado como indica
dor dos dois sentidos opostos nos quais o elétron pode girar.Uma carga giratória produz um campo magnético. Os 
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dois sentidos opostos de rotação produzem campos magnéticos diretamente 
opostos, como mostrado na Figura 6.23.3 Esses dois campos magnéticos opos
tos levam à sepaTação das linhas espectrais em pares muito próximos. 

O spin eletrônico é cruciaJ para o entendimento das estruturas eletrônicas 
dos átomos. Em 1925, o físico austríaco Wolfgang Pauli (1900-1958) descobriu 
o princípio que governa a dis tribuição dos elétrons em átomos polieletrônicos. 
O principio da exclusão de Pauli afuma que dois elétrons e111 11111 áto1110 niio po
den1 ter o conj11nto de quatro n1í1neros quânticos 111 1, 1111 e 111, iguais. Para um dado 
orbital (ls, 2p= etc.), os valores de n, I e 111 são fixos. Se quisermos colocar mais 
de um elétron em um orbital e satisfazer o principio da exclusão de Pauli, nossa 
única escolha é assinalar diferentes valores de 111, para os elétrons. Como exis
tem apenas dois desses valores, concluímos que 11111 orbital pode receber o 111áxin10 
de dois elétrons, e eles deve111 ter spins opostos. Essa res trição permite-nos relacio
nar os elétrons em um átomo, dando seus números quânticos e definindo are
gião no espaço onde cada elétron é mais p rovável de ser encontrado. Ela 
fornece também o segredo para um dos grandes problemas da química - en
tender a estrutura dos elementos da tabela periódica. Abordaremos essas 
questões nas d:uaspróximas seções. 

N s 

l 
c=_J) ~ 

l 1 
s N 

Figura 6 .23 O elétron se 
comporta como se estivesse 
girando em volta de um eixo 
através de seu centro, dessa forma 
gerando um campo magnético 
cuja direção depende do sentido 
da rotação. As duas di reções para o 
campo magnético correspondem 
aos dois valores possíveis para o 
número quântico de spin, m,. 

Uma olhar mais de perto Evidência experimental do spin eletrônico 

Mesmo antes de o spin eletrônico ser proposto, havia evi
dências experimentais de que os elétrons tinham uma proprie
dade adicional que necessitava explicações. Em 1921, Otto 
Stern e Walter Gerlach obtiveram sucesso ao separar um fuixe 
de átomos neutros em dois grupos, passando-os através de um 
can1po magnético não-hon1ogêneo. Seu expcrime.n to está esbo
çado na Figura 624. Suponha1nos que eles usaram um feixe de 
átomos de hidrogênio (na realidade, eles utilizaram átomos de 
prata, que contêm somente um elétron desemparelhado). Nor
malmente esperaríamos que átomos neutros não fossem afeta
dos por um campo magnético. No entanto, o campo magnético 
que surge a partir do spin do elétron interage com o campo do 
1nagneto, desviando o átomo de seu caminho retilíneo. Como 
mostrado na Figura 6.24, o campo magnético separa o feixe em 
dois, sugerindo que há dois (e somente dois) valores equivalen
tes para o campo magnético do próprio elétron. O experimento 
Sten1--Gerlach pôde ser prontamente interpretado quando se 
percebeu que existem exatamente dois valores para o spin ele
trônico. E.sses valores produzirão campos magnéticos iguais 
que são opostos en1 direção. 

6.8 Configurações eletrônicas 

Placa coletora 
de feixe 

~ 

Feixe de 
átomos~ 

~ Fenda 

Magneto 

Figura 6.24 Ilustração do experimento Stern-Gerlach. 
Átomos nos quais o número quântico de spin eletrônico 
(mJ dos elétrons desemparelhados é +-} são desviados 
em um sentido, e aqueles nos quais m, é -i, no outro. 

Munidos do conhecimento das energias relativas dos orbitais e d o p rincípio da exclusão de Pauli, estam.os 
agora em uma posição para abordar a distribuição dos elétrons nos átomos. A maneira na qual os elétrons são distri
buídos entre os vários orbitais de um á tomo é chamada configuração eletrônica. A mais estável configuração ele
trônica, ou estado fundamental, de um á tomo é aquela na qual os elétrons estão nos estados mais baixos possíveis 
de energia. Se não existissem restrições nos possíveis valores para os números qtLânticos dos elétrons, todos os elé
trons se aglomerariam no orbital ls porque é o roais baixo em energja (Figura 6.22). Entretanto, o princípio da ex
clusão de Pauli nos diz que pode haver no máximo dois elétrons em um único orbital Assim, os orbitais são preenchidos 

3 Como discutimos anteriormente, o elétron tem propriedades tanto de partícula como ondulatórias. Assio1, a figura de um elétron 
como esfera carregada em rotação é, especificamente falando, apenas un1a representação útil pelas figuras que nos ajudam a 
entender os dois sentidos do campo magnético que lLm elétron possui. 
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e111 orde111 crescente de energia, co111niio111nis que dois elétrons por Ol'bitnl. Por exemplo, considere o átomo de lítio, que tem 
três elétrons. (Lembre-se de que o número de elétrons em ttm átomo neutro é igual ao seu número atômico.) O orbital 
l s pode acomodar dois elétrons. O terceiro elétron vai para o próximo orbital de mais baixa energia, o 2s. 

A química e a vida Spin nuclear e imagem de ressonância magnética 

Um grande desafio para o diagnóstico médico é ver o in
terior do corpo humano a partir do exterior. Até recente
mente, isso era alcançado primariamente pelo uso de raios X 
para se obter a imagem dos ossos, músculos e órgãos huma
nos. No entanto, existem várias desvantagens no uso de rai
os X para imagens com fim de utilização médica. Primeiro, 
raios X não fornecem imagens bern determinadas de estru
turas fisiológicas sobrepostas. Além disso, uma vez que o te
cido doente ou danificado freqüentemente produz a mesma 
imagem que um tecido sadio, os raios X quase sen1pre fa
lham na detecção de doenças o u ferimentos. Finalmente, os 
raios X são radiação de alta energia que podem causar danos 
fisiológicos, mesmo que em pequenas doses. 

Nos anos 80 uma nova técnica chamada i111age111 por resso
nância 111agnética (IRM) alcançou o primeiro plano no cenário 
da tecnologia de imagem para utilização médica. A base da 
JRM é um fenôn1eno chamado ressonância magnéticanuclear 
(RMN), que foi descoberta em meados dos anos 40. Atual
mente, a RMN tornou-se um dos métodos espectroscópicos 
mais importantes usados na química. É baseada na observa
ção de que, como os elétrons, os núcleos de muitos elemen
tos possuem um spin intrínseco. Como o spin eletrônico, o 
spin nuclear é quantizado. Por exemplo, o núcleo de 1H (um 
próton) tem dois possíveis nt'tmeros quânticos de spin 

N 
Anti paralelos Campo ti. E <V s n1agnético º60 N 

""' t N externo Q) 

Jj t 
~~ <-::_..) 

l t 
1 5 N 

Nenhum campo Paralelo 

magnético externo 

Figura 6.25 Como o spin eletrônico, o spin nuclear cria 
um pequeno campo magnético e tem dois valores 
permitidos; na ausência de um campo magnético externo 
(esquerda), os dois estados de spin têm a mesma energia. 
Se um campo magnético externo é aplicado (à direita), o 
alinhamento paralelo do campo magnético nuclear é mais 
baixo em energia do que o alinhamento antiparalelo. A 
diferença de energia, tJ.E, está na porção de 
radiofreqüência do espectro eletromagnético. 

nuclear magnético, + ! e-t. O núcleo do hidrogênio é o mais 
comumente estudado por RMN. 

Um núcleo de hidrogênio girando atua como um peque
no ímã. Na ausência de efeitos externos, os dois estados de 
spin têm a mesma energia. No entanto, quando os núcleos 
são colocados em um campo magnético ex temo, eles podem 
se alinhar paralela ou contrariamente (antiparalelo) ao cam
po, dependendo de seus spins. O aJinhamento paralelo é 
mais baixo em energia do que o antiparaJelo por uma certa 
quantidade, 6E (Figura 6.25). Se os núcleos são irradiados 
con1 fótons com energia igual a Aé, o spin dos núcleos pode 
ser 'movido' , isto é, excitado do alinhan1ento paralelo para o 
antiparalelo. A detecção do movimento de núcleos entre os 
dois estados de spin leva a um espectro de RMN. A radiação 
utilizada em um experimento de RMN está na faixa radio
freqüendal de, normalmente, 100 a 500 MHz. 

Uma vez que o hidrogênio é um importante constituinte 
dos fluidos aquosos do corpo e do tecido gorduroso, o nú
cleo do hidrogênio é o mais conveniente para o estudo atra
vés de lRM. No IRM, o corpo de tlma pessoa é colocado em 
um forte campo magnético. Com a irradiação no corpo de 
pulsos de radiação de radiofreqüência e utilizando sofistica
das técnicas de detecção, o tecido pode ser visto em imagens 
em profundidades especificas dentro do corpo, fornecendo 
imagens com nível de detalhes espetacular (Figura 6.26). 
A habilidade para fornecer amostras em diferentes profun
didades permite aos médicos construir uma imagem tridi
mensional do corpo. 

A TRM não tem nenhuma das desvantagens dos raios X. 
Tecidos doentes aparecem de forma bem diferente do tecido 
sadio; a determinação de estruturas superpostas em dife
rentes profundidades no corpo é muito mais fácil, e a radia
ção de radiofreqüência não é prejudicial a humanos nas 
dosagens utilizadas. A maior desvantagem do IRM é o custo: 
a utilização de um aparelho novo de TRM para aplicações 
clínicas está na faixa de mais de 1,5 mi.lhão de dólares. 

Figura 6.26 Imagem 
de IRM de uma 
cabeça humana, 
mostrando as 
estruturas de um 
cérebro normal, 
canais respiratórios e 
tecidos faciais. 
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Podemos resumir qualquer configuração eletrônica escrevendo o símbolo para cada subnivel ocupado e adi
cionando um índice superior para indicar o número de elétrons em cada subnivel. Por exemplo, para o ütio escreve
m.os ls12s1 (lê-se 'ls dois, 2s um'). Podemos também mostrar a distribuição dos elétrons como 

Li [[] ITJ 
ls 2s 

Nesse tipo de representação, que chamaremos co1tfig11raçiio de quadrfc11/as, cada orbital é representado por uma 
quadrícula e cada elétron, por uma meia-seta. Uma n1cia-seta apontando para cima (1) representa tun elétron com 
número quântico magnético de spin positivo (111. = +t) e a meia-seta apontando para baixo (l) representa um elé
tron com número quântico magnético de spin negativo (111, = - ~).Essa representação por figuras do spin do elétron 
é bastante conveniente. De fato, químicos e rISicos geralmente se referem aos elétrons como 'spin para cima' e 'spin 
para baixo' em vez de especificar o valor de 111, . 

Dizemos que os elétrons que possuem spins contrários são e111parelhados quando estão em um mesmo orbital 

(1 l). Um elétron desenzparelhado não está acompan11ado por um compan11eiro de spin contrário. No átomo de ütio os 
dois elétrons no orbita] ls estão emparelhados, e o elétron no orbital 2s está desemparelhado. 

Regra de Hund 
Considere agora como as configurações eletrônicas dos elementos variam à medida que passamos de um ele

mento para outro ao longo da tabela periódica. O hldrogênio tem um elétron, que ocupa o orbital ls em seu estado 
ftLndamen ta 1. 

H [JJ : ls1 

Is 

Aqui, a escolha de um elétron de spin+ t é arbitrária; poderíamos igualmente mostrar o estado fundamen tal 
com um elétron de spin - ~no orbital ls. Entretanto, é habitual mostrar os elétrons desemparelhados com seus 
spins para cima. 

O próximo elemento, o hélio, tem dois elétrons. Uma vez que dois elétrons com spins contrários podem ocupar 
um orbital, a1nbos os elétrons do hélio estão em um orbital 1s. 

He OIJ: ls2 

I• 

Os dois elétrons presentes no hélio completam o primeiro nível. Essa distribuição representa uma configura
ção muito estável, como é evidenciado pela inatividade química do hélio. 

As configurações eletrônicas do lítio e de vários elementos posteriores a ele na tabela periódica são mostradas 
na Tabela 6.3. Para o terceiro elétron do lítio, a mudança no número quântico principal representa um salto largo 
na energia e um sa lto correspondente na d istância média do elétron ao núcleo. Ela represen ta o início de um novo 
nível de elétrons. Como podemos observar pelo exame da tabela periódica, o lítio começa um novo período da ta
bela periódica. Ele é o primeiro n1embro dos metais a lcalinos (grupo 1 A). 

ATIVIDADE 
Configurações eletrônica.s 

O e lemento pos terior ao lítio é o berílio; su.a configuração ele trônica 
é ls22s2 (Tabela 6.3). O boro, número atômico 5, tem configuração eletrônica 
1s12s22p1

• O quinto elétron deve ser colocado em um orbital 2p porque o orbital 
2s está preenchido. Como todos os três orbitajs 2p estão com energias iguais, 
não importa qual orbital 2p é ocupado. 

Com o próximo elemento, o carbono, deparamos com uma situação nova. Sabemos qt1e o sexto elétron tem de 
ir para um orbital 2p. Entretanto, esse novo elétron vai para o orbital 2p, que já tem um elétron, ou para um dos ou
tros? Essa pergunta é respondida pela regra de Hund, q_ue afirma que para orbitais degenerados, n 111e11or energia será 
obtida quando o 11ú1nero de elétrons co1u o 1nes1110 spin for 111axi111izado. Isso significa que os elétrons ocuparão individual
mente os orbitais até a máxima extensão possível, com o mesmo número quântico magnético de spin. Diz-se que os 
e létrons distribuídos dessa forma têm spins paralelos. Portanto, para um átomo de carbono atingir sua energia mais 
baixa, os dois elétrons 2p terão o mes1no spin. Para que isso aconteça, os elétrons devem estar em orbitais 2p dife-
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rentes, como mostrado na TabeJa 6.3. Assim, um átomo de carbono em seu estado fundamenta] tem dois elétrons 
desemparelhados. Da mesn1a forma, para o nitrogênio em seu estado fundamental, a regra de Hund requer que os 
três elétrons 2p ocupem individualmente cada um dos três orbitais 2p. Essa é a única maneira com a quaJ todos 
os três elétrons terão o mesmo spin. Para o oxigênio e o flúor, colocamos quatro e cinco elétrons, respectivamente, 
nos orbitais 2p. Para conseguir isso, emparelhamos os elétrons nos orbitais 2p, como veremos en1 "Como fazer 6.7". 

TABELA. 6. 3 Configurações eletrônicas de vários elementos mais leves 

Elemento Total d e elétrons Co nfiguração d e q uadrículas Configuração eletrônica 

l s 2.s 2p 3s 

Li 3 []] [JJ 1 ID 1s22s1 

Be 4 []] []] 1 ID ls~ 

B 5 []][]] 111 ID l s22s22p1 

e 6 []][[] 11111 ID 1s2is22p2 

N 7 [[J[[J l1l1l1ID l s22s22p3 

Ne 10 []] []] l 1t l 1t l 1t I D , ' o 1 s-2s~p 

Na 11 [[] [[] l 1t l 1t 1 H 1 ITJ ls22s22p63s1 

A regra de Hund é baseada em parte no fato de que os elétrons se repelem. Ocupando orbitais diferentes, os 
elétrons permanecem tão afastados quanto possível um do outro, assim minimizando as repuJsôes elétron-elétron. 

COMO FAZER 6.7 

Faça a configuração de quadrículas para o oxigênio, nún1ero atômico 8. Quantos elétrons desemparelhados o átomo 
de ox.igênlo possui? 

Solução 

Análise e Planejamento: wna vez que o oxigênio tem número atômico 8, o átomo tem 8 elétrons. A Figura 6.22 mostra 
a ordem dos orbitais. Os elétrons (representados por setas) são colocados nos orbitais (representados por quadrícu
las), começando com o orbital 1s de mais baixa eu,ergia. Cada orbital pode comportar um máximo de dois elétrons (o 
princípio da exclusão de Pauli). Como os orbitais 2p são degenerados, colocamos um elétron em cada um desses orbi
tais (spins para cima) antes de emparelhar qualquer: elétron (regra de Hund). 

Resolução: dois pares de elétrons vão para os orbitais ls e 2.s com seus spins emparelhados. Com isso sobram quatro 
elétrons para os três orbitais degenerados 2p. Seguindo a regra de Hund, colocam.os um elétron em cada orbital 2p até 
todos os três terem um cada. O quarto elétron é en1parelhado com um dos três que já estão em un1 orbital 2p, de ta1 
modo que a representação seja: 

l s 2s 2p 

A configuração eletrônica correspondente é escrita 1s22.?2p4
• O átomo tem dois elétrons desemparelhados. 

PRATIQUE 

(a) Escreva a configuração eletrônica do fósforo, elemento 15. (b) Quantos elétrons desemparelhados um átomo de 
fósforo possui? 

Respostas: (a) l s22.s22p63s23p3
; (b) três. 
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Configurações eletrônicas condensadas 
O preenchimento do subnível 2p está completo no neônio (Tabela 6.3), que tem configuração estável com oito 

elétrons (11n1 octeto) em nive'I mais externo. O próximo elemento, o sódio, número atô1nico 11, marca o i.nício de um 
novo período da tabela periódica. O sódio tem um llnico elétron 3s alén1 d a configuração estável do neônio. Pode
mos abreviar a configuração eletrônica do sódio como a seguir: 

Na: [Ne]3s1 

O súnbolo [Ne] representa a configuração eletrônica dos dez elétrons do neônjo, ls22s22p6
. Escrever a configu

ração eletrônica dessa maneira ajuda a focalizar a atenção nos elétrons mais externos do átomo. Eles são os princi
pais responsáve:is pelo comportan1ento químico de um elemento. 

Ao escrever a configuração eletrônica condensada de um elemento, a configuração eletrônica do gás nobre de me
nor número atônuco mais próximo é representada por seu símbolo químico entre co.lchetes. Por exemplo, pode
mos escrever a configuração eletrônica do lítio como: 

Li: [He]2s1 

I~eferimo-nos aos elétrons representados pelo símbolo de um gás nobre como o cerne de gás nobre de um áto
mo. Mais habitualmente, esses níveis mais internos são chamados meramente elétrons internos. Os elétrons lista
dos depois do cerne de gás nobre são chamados elétrons mais externos, ou elétrons d e valên cia. 

Comparando a configuração eletrônica do lítio com a do sódio, podemos estimar por que esses dois elementos 
são tão gttimicamente similares: eles têm o n1esmo tipo de configuração eletrônica mais externa. De fato, todos os 
mernbros do grupo dos metais alcalinos (lA) têm um único elétron s a lém da configuração do gás nobre. 

Metais de transição 
O elemento gás nobre argônio marca o final do período iniciado p elo sódio. A configuração do ar gônio é 

l s22s22p63s23fl . O próximo elemento a pós o argônio na tabela periódica é o potássio (K), número atômico 19. Em to
das as suas propriedades químicas, o potássio é claramente um membro do grupo dos metais alcalinos. Os fatos 
experimentais sobre as propriedades do potássio não deixam dúvidas de que o elétron mais externo desse elemen
to ocupa um orbital s. Mas isso significa que o elétron de mais alta energia não foi para um orbital 3d, como espera
ríamos que fosse. Aqui a ordem dos níveis de energia é tal que o orbital 4s é mais baixo em energia do que o 3d 
(Figura 6.22). Naturalmente, a configuração condensada do potássio é: 

K: [Ar]4s1 

Após o preenchimento comple to do orbital 4s (isso ocorre no átomo de cálcio), o próxjmo conjunto de orbita is 
equivalentes a serem preenchidos é o 3d. (Você descobrirá que é úti l, à medida que prosseguirmos, recorrer com 
freqüência à tabela periódica que se encontra no encarte deste livro.) Começando com o escândio e estendendo até 
o zinco, os elétrons são adicionados aos cinco orbitais 3d a té que eles estejam completamente preenchid.os. O quar
to período da tabela periódica tem dez elementos a mais que os dois anteriores. Esses dez elementos são conheci
dos como elen1entos de transição, ou metais de transição. Observe a posição deles na tabela periódica. 

De acordo com a regra de Hund, os elétrons são adicionados individualmente aos orbitais 3d até que os cinco 
orbitais tenham um elétron cada. Os elétrons adicionais são colocad os n os orbitais 3d co.m spins empare lhados até 
que o nivel esteja completamente preenchido. As representações de configurações e letrônicas condensadas e con
figurações de quadríct1las correspondente de dois elementos de transição são como seguem: 

4s 3d 

Mn: lArJ4s23d5 ou [Ar] [[] 1 1 l 1 l 1 l 1 1 

Zn: [Ar]4s23d10 ou [Ar] [[] l 1~ 1 1~ l 1~ 1 1~ [ 1~ 1 

Após a série de transição 3d estar completa, os orbitais 4p começam a ser ocupados até que o octe to dos elétrons 
externos (4s24p6

) seja atingido no criptô1uo (Kr), n1."tmero a tônúco 36, ouh·o gás nobre. Recorra outra vez à tabela pe
riódica na contracapa. Observe que o período é em todos os aspectos semelhante ao anterior, exceto quanto ao va
lor de 11, que é maior em 1. 



206 Química: a ciência central 

Lantanídeos e actinídeos 
O sexto período da tabela periódica começa de maneira similar ao anterior: um elétron no orbital 6s do césio 

(Cs) e dois elétrons no orbital 6s do bário (Ba). Observe, entretanto, que a tabela periódica tem uo1a quebra, e o con
junto subseqüent e de elementos (elementos 57-70) é colocado abaixo da parte principal da tabela. É o local em que 
começamos a encontrar u1n novo conjunto de orbitais, os 4/ 

Existem sete orbitais degenerados 4f, correspondend o aos sete valores permitidos de 1111, variando de 3 a -3. 
Assim, são necessários 14 elétrons pa ra preencher completamente os orbitais 4f Os 14 elementos 4f são conhecidos 
como lan tanídeos (ou terras raras). Os lantanídeos são colocados abaixo dos outros elementos para evitar seja feita 
uma tabela injustificavelmente extensa. As propriedades dos lantaI1ídeos são todas bastante similares e eles são 
encontrados juntos na natureza. Por muitos anos era virtualmente impossível separá-los. 

Em virtude de as energias dos orbitais 4f e Sd serem muito p róxilnas, as configurações eletrônicas de alguns 
lantanídeos envolvem elétrons Sd. Por exemplo, o elemento lântano (La), cério (Ce) e p raseodímio (Pr) têm as se
guintes configurações: 

La, gue tem um úiúco elétron 5d, é algumas vezes colocado abaixo do ítrio (Y) como o primeiro membro da tercei
ra série dos elementos de transição, e Ce, como o primeiro membro dos lantanídeos. Entretanto, baseado em sua quí
mjca, La pode se.r considerado o primeiro elemento na série dos lantanídeos. Distribuídos dessa forma, existem 
aparente.mente menos exceções ao preenchimento regular dos orbitais 4f entre os membros posteriores da série. 

TABELA 6.4 Configurações 
eletrônicas dos elementos 
do grupo 2A e 3A 

Grupo 2A 

Be 
Mg 
Ca 
Sr 
Ba 
Ra 

Grupo 3A 

B 
Al 

Ga 
ln 

TI 

' [Hej2s· 
, 

(Ne]3s· 

[Ar]~s2 

[.Kr]5s2 

, 
[Xe]6s" 
LRn]7s2 

[He ]2s22p 1 

[Ne]3si3111 

[Ar]3d104s24p1 

[Kr ]4d105s25p 1 

[Xel4/~5d106s26p1 

Figura 6.27 Diagrama de bloco 
da tabela periódica mostrando a 
disposição dos elementos de 
acordo com o tipo de orbital sendo 
preenchido pelos elétrons. 

Depois da série dos lantanídeos, a terce.ira série dos elementos de transi
ção é completada pelo preenchimento dos orbitais Sd, seguido pelo preenchi
mento dos orbitais 6p. Tsso nos trás ao radônio (Rn), o mais pesado dos gases 
nobres conhecidos. O último período da tabela periódica começa com o preen
chimento do orbital 7s. Os actinideos, dos quais o urâ1uo (U, e lemento 92) e o 
plutônio (Pu, elemento 94) são os mais conhecidos, são então constituídos pelo 
preenchimento dos orbitais 5f Os actinídeos são radioativos, e a n1aioria deles 
não é encontrada na natureza. 

6.9 Configurações eletrônicas e a tabela periódica 

O levantamento um tanto breve das config urações ele trônicas dos e le
mentos nos levou até a tabela periódica. Vimos que as configurações eletrô
nicas dos elem en tos estão relacionadas com a respectiva localização na 
tabela periódica. A tabela periódica é estruturad a de forma que os e lementos 
com o m esm o padrão de configurações eletrônicas de níveis mais externos 
(valência) estejam distribuídos em colunas. Por exemplo, as configurações ele
trônicas para os e le mentos nos grupos 2A e 3A são dadas na Tabela 6.4. 

' ~ 2p 
• 
~ 3p 
• 

4$ Jd 4p 
• • 

~ 4d - 5p . • 
6s 5d 6p 
. • 

7s 6d 7p 

1: 1 1 1 1 1 1 t 1 1 1 1 1 1 : 1 

D Elementos representativos 
do bloco s 

D Metais de transição 

D Elementos representativos 
do bloco p 

D Metais do bloco f 
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Vemos que todos os elementos da 2A têm coniiguração mais externa ns2
, enquanto os elementos da 3A têm con

figurações ns2np1
• 

Al1teriormente, na Tabela 6.2, dissemos que o número total de orbitais em cada nível era igual a 1i2: 1, 4, 9 ou 16. 
Como cada orbital pode comportar dois e létrons, cada nível pode acomodar até 2112 elétrons: 2, 8, 18 ou 32. A estru
tura da tabela periódica reflete essa estrutura de orbital. O primeiro período pode comportar dois elem.entos, o se
gundo e o terceiro períodos têm oito elementos, o quarto e quinto, 18, e o sexto período tem 32 elem.entos 
(incluindo os lantanídeos). Alguns dos números se repetem porque atingimos o finaJ de um período da tabela pe
riódica antes de preencher completamente um nível. Por exemplo, o terceiro período tem oito elementos, o que 
corresponde a preencher os orbitais 3s e 3p. Os orbitais restantes do terceiro nível, os 3d, não começam a ser preen
chidos até o quarto período da tabela periódica (e depois do orbital 4s estar preenchido). Da mesma forma, os orbi
tais 4d não começam a ser preenchidos até o qui11to período da tabela, e os 4f não começam a ser preenchidos até o 
sexto período. 

Todas essas observações são evidentes na estrutura da tabela periódica. Por essa razão, enfatizamos que n tnbe
ln periódica é seu gu_ia pnrn a orden1110 qun/ os orbitais siio preencllídos. Você pode facilmen te escrever a configuração ele
trônica de um elemento com base em sua localização na tabela periódica. O padrão está resumido na Figura 6.27. 
Observe que os elementos podem ser agrupados pelos 1 ipos de orbí taJ dentro dos quais os elétrons são colocados. 
À esquerda estão duns colunas de elementos. Esses elementos, conhecidos como metais alcalinos (grupo IA) e me-

. ' tais alcalinos terrosos (grupo 2A}, são aqueles nos quais os orbitais s do nível mais externo são preenel'lidos. A dire-
ita está um bloco de seis colunas. Esses sã.o os elementos nos quais os orbitais p mais externos são preenchidos. Os 
blocos s e p da tabela periódica contêm os elementos representativos (ou g rupo principal). No meio da tabela está 
um bloco de dez colunas gue contém os metais de transição. Esses são os elementos nos quais os orbitais d são pre
enchidos. Abaixo da parte principal da tabela estão dois períodos contendo 14 colw1as. Esses elementos são nor
malmente chamados metais do bloco f porque são aqueles nos quais os orbitais f são preenclúdos. Lembre-se de 
que os números 2, 6, 10e14 são exatamente o número de elétrons que podem preencher os s ubrúveis s, p, d e f, res
pectivamente.Lembre-se também de que o subnível Is é o primeiro subnível s, o 2p é o primeiro subnível p, o 3d é o 
primeiro subnível d e o 4f, o primeiro subnívelf. 

COMO FAZER 6.8 

Qual é a configuração eletrônica característica do nível mais externo dos elementos do grupo 7 A, os halogênios? 

Solução 

Análise e Planejamento: primeiro localizamos os halogênios na tabela periódica, escrevemos as configurações eletrô
nicas para os dois primeiros elementos e, a segui.e, determinamos a similaridade geral entre eles. 

Resolução: o prinieiro membro do grupo doshalogênios é o flúor, número atômico 9. A forma abreviada da configu
ração eletrônica para o flúor é F: [He]2s22p5 

Igualmente, a forma abreviada da configuração eletrônica para o cloro, o segundo halogênio, é CI: [Ne]3s23p5 

A partir desses dois exemplos, vemos que a configuração eletrônica característica do nível 111ais externo de um halogê
nio é ns2np5

, onde 11 varia de 2 no caso do flúor até 6 no caso do astatínio. 

PRATIQUE 

Qual família de elementos é caracterizada por ter uma configuração 11s2
11p

2 para o nível mais externo? 

Resposta: grupo 4A. 

COMO FAZER 6.9 

(a) Escreva a configuração eletrônica completa para o bismuto, elemento nt'unero 83. (b) Escreva a configiLração ele
trônica condensada para esse elemento, mostrando o cerne de gás nobre apropriado. (c) Quantos elétrons desempare
lhados o átomo de bisn1uto possui? 

Solução (a) Escrevemos a configuração completa siinplesmente passando pela tabela periódica um período de cada 
vez e escrevendo a ocupação dos orbitais correspondente a cada período (recorra à Figura 6.27). 
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• 

Primeiro período 
Segundo período 
Terceiro período 
Quarto período 
Quinto período 
Sexto período 
Total: 

, 
1s-
2s22p6 

3s23pº 

4s2 3d1114p6 

5s24<1'"5p6 

6s14 f 14
5d'06p3 

ls22s22p63s23p63dto4s24p64d iu4 / 145525p6Sd106s26p3 

Observe que 3 é o menor valor possível que 11 pode ter para um orbital d e que 4 é o menor valor possível de 11 para um 
orbitalf 
A soma dos números dos índices superiores deve ser jgual ao número atômico do bismuto, 83. Os elétrons podem ser 
listados, como mostrado aqui, em ordem crescente do número quântico principal. Entretanto, é igualmente correto re
lacionar os orbitais em uma configuração eletrônica na ordem na qual eles foram interpretados a partir da tabela pe
riódica: 1s22s12p63:l 3p64s23d1114p65s't4d105p66s14/45d1º6p3

• 

(b) Podemos usar a tabela perióruca para escrever a configuração eletrônica condensada de um elemento. Primeiro lo
calizamos o elemento de interesse (nesse caso o elemento 83) e, então, movemos para trás até o primeiro gás nobre que 
é encontrado (nesse caso Xe, elemento 54). Assim o cerne de gás nobre é [Xe]. Os elétrons mais externos são interpreta
dos a partir da tabela periódica como anteriormente. Passando do Xe para o Cs, elemento 55, nos encontramos no sex
to período. Movendo através desse período até o Binos dá os elétrons n1ais externos. Assim a configuração eletrônica 
abreviada é a seguinte: [Xe]6s14/~5d 106p3• 
(e) Podemos ver a partir da configuração abreviada que o único subnível parcialmente preenchido é o 6p. A represen
tação de configuração de quadrículas para esse subnível é como segue: 

1 1 1 1 1 1 
6p 

De acordo com a regra de Hund, os três elétrons 6p ocupam individualmente três orbitais 6p, como seus spins parale
los. Dessa forma, existe.in três elétrons desemparelhados em cada átomo de bismuto. 

PRATIQUE 
Use a tabela periódica para escrever as configurações condensadas para os seguintes átomos: (a) Co (número atômico 
27); (b) Te (número atômico 52). 
Respostas: (a) [Ar]4s23d7 ou [Ar]3d74s2

; (b) [Kr)5s24d165p4 ou (Kr]4d16Ss2sp4 

A Figura 6.28 fornece a configuração eletrônica do estado fundamental do nível mais externo dos elementos . 
E possível usar essa figura para conferir suas respostas à medida que você pratica escrevendo as configurações ele-
trônicas. Escrevemos essas configurações com os orbitais em ordem crescente de número quântico principal. 
Como vimos no "Como fazer 6.9", os orbitais podem também ser relacionados em ordem de preenchimento, corno 
e les seriam interpretados a partir da tabela periódica. 

Configurações eletrônicas anômalas 
Se você fizer uma inspeção cuidadosa na Figura 6.28, verá que as configurações eletrônicas de determinados 

elementos parecein violar as regras que acabamos de abordar. Por exemplo, a configuração el.etrônica do cromo é 
[Ar]3d54s2 em vez de [Ar]3ri44s2

, como esperaríamos. Analogamente, a configuração do cobre é [Ar]3d104s1 em vez 
de [Ar]3d94s2

. Esse comportamento anômalo é basicamente uma conseqüência da proximidade entre as energias 
dos orbitais 3d e 4s. Ela ocorre freqüentemente quando existem elétrons suficientes para fazer com que orbitais de
generados tornem-se parcialmente preenchidos (como no cromo) ou totalmente preenchidos (como no cobre). 
Existem poucos casos similares entre os metais de transição mais pesados (aqueles com orbitais 4d ou 5d parcial
mente preenchidos) e entre os metais do bloco f Apesar de esses pequenos desvios da expectativa serem interes
santes, eles não tên1 grande relevância química. 



lA 
1 

1 
li 

2A 

Capítulo 6 Estrutura eletrônica dos átomos 

4A 7A 

SA 
18 

2 
He 

209 

Cerne 
J.sl 3A 5A 6A 

2 13 14 15 16 17 ts2 

(Hc] 

1 e! 

[Ar] 

[KrJ 

[XeJ 

[RnJ 

[Xe] 

[RnJ 

3 4 
Li Be 
2s' 2.<2 

11 12 
Na M 

~ 3s' 

19 20 
K Ca 
4s1 4..<' 

37 38 
Rb Sr 
Ss' 5s2 

55 56 
Cs Ba 
6~ 6;,:i. 

87 88 
Fr Ra 
7s 1 7!1 

Série dos 
lantanídeos 

Série dos 
actinídeos 

3B 
3 
21 
Se 

3d'4s2 

39 
y 

4d15sl 

71 
La 

'lfl'Sd' 
6$2 

103 
Lr 

SJ"6d' 
7s2 

8B 
48 5B 6B 78 8 9 10 1B 
4 5 6 7 . 11 

22 23 24 25 26 27 28 29 
Ti V Cc M.n Fe Co Ni Cu 

3112452 3d'4s2 3d5-151 3dS4s2 3<1•..is2 3d' -t<2 3d84s2 3dlD,isl 

40 41 42 43 44 45 46 47 
Zr N b Mo Te Ru Rh Pd Ag 

4<12552 4d3ss1 4d'ss' 4d5Ss2 4ti?5sl 4d~Ss1 4d '° 4d1"5-' •• 
72 73 74 75 76 77 78 79 
Hf Ta w Re Os Ir Pt Au 

4fH5t12 "if .. 5111 -v••5tf' 4J"5tf' 4f145d" 4fl•Sd7 4J"sá' if145dl\1 
6:,.). &?-

, , 
6s2 • 6s1 6s1 <>s• 6s" ÍJ.'l" 

104 105 106 107 108 109 110 111 
Rf Db 5/~Ífxr Bh Hs Mt 

5/l46d1 5f146tf 5/H6tfS 5/146116 5/H6d7 
7s1 7s2 7s2 7if 7s2 7s2 

57 58 59 60 61 62 63 64 
La Ce Pr Nd Pm Sm cu Gd 

Sd16s2 .J/1Sdl 
&s1 

4/~6s2 4J7&s1 4f 6s2 4f6s2 4f'&s1 -lf:J' 
89 90 91 92 93 94 95 96 
Ac Th Pa u Np Pu Am Cm 

6tl'7s2 61F7s2 5~6d1 5/)6dl si;;t' 5/67s2 Sf17s2 5f' 6d' 
7s2 7s2 7s2 

D Me tais D Metalóides D Não-metais 

5 6 7 8 9 10 
B c N o F Ne 

2hv' i:,~2 2s2-2p3 2i2p• ~ 2<221' 

13 14 15 16 17 18 
2B Al Si p s Cl Ar 
12 3s23p1 3s1-Jp2 3s23p1 3~p· 35131 3s1'3p• 

30 31 32 33 34 35 36 
Zn Ga Ge As Se Br Kr 

3d"'4s2 3d104s2 .:i.t'º4'..l 3dJ0..is2 31110452 3dlll-ts2 311104;2 
4p' 4,f 4p' 41'4 4p; 4p• 

48 49 50 51 52 53 54 
Cd ln Sn Sb Te I Xe 

4d1º5s2 4d1º5s2 4.110ss2 4d 11lss2 4<11ºss2 4d10.)s1 4d 1ºs.<2 
Sp1 sr 511~ s11• 5ps s1i6 

80 81 82 83 84 85 86 
Hg TI Pb Bi Po At Rn 

.v-1151110 '1fu511w 4f"5d' 4f"5dll 4/"Sdlf !f"Sd' v••5t1•º 
&si 6~6p1 6s26,; 6s~6,J °6516p• 6s~6,Y 6.~p" 

112 114 116 

65 66 67 68 69 70 
Tb Dy Ho Er Tm Yb 

4f6s2 41•0~2 4f116s2 -lf'26$2 4fn&s2 .Jf'.<.il 

97 98 99 100 101 102 
Bk Cf Es Fm Md No 

5f97s2 • 5/'°7s2 5/117sl 5/127s1 5/' '7s2 Sf'"7s2 

Figura 6.28 Configurações eletrônicas dos níveis mais externos no estado fundamental 

COMO FAZER ESPECIAL; Interligando os conceitos 

O boro de número atômico 5, ocorre na natureza como dois isótopos, 106 e n 'B, com abu.ndâncias de 19,9o/o e 80,l ºlo, res
pectivamente. (a) Qual a diferença entre os dois isó topos? As configurações eletrônicas do rna e do 11 8 são diferentes? 
(b) Desenhe a representação pela configuração de quadrículas completa para um átomo de 11 6. Quais são os elétrons 
de valência (os envolvidos nas reações químicas)? (e) Tndique três diferenças principais entre os elétrons 1s e 2s do 
boro. (d) O boro elementar reage com o flúor para formar BF,, um gás. Escreva a equação química balanceada para a 
reação do boro sólido coo1 o gás flúor. (e) O ti.H'1para BF3(g) é -1.135,6 kJ 1nor1• Calcule a variação de entalpia padrão 
na reação do boro com o flúor. (0Quandoo13CJ3' também um gás à temperatura ambiente, entra en1 contato com água 
reage formando ácido clorídrico e ácido bórico, H3BO,, um ácido muito fraco em água. Escreva a equação iônica sim
p(jficada e balanceada para essa reação. 

Solução (a) Os dois nuclídeos de boro diferem no número de nêutrons no núcleo. oao (Seções 2.3 e 2..!) Cada um dos 
nuclídeos contém ànco prótons, mas •P5 contém cinco nêutrons, enquanto " B contém seis. Os dois isótopos do boro 
têm configurações eletrônicas idênticas, l s22i2p', uma vez que cada um tem cinco elétrons. 

(b) A configuração d e quadrículas completa é: 

1s 2s 2p 

Os elétrons de valência são os do nível mais externo, os elétrons 2s2 e 2p1
• Os elétrons l s2 cons titueni os elétrons de cer

ne, que represent.mios como [He] quando escrevemos a configuração eletrônica condensada, 1He]2s22p1
• 
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(e) Os orbitais 1s e 2s são ambos esféricos, mas eles d iferem-se em três aspectos importantes: em primeiro lugar, o orbi
tal ls é de mais baixa energia que o orbital 2s. Em segundo lugar, a distância média dos elétrons 2s ao núcleo é maior 
que a dos elétrons ls; logo, o orbital Js é menor que o 2s. Em terceiro lugar, o orbital 2s tem um nó radial, enquanto o 
orbital 1s não tem nós (Figura 6.18). 

(d) A equação quimica balanceada é a seguinte: 

2B(s) + 3F2(g) -~ 2BF3(g) 

(e) t,Jf = 2(-1.135,6)- [O+ O]= -2.271,2 kJ. A reação é extremamente exotérmica. 

(f) BCl3(g) + 3H20(/) H3B03(nq) + 3H'"(nq) +3Cr(nq). Observe que uma vez que H3BO, é um ácido muito fraco, 
sua fórmula quJmica é escrita na forma n1olecular, como discutido na Seção 4.4. 

Resumo e termos-chave 

Introdução e Seção 6.1 A estrutura eletrônica de 
um átomo descreve as energias e os arranjos dos elé
trons ao redor do átomo. Muito do que se sabe sobre a 
estrutura eletrônica dos átomos foi obtido pela observa
ção da interação da luz com a matéria. A luz visível e ou
tras formas de radiação eletromagnética (também co
nhecida como luz radiante) propagam-se no vácuo à ve
locidade da luz, e = 3,00 x 108 m/s. A radiação eletro
magnética tem componentes tanto elétricos quanto 
magnéticos que variam periodicamente sua feição on
dulatória. As características ondulatórias da energia ra
diante permite que ela seja descrita em termos de 
comprimento de onda,/,, e freqüência, v, que são inter
relacionados: l..v = e. 

Seção 6.2 Planck propôs que a quantidade mínima 
de energia radiante que tun objeto pode ganhar ou per
der está relacionada com a freqüência da radiação: E. = hv. 
Essa menor quantidade de energia é chamada quantum 
de energia. A constante 11 é chamada cons tante de 
Planck, sendo li = 6,63 x 10-34 Js. Na teoria quântica, a 
energia é qt1antizada, o que significa que e la pode ter 
certos valores permitidos. Einstein usou a teoria quânti
ca para explicar o efeito fotoelétrico, a emissão de elé
trons a partir da superfície de metais pela luz. Ele supôs 
que a luz se comporta como se consistisse de pacotes de 
energia quantizada chamados fótons. Cada fóton pos
sui E = hv de energia. 

Seção 6.3 A dispersão da radiação em seus co1npri
mentos de onda componentes produz um espectro. Se o 
espectro contém todos os comprimentos de or1da, é cha
mado espectro contínuo; se contiver apenas certos com
primentos de onda específicos é chamado espectro de 
linhas. A radiação emitida pelos átomos de hidrogênio ex
citados forma um espectro de Linhas; as freqüêi1cias obser
vadas no espectro seguem uma relação matemática simples 
que envolve pequenos números inteiros. 

Bohr propôs um modelo para o á tomo de hidrogê
nio que explica o espectro de linhas. Nesse modelo, a 

energia do átomo de hidrogênio depende do valor de 
um número 11, chamado número quântico. O valor de 
n deve ser um número inteiro positivo (l, 2, 3,. .. ), e cada 
valor de 11 corresponde a uma energia diferente, E,,. 
A energia do átomo aumenta à medida que /1 aumenta. A 
energia mais baixa é atingida quando n = 1; a isso dá-se 
o nome de es tado f undamental do átomo de hidrogê
nio. Outros valores de 11 correspondem aos estados ex
citados do átomo. A luz é en1itida quando o elétron sai 
de um estado de energia n1ais elevado para um mais 
baixo; a luz deve ser absorvida para excitar o elétron de 
um estado de energia mais baixo para um mais alto. 
A freqüência da luz emitida ou absorvida deve ser tal 
que hv seja igual à diferença de energia entre os dois es
tados permjtidos do átomo. 

Seção 6.4 De Broglie propôs que a matéria, como o 
elétron, deve exibir propriedades ondulatórias; essa hi
pótese de ondas de matéria foi provada experimental
mente pela observação da difração de elétrons. Um 
objeto tem comprimento de onda característico que de
pende de sua cinética, n1v: À = h/1nv. A descoberta das 
propriedades ondulatórias do elétron levou ao princí
pio da incerteza de Heisenberg, que afirn1ou existir um 
limite próprio para a exatidão com a qual a posição e a 
energia cinética deu.ma partícula podem ser medidas si
multaneamente. 

Seção 6.5 No modelo da mecânjca quântica do áto
mo de hidrogênio, o comportamento do elétron é des
crito por funçôes matemáticas chamadas funções de 
onda, representadas pela letra grega l/J. Cada função de 
onda permjtida tem uma energia precisamente conhe
cida, mas a localização do elétron não pode ser deter-
1ninada com exatidão; mais precisamente, a probabili
dade de ele estar em um ponto específico no espaço é 
dada pela dens idade d e probabilidade, ljJ2

. A distri
buição de densidade eletrônica é um mapa da probabi
lldade de encontrar o elétron em todos os pontos do 
espaço. 



As funções de onda permitidas do átomo de hidro
gênjo são chamadas orbitais. Um orbital é descrito pela 
combinação de um número inteiro e uma letra, corres
pondendo aos valores de três números quânticos para o 
orbital. O número quântico principal, 11, é indicado pe
los números inteiros 1, 2, 3, ... Esse número quântico diz 
respeito de ma11eira mais direta ao tamanho e à energia 
do orbital. O número quântico azimutal ou secundário, 
l, é indicado pelas letras s, p, d,f, e daí por diru1te, corres
pondendo aos valores de O, 1, 2, 3, ... O número quântico 
l define a forma do orbital. Para determiJ1ado valor de 11, l 
pode ter valores inteiros variando de O a 11 - 1. O número 
quâi1tico magnético, 1111, diz respeito à orientação do or
bital no espaço. Para deter1ninado valor de l, ni1 pode ter 
valor inteiro variando de - / a/. As legendas cartesianas 
podem ser usadas para rotular as orientações dos orbi
tais. Por exemplo, os três orbitais 3p são indicados 
como 3px, 3p!I, 3p!, com os índices inferiores indicando 
o eixo ao longo do qual o orbital está orientado. 

Um nível eletrônico é o conjunto de orbitais com o 
mesmo valor de n, como 3s, 3p e 3d. No átomo de ludro
gênio todos os orbitais em um mesmo nivel eletrônico 
têma n1esma ei1ergia. Um subnível é o conjunto de um 
ou mais o rbitais que têm os mesmos valores de n e l; 
por exen1plo, 3s, 3p e 3d são, cada um, subniveis do ní
vel /1 = 3. Existe um orbital em um subnJvel s, três em 
um subnível p, cinco em um subnível d e sete em um 
subnivelf 

Seção 6.6 Diagramas de superfície limite são úteis 
para visualizar as características (formas) dos orbitais. 
Representados dessa forma, os orbitais s aparecen1 como 
esferas que aumentam de tamanJ10 à medida que 11 au
menta. A função de onda para cada orbital p tem dois 
lóbulos em lados opostos ao núcleo. Eles são orientados 
ao longo do eixos x, y e z. Quatro dos orbitais d têm for
mas com quatro lóbulos ao redor do núcleo; o quinto, o 
orbital d_2 , é representado com dois lóbulos ao longo 
do eixo z-e uma 'rosquinha' no plano xy. As regiões nas 
quais a função de onda é zero são chamadas nós. 
A probabilidade de o elétron ser encontrado em um nó 
, 
e zero. 

Seção 6.7 Em átomos polieletrônicos (átomos com 
muitos elétrons), os diferentes subniveis de mesmo 
nível eletrônico têm diferentes energias. A energia 
dos subníveis aumenta na ordem l s, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s, 
3d, 4p, ... 

Os orbitais no mesmo s ubnível ainda são degen era
dos, ou seja, eles possuem a mesma energia. 

Os elétrons têm uma propriedade intrínseca cha
mada spin eletrônico, que é quantizado. O número 
quântico magnético de spin,'"•' pode assumir dois va-
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lores possíveis,+ i e - ~,que podem ser vistos como os 
dois sentidos de rotação de un1 elétron ao redor de certo 
eixo. O princípio da exclusão de Pauli afirma que dois 
e létrons em um átomo não podem ter os mesmos valo
res para 11, /, 1111 e 111, . Esse principio coloca um limite de 
dois para o número de elétrons que podem ocupar 
qualquer orbital atômico. Esses dois elétrons diferem 
em seus valores de n1,. 

Seções 6.8 e 6.9 A configuração eletrônica de um 
átomo descreve como os elétrons são distribuídos entre 
os orbitais do átomo. As configurações eletrônicas do 
estado fundamental são geralmente obtidas colocan
do-se os elétrons nos orbitais atôn1icos de mais baixa 
energia possível com a restrição de que cada orbital não 
pode comportar n1ais de dois elétrons. Quando os elé
trons ocupam um subnível com mais do que um orbital 
dege11erado, como o sttbnível 2p, a regra de Hund afir
ma que a energia mais baixa é atingida pela maximiza
ção do número de elétrons de mesmo spin eletrônico. 
Por exemplo, na configuração eletrônica do estado fun
damental do carbono, os elétrons 2p têm o mesmo spin 
e têm de ocupar dois orbitais 2p. 

Os elementos em qualquer grupo determinado na 
tabela periódica têm o mesmo tipo de arranjo eletrônico 
em seus níveis mais externos. Por exemplo, as configu
rações eletrônicas dos haJogênjos flúor e cloro são 
[He]2s22p5 e [Ne]3s23p5

, respectivamente. Os níveis 
eletrônicos mais externos, os que se localizam a lém 
dos orbitais ocupados no elemento gás nobre anterio
r, são chamados elétrons de valência, enquanto os elé
trons nos niveis mais internos são d1amados elétrons 
internos. 

A tabela periódica é dividida em três tipos diferen
tes de elementos, baseados em configurações eletrôni.
cas. Os elementos nos quais o subnível mais externo é 
um subnível s ou p são chamados elementos represen
tativos (ou grupo principal). Os n1etais alcalinos (gru
po lA), halogênios (grupo 7 A) e gases nobres (grupo 
8A) são elementos representativos. Aqueles elementos 
nos quais um subnível d é preenchido são chamados 
elementos de transição (ou m etais de transição). Os 
e lementos nos quais o subnível 4f é preenchido são cha
mados lantanídeos. Os actinídeos são aqueles nos 
quais o subnível 5f é preenchido. O conjunto dos ele
n1entos lantanídeos e actinídeos são chamados metais 
do bloco /. Esses elementos são mostrados como duas 
linhas de 14 elementos abaixo da parte prü1cipal da ta
bela periódica. A estrutura da tabela periódica, resu
n1ida na Figura 6.27, permite-nos escrever a configura
ção eletrôn ica de um elemento a partir de sua posição 
na tabela periódica. 
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Exercícios 

Energia radiante 

6.1 Quais são as unidades sr básicas para (a) o comprimento de 
onda da luz, (b) a freqüência da luz, (c) a velocidade da luz? 

6.2 (a) Qual é a relação entre o con1primento de onda e a fre
qüência da energia radiante? (b) O ozônio na camada 
superior da atmosfera absorve energia na faixa de 
210-230 nm do espectro. Em qual região do espectro ele
tromagnético essa radiação ocorre? 

6.3 Classifique cada uma das seguintes afirmativas como 
fa lsas ou verdadeiras. Corrija as afirmativas que são fal
sas. (a) A luz visível é unia forma de radiação eletromag
nética. (b) A freqüência de radiação aumenta à medjda 
que o comprimento de onda aumenta. (c) A luz ultravio
leta tem comprimentos de onda niaiores que a luz visí
vel. (d) A radiação eletromagnética e as ondas sonoras 
movem-se à mesma velocidade. 

6.4 Determine quais das seguintes afirmativas são falsas e 
corrija-as. (a) A radiação eletromagnética é incapaz de 
atravessar a água. (b) A radiação eletromagnética move-se 
no vácuo a uma velocidade constante, não importando o 
comprimento de onda. (c) A luz infravermelho tem fre
qüências mais altas que a luz visível. (d) O calor de uma 
lareira, a energia em um forno de microondas e o toque 
da buzina de na,rios são todos formas de radiação ele
tromagnética. 

6.5 Organize os seguintes tipos de energia eletromagnética 
em ordem crescente de comprimento de onda: infraver
melho, luz verde, luz vermelha, ondas de rádio, raios X, 
luz ultravioleta. 

6.6 Liste os seguintes tipos de radiação eletromagnética e1n 
ordem crescente de comprimento: (a) os raios gama pro-

Energia q uantizada e fótons 

6.11 (a) O que significa dizer que a energia é quantizada? 
(b) Por que não notamos a quantização da energia nas 
atividades cotid ianas? 

6.12 O primeiro artigo de Einstein de 1905 sobre o efeito foto
elétrico foi a primeira importante aplicação da hipótese 
de quantum de Planck. Descreva a hipótese original de 
Planck e explique como Einstein a usou em sua teoria do 
efeito fotoelétrico. 

6.13 (a) Calcule o menor incremento de e nergia (um quan
tu.m) que pode ser emitido ou absorvido a um con1pri
mento de onda de 812 nm. (b) Calcule a energia de um 
fóton de freqüência 2,72 x 1011 s-1

• (c) Que comprimento 
de onda de radiação tem fótons de energia 7,84 x 1018 J? 
Em que porção do espectro eletromagnético essa radia
ção seria encontrada? 

6.14 (a) Calcule o menor incremento de energia que pode ser 
enutido ou absorvido a um comprin1cnto de onda de 
3,80 mm. (b) Calcule a energia de um fóton de freqüência 
de 80,5 MHz. (c) Que fre~üência de radiação tem fótons 
com energia de 1,77 x 10- 9 J? Em qual região do espec
tro eletromagnético es.sa radiação seria encontrada? 

6.15 (a) Calcule e compare a energia de um f6ton de con1pri
n1ento de onda de 3,3 JI m com um de comprimento de onda 

duzidos por um radionuclídeo utilizado em formação 
de imagens na área médica; (b) a radiação de uma esta
ção de rádio FM a 93,1 MHz no mostrador; (c) um sinal 
de rádio oriundo de uma estação de rádio AM a 680 
MHz no tnostrador; (d) a luz amarela de lãrnpadas de 
vapor de sódio dos postes de rua; (e) a luz vermelha 
de um diodo emissor de luz, como em u.m mostrador 
de calculadora. 

6.7 (a) Qual é a freqüência de radiação que tem um compri
mento de onda de 0,452 pm? (b) Qual é o comprimento 
de onda de radiação que tem uma freqüência de 
2,55 x 10 16s-'? (e) Quais radiações seriam visíveis a olho 
nu, as do item (a) ou do item (b)? (d) Qual a distância 
percorrida por uma radiação eletromagnética em 7,50 ms? 

6.8 (a) Qual é a freqüência da radiação citjo comprimento de 
onda é de 589 nm? (b) Qual é o comprimento de onda da 
radiação que tem a freqüência de 1,2 x 1011 s-1? {c) Quais 
radiações seriam detectadas por um detector de radia
ção infravermelho, as do iten1 (a) ou do item (b)? 
(d) Qual a distância percorrida por uma radiação eletro
magnética em 10,0 µs? 

6.9 Átomos de merc(ttio excitados emitem luz intensa em 
um comprimento de onda de 436 nn1. Qual é a freqüên
cia desta radiação? Utilizando a Figura 6.4, determine a 
cor associada ao seu comprimento de onda. 

6.10 Um laser de íon de argônio emite luz a 489 nm. Qual é a 
freqüência de sua radiação? Essa emissão está no espec
tro \risível? No caso de resposta afirn1ativa à pergunta 
anterior, qual é a cor dessa emissão? 

de 0,154 nm. (b) Utilize a Figura 6.4 para identificar a re
gião do espectro eletromagnético à qual cada um pertence. 

6.16 Uma estação de rádio AM transnrite a 1.440 kHz, e sua par
ceira FM transmite a 94,5 MJ-Iz. Calcule e compare a energia 
dos fótons emitidos por essas duas estações de rádio. 

6.17 Um tipo de queimadura de sol ocorre com a exposição 
à luz UV de comprimento de onda na viz.inhança de 
325 nm. (a) Qual é a energia de um fóton com esse com
primento de onda? (b) Qual é a energia de um moldes
ses fótons? (e) Quru1tos fótons existen1 em uma rajada de 
1,00 mJ dessa radiação? 

6.18 A energia de radiação pode ser utilizada para causar a 
ruptura de ligações químicas. Uma energia mínima de 
495 kJ/mol é necessária para quebrar a ligação oxigê
nio-oxigênio no 0 2• Qual é o comprimento de onda 
mais longo da radiação que possui a energia necessária 
para quebrar a ligação? Que tipo de radiação eletromag
nética é essa? 

6.19 Um laser diodo emite um comprimento de onda de 987 
nm. Toda a sua potência de energia é absorvida em um 
detector que mede uma energia total de 0,52 J durante 
um período de 32 s. Quantos f6tons por segundo são 
emitidos pelo laser? 



6.20 Um objeto estelar está emitindo radiação a 1.350 nm. Se 
o detector está capturando 8 x 107 fótons por segundo 
nesse comprimento de onda, qual é a energia to tal dos 
fótons detectados em uma hora? 

6.21 O molibdênlo n1etálico tem de absorver radjação com a 
freqüência mínima de 1,09 x 1015 s-1 antes que ele emita 
um elétron de sua superfície via efeito fotoelétrico. (a) 
Qual é a energia mínima necess.úia para produzir esse 
efeito? (b) Qual comprimento de onda de radiação for
necerá um fóton com essa energia? (c} Se o molibdênio 
é irradiado com luz com comprimento de onda de 120 

O modelo de Bohr; ondas de matéria 

6.23 Explique como a existência de espectro d e linhas é con
sistente com a teoria de Bohr sobre energias quantiza
das para o e létron no átomo de hidrogênio. 

6.24 (a) Nos termos da teoria de Bohr para o átomo de hidro
gênio, qual processo ocorre quando seus átomos excita
dos emitem energia radiante com detern1inados compri
mentos de onda e apenas aqueles comprimentos de 
onda? (b) Um átomo de hidrogênio 'expande-se ou 
'contrai-se' ao mover-se de seu estado fundamental 
para um estado excitado? 

6.25 Quando as seguintes transições eletrônicas ocorrem 
no hidrogênio, a energia é emitida ou absorvid a? 
(a) de 11 = 4 para 11 = 2; (b) de uma órbita de raio 2, 12 A 
para uma de raio 8,48 Á; (c) um elétron se jttnta ao íon 
W e fica no nível 11=3. 

6.26 lndique se a energia é emitida o u absorvida quando as 
seguintes transições e letrônicas ocorrem no hidrogê
nio: (a) de /1 = 2 para n = 6; (b) de uma órbita de raio 
4,77 A para uma de raio 0,530 Á; (c} de 11 = 6 para o es
tado 11 = 9; 

6.27 Utilizando a Equação 6.5, calcule a energia de um elé
tron no átomo de hidrogênio quando 11 = 2 e quando n 
= 6. Ca lcule o comprimento de onda da radiação libe
rada quando um elétron se move de 11 = 6 para n = 2. 
Essa linha está na região \risível do espectro eletromag
nético? Se a resposta for sim , qual sua cor? 

6.28 Para cada uma das seguintes transições eletrônicas 
para o átomo de hidrogênio, calcule a energia, a fre
qüência e o comprimento de onda da radiação associa
da, e determine se a radiação é emitida ou absorvida 
durante a transição: (a) de 11=5para11=1; (b} de 11 = 4 
para 11 = 2; (c} de 11 = 4 para n = 6. Alguma dessas transi
ções emite ou absorve luz visível? 

6.29 Todas as linhas de emissão visíveis observad as por Bal
mer envolviam 111= 2. (a) Explique por que somente as 
linhas com 111= 2 foram observadas na região visível do 
espectro eletromagnético. (b) Calcule os comprimentos 
de ol\da das prin1eiras três linhas na série de Balmer -
aquelas cujo 111=3,4e5 -e identifique essas linhas no 
espectro d e enüssão n1ostrado na Figura 6.12. 

6.30 A série de linhas de emissão de Lyman para o átorno de 
hidrogênio são aquelas para as quais li/ = 1. (a) Determi
ne a região do espectro eletromagnético na qual as li
nhas da série de Lyn1an são observadas. (b ) Calcule os 
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nm, qual é a possível energia cinética máxima dos elé
trons emitidos? 

6.22 É necessário um fóton com energia mínima de 4,41 x 10-19 J 
para emitir elétrons do metal de sódio. (a) Qual é a fre
qüência mínima de luz necessária para emitir elétrons 
do sódio pelo efei to fotoelétrico? (b) Qual é o compri
mento de onda dessa luz? (e} Se o sódio é irradjado com 
luz de 439 nm, qual é a possível energia cinética máxi
ma dos elétrons emitidos? (d) Qual número máxin10 de 
elétrons pod e ser liberado por uma rajada de luz cuja 
energia total é de 1,00)tJ? 

comprimentos de onda das primeiras três linhas na sé
rie de Lyman - aquelas para as quais 111 = 2, 3 e 4. 

[6.311 Uma das linhas de emissão do átomo de hidrogênio 
te1n comprimento de onda de 93,8 nm. (a) Em qual re
gião do espectro eletromagnético essa emissão é encon
trada? (b) Determine os valores inicial e final de 11 

associados a essa emissão. 
[6.32] O átomo de hidrogênio pode absorver luz com compri

mento de onda de 4.055 nm. (a) Em qual região does
pectro eletromagnético essa absorção é encontrada? 
(b ) Determine os valo res in icial e final de n associados a 
essa absorção. 

6.33 Uti lize a relação de De Broglie para determinar os com
primentos de onda dos seguintes objetos: (a) uma pes
soa de 85 kg esquiando a 50 km/ h; (b) uma bala de 
revólver de 10,0 g detonada a 250 m/s; (c) um átomo de 
lítio movimentando-se a 2,5x105 m/s. 

6.34 Entre as partículas subatômicas elementares da física 
está o niuon, o qual se decompõe poucos nanossegtm
dos após s ua formação. O tnuon tem massa em estado 
de repouso absoluto de 206,8 vezes a massa do elétron. 
Calcule o con1primento de onda de De Broglie asso
ciado com o muon movendo-se a uma velocidade de 
8,85 x 105 cm/ s. 

6.35 A difração de nêutrons é urna importante técnica para 
determinar as estrutu.ras das moléculas. Calcule a velo
cidade de um nêu tron que tem comprimento de onda 
característico de 0,955 Á. (Consulte o encarte deste livro 
para a massa do nêutron.) 

6.36 O microscópio eletrônico tem sido muito usado para a ob
tenção de imagens a lta1nente ampliadas, tan to de materi
ais biológicos como d e outros tipos. Quando um elétron é 
acelerado por um campo potencial específico, ele atinge 
uma velocidade de 5,93 x 10° m / s. Qual é o comprimen
to de onda característico desse elétron? O comprimento 
de onda é comparável ao ta.inanho dos átomos? 

6.37 Usando o princípio da incerteza de Heisenberg, calcule 
a incerteza na posição de (a) um mosquito de 1,50 mg 
movendo-se a urna velocidade de 1,40 1n/s, sabendo 
que a velocidad e está dentro da faixa de± 0,01 ni /s; 
(b) un1 próton movimentando-se a un1a velocidade de 
(5,00 ± 0,01) x 104 m /s. (A massa de un.1 próton é dada 
na tabela de constantes fundamentais no encarte que 
acompanha este livro.) 
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6.38 Calcule a incerteza na posição de (a) um elétron moven
do-se a uma velocidade de (3,00 ± 0,01) x 105 m/s; 
(b ) um nêutron movendo-se à mesma velocidade. (As 
a1assas de um elétron e de um nêutron são dadas na ta-

Mecânica quâ ntica e orbita is atô m icos 

6.39 De acordo com o modelo de Bohr, um elétron no estado 
fundamental de um átomo de hidrogênio move-se em 
órbita ao redor do núcleo com um raio especifico de 0,53 
Â. Na descrição do átomo de hidrogênio pela mecânica 
quântica, a distância mais provável do elétron ao nú
cleo é 0,53 Á. Por que essas duas aflrmativas são dife
rentes? 

6.40 (a) Na descrição do átomo de hidrogênio pela n1ecânica 
quântica, qual é o significado físico do quadrado da 
função de onda, v/? (b) o que significa a expressão 
'densidade eletrônica'? (c) O que é um orbital? 

6.41 (a ) Para /1 = 4, quais são os possíveis valores de/? 
(b) Para I = 2, quaJs são os possíveis valores de 111,? 

6.42 Quantos valores possíveis existem para I e 1111 quando 
(a) 11 = 3; (b) 11 = 5? 

6.43 Dê os valores numéricos de 11 e I correspondentes a 
cada urna das scguJntes designações: (a) 3p; (b) 2s; (c) 4f; 
(d ) 5d. 

6.44 Dê os valores para n, I e 1111 para (a) cada orbital no s ub
nível 2p; (b) cada orbital no subníveJ Sd. 

6.45 Quais das seguintes alternativas .representa1n combina
ções impossíveis de 11 e/: (a) lp; (b) 4s; (c) 5/; (d) 2.d? 

6.46 Quais das seguintes alternativas são conjuntos permiti
dos de números quãnticos para um elétron em um áto
mo de hidrogênJo: (a) 11 = 2, I = 1, 1111= 1; (b) 11=1, 1=O,1111 
=-1; (c) 11=4, I = 2, 1111 =-2; (d) 11=3, I = 3, 1111=0? Para as 
combinações que forem permitidas, escreva a designa-

Áto mos polie le t rônicos e configurações eletrônicas 

6.51 Para certo valor do n(unero quântico principal, n, con10 
as energias dos subníveis s, p, d e f variam para (a) hi
drogênio; (b) um átomo polieJetrônico? 

6.52 (a) A distância média do núcleo de um elétron 3s em 
un1 átomo de cloro é menor que para um elétron 3p. 
Considerando esse fato, qual orbital é de energia mais 
a lta? (b) Você esperaria que a remoção de 11m elétron 3s 
de um átomo de cloro necessite de mais ou menos ener
gia quando comparado a um elétron 2p? Explique. 

6.53 (a) Quais são os possíveis valores do nún1ero quântico 
de spin do elétron? (b) Que peça de equipan1ento expe
rimental pode ser utilizada para distingLúr os elétrons 
que tenhao1 valores diferentes do nún1ero quântico de 
spin de elétron? (c) Dois elétrons em um átomo ocupam 
o orbital ls. Qual grandeza deve ser dJferente para os 
dois elétrons? Que princípio governa a resposta a essa 
pergunta? 

6.54 (a) Explique o princípio da exclusão de Pauli com suas 
próprias palavras. (b) O princípio da exclusão de Pauli 

bela de constantes fundamentais no encarte que acom
panha este livro.) (c) Quais são as implicações desses 
cálculos para nosso modelo de átomo? 

ção apropriada para o subnível a que o o.rbital pertence 
(isto é, l s, e assim por diante). 

6.47 Faça um esboço da forma e orientação dos seguJntes 
t ipos de o rbitais: (a) s; (b ) p=; (c) d,y· 

6.48 Faça um esboço da forma e orientação dos seguintes 
tipos de orbitais: (a) p,; (b) d; ; c) d ; - ~ -

6.49 (a) Quais são as similaridades e diferenças entre os or
bitais ls e 2s do átomo de hidrogênio? (b) Em que senti
do um orbital 2p tem caráter direcional? Compare as 
características 'direcionais' dos orbi tais p, e d; - ; (is to 
é, em qual direção ou região do espaço a densidade do 
elétron é concentrada?). c) O que você pode dizer sobre 
a distância n1édia do núcleo de um elétron em um orbi
tal 2s quando comparada a um orbita] 3s? (d) Para o 
átomo de hJdrogênJo, liste os seguintes orbitais na or
dem crescente de energia (ou seja, os mais estáveis pri
meiro): 4f 6s, 3d, ls, 2p. 

6.50 (a) Com referência à Figura 6.18, qual é a relação entre o 
número de nós em uai orbital s e o valor do número 
quântico principal? (b) Identifique o número de nós, 
isto é, identifique os lugares onde a densidade eletrônJ
ca é zero, no orbital 2p,; no orbital 3s. (c) Os nós no orbi
tal s são superficies esféricas (Figura 6.18). Em que tipo 
de superfície você espera que os nós estejam nos orbitais 
p (Figura 6.20)? (d ) Para o átomo de hidrogêruo, liste os 
seguintes orbitais na ordem crescente de energia: 3s, 2s, 
2p, Ss, 4d. 

é, em um sentido importante, o segredo para a com
preensão da tabela periódica. Explique por quê. 

6.55 Qual é o número máximo de elétrons que podem ocu
par cada um dos seguintes subníveis: (a) 3d; (b) 4s; c) 2µ; 
(d ) Sf? 

6.56 QuaJ é o número máximo de elétrons en1 um áto1no que 
podem ter os seguintes números quânticos: (a) /1 = 2, 
rn, = - 1 /2; (b) 11 = 5, 1=3; ( c) n = 4, 1=3, 1111 = -3; (d) 11 = 4, 
1 = l, 111, = 1. 

6.57 (a) O que cada quadrícula em uma configuração de 
quadrículas representa? (b) Que grandeza é represen
tada pelo sentido (para cima ou para baixo) das setas 
em uma configuração de quadríc11las? (c) A regra de 
Hund é necessária para se escrever a configuração ele
trônica do berílio? Explique. 

6.58 (a) O que são 'elétrons de nível mais externo'? (b) O que 
são 'elétrons desempru·elhados'? (c) Quantos elétrons 
de nível mais externo um átomo de Si possui? Quantos 
deles são desemparelhados? 



6.59 Escreva as configurações eletrônicas condensadas para 
os seguintes átomos, usando as abreviaturas de núcleo 
de gás nobre apropriadas: (a) Cs; (b) Ni; (c) Se; (d) Cd; 
(e) Ac; (f) Pb. 

6.60 Escreva as configurações eletrônicas condensadas para 
os seguintes áton1os: (a) AI; (b) Se; c) Co; (d) Br; (e) Ba; 
(f ) Re; (g) Lu. 

6.61 Faça a configuração de quadrículas para os e létrons de 
valência de cada um dos seguintes elementos e indique 
quantos elétrons desemparelhados cada um tem: (a) S; 
(b) Sr; (e) Fe; (d) Zr; (e) Sb; (0 U. 

6.62 Utilizando a configuração de quadrículas, determine o 
número de elétrons desemparelhados em cada um dos 
seguintes átomos: (a) Ti; (b) Ga; (e) Rh; (d) l; (e) Po. 

6.63 Identifique o elemento específico que corresponde a 
cada uma das seguintes configurações eletrônicas: 

Exercícios adicionais 

6.67 

6.68 

6.69 

Considere as d uas ondas mostradas a seguir, que re
presentam duas radiações eletromagnéticas: 

,..., ,,_ ___ l ,6 X 10- 7 m ---- • 

(a) Qual é o comprimento de onda da onda A? E da 
onda B? 
(b) Qual é a freqüência da onda A? E da onda B? 
(e) identifique as regiões do espectro eletromagnético 
às quais as ondas A e B pertencem. 
Certos elernentos emitem luz de um comprimento de 
onda específico quando são queimados. Historicamen
te, os quínlicos utilizavam tais comprimentos de onda 
de emissão para detern1inar se certos elementos esta
vam presentes em uma amostra. Alguns comprimentos 
de onda característicos para alguns desses elementos 
Seio: 
Ag 328,1 n1n Fe 372,0 nm 
Au 267,6 nm K 404,7 nm 
Ba 455,4 n.m Mg 285,2 nm 
Ca 422,7 run Na 589,6 nm 
Cu 324,8 n1n Ni 341,5 nm. 
(a) Determine quais elementos emitem radiação na par
te visível do espectro. (b) Qual elemento emite fó tons 
de energia mais alta? E de energia mais baixa? (e) Ao 
ser queimada, u.ma amostra de substância desconheci
da emite luz de freqüência 6,59 x 101~ s-1. Qual desses 
elementos provavelmente está na amostra? 
Imagens de Ganymede, a maior lua de Júpiter, foran1 
transmitidas da Gali/eo, nave espacial não tripulada, 
quando sua distância da Terra era de 522 milhões 
de milhas. Quanto tempo os sinais transmitidos leva
ram para percorrer a distância entre a nave espacial e a 
Terra? 
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(a) l s22slzt,63s2
; (b) [Ne]3s23p1

; (e) [Ar]4s13d' ; 
(d ) íKr)5s 4d'°Sp4

• 

6.64 Identifique o grupo de e lementos que corresponde a cada 
uma das seguintes configurações eletrônicas gerais: 
(a) [gás nobre]ns2nps 
(b) [gás nobre)ns2(n - 1)d2 

(e) [gás nobre]ns2(n -1 )d10np1 

(d ) [gás nobre Jns2(n - 2) f 
6.65 O que está errado nas seguintes configurações eletrôni

cas para átomos em seus estados fundamentais? 
(a) l s22s23s1; (b) [Ne]2s22p3

; c) [Nel3s23d5
• 

6.66 As seguintes configurações eletrônicas representan1 es
tados excitados. Identifique o elemento e escreva 
sua configuração eletrônica condensada para estado 
fundamental. (a) 1s22s23p24p1

; (b) [Ar]3d104s14p~Ss1 ; 
(e) [Kr]4d65s25p1

• 

6.70 Os raios do sol que causam o bronzeamento e as quei
maduras estão na porção ultravioleta do espectro ele
tron1agnético. Esses raios são categorizados por 
comprimento de onda: a chamada radiação UV-A tem 
comprimentos de onda na faixa de 320-380 nrn, en
quanto a radiação UV-B ten1 comprimentos de onda na 
faixa de 290-320 nm. (a) Calcule a freqüência de luz que 
tem comprimento de onda de 320 1101. (b) Calcule a 
energia de um mol de fótons de 320 nm. (c) Quais são 
mais energéticos, fótons de radiação UV- A ou de radia
ção UV-B? (d) A radiação UV-B do sol é considerada 
maior causadora de queimaduras en1 humanos do que 
a radiação UV-A. Essa observação é consistente com 
sua resposta ao item (c)? 

6.71 o watt é a unidade derivada sr que indica potência, 
a medida de energia por unidade de tempo: 1 W = 1 J / s. 
Um laser semicondutor em um aparelho de CD tem 
comprin1ento de onda igual a 780 nm e nível de potên
cia d e 0,10 n1W. Quantos fótons incidem em sua super
fície durante a execução de Llm CD com 69 minutos de 
duração? 

6.72 Carotenóides, presentes em todos os organismos capa
zes de realizar fotossintese, ampliam a faixa de luz ab
sorvida pelo organismo. Eles exibem capacidade máxi
ma para absorção de luz na faixa de440-470nm. Calcu
le a energia representada pela absorção de um número 
de Avogadro de fótons de comprimento de onda de 
455 run. 

[6.731 Uma fotocélula, como a ilustrada na Figura 6.7 (b), é um 
aparelho utilizado para medir a intensidade de luz. 
Em certo experimento, quando uma luz de compri
mento de onda de 550 nn1 é dirigida para a fotocélula, 
elétrons são emitidos à proporção de 5,8 x 10-13 C/s. 
Suponha que cada fóton que colide na fotocélula emita 
um elétron. Quantos fótons por segundo atingem a fo
tocélula? Quanto de energia por segundo a fotocélula 
absorve? 

6.74 Uma substância sensível à luz no filme fotográfico pre
to-e-branco é AgBr. Os fótons fornecem a energia ne
cessária para transferir um elétron de Br- para Ag• a fim 
de produzir Age Br e, por meio disso, escurecer o filme. 
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(a) Se um mínimo de energia de 2,00 x 10
5 J / mol é ne

cessária para esse processo, qual é a energia minima ne
cessária para cada f6ton? (b) Calcule o con1primento de 
onda de luz necessário para fornecer essa energia para 
os f6tons. (c) Explique por que esse filme pode ser ma
nuseado em um quarto escuro sob luz vermelha. 

6.75 Quando o espectro de luz do sol é examinado em alta 
resolução em determinado experimento similar ao ilus
trado na Figura 6.10, linhas escuras são evidentes. 
Essas são chamadas linhas Fraunhofer, em homena
gen1 ao cientista que as estudou extensivamente no ini
cio do século XIX. De modo geral, cerca de 25 mil ün.has 
foram identificadas no espectro solar entre 2.950 A e 10 
mil A. As Linhas Fraunhofer são atribuídas à absorção 
de detenninados comprimentos de onda de luz 'bran
ca' do sol por elen1entos gasosos na atmosfera solar. (a) 
Descreva o processo que causa a absorção de compri
mentos de onda específicos de luz do espectro solar. (b) 
Se um cientista quisesse saber quais linhas Fraunhofer 
pertencem a dado elemento, digamos o neônio, que ex
perimentos poderiam ser conduzidos aqui na Terra 
para fornecer dados? 

16.76) O modelo de Bohr pode ser utilizado para íons se1ne
lhantes ao hidrogênio - íons que tenham apenas tun 
elétron, como He •e Li2

' . (a) Por que o modelo de Bohr é 
aplicável para íons de He ', mas não para átomos neu
tros de He? (b) As energias do estado fundamental de 
H, He· e Li2• são arranjadas em tabela como segue: 

Átomo ou ion H Heº Li,. 

Energia - 2,18)(10·" J - 8,72 )( 10·" J - 1,96 )( 10·" J 
doestado 
fundamental 

Após examinar esses números, proponha uma relação 
entre a energia do estado fundamental de sistemas se
melhantes ao hidrogênio e a carga nuclear, Z. (c) Utilize 
a relação que você obtiver no item (b) para fazer deter
minar a energia do estado fundan1ental do íon de e?. 

6.77 Em condições apropriadas, o molibdê.nio emite raios X 
que têm coni.primento de onda característico de 0,711 A. 
Esses raios X são utilizados ein experimentos de difxa
ção para determinar as estruturas de moléculas. Qual a 
rapidez com que ttn1 elétron teria de se mover para ter o 
mesmo comprimento de onda desses raios X? 

Exe rcícios cumula tivos 

[6.87] Os fornos de n1icroondas utilizam radiação de micro
onda para aquecer os a linlentos. As microondas são ab
sorvidas pela umidade no alimento, que é transferida 
para outros componentes do alimento. Suponha que a 
radiação de microonda tenha comprimento de onda de 
11,2 cm. Quantos fótons são necessários para aquecer 
200 mL de café de 23 "C para 60 ºC? 

6.88 A camada de ozônio estratosférico (03) ajuda a nos pro
teger da radiação u ltravioleta prejudicial. Ela o faz ab
sorvendo luz ultravioleta e se decompondo em uma 

(6.781 Um elétron é acelerado por um potencial elétrico para 
uma energia cinética de 82,4 KeV. Qual é seu compri
mento de onda característico? (Dica: lembre-se de que a 
energia cinética de um objeto em movimento é E = ~ 
1nv2, onde 111 é a m.assa do objeto e v, a velocidade do ob
jeto.) 

6.79 Qual dos nún1eros quânticos governa (a) a forma de um 
orbital; (b) a energia de um orbital; (c) as proprieda
des de spin de um elétron; (d) a o r ientação espacial 
do orbital? 

6.80 Dê a designação do subnível para cada um dos seguin
tes casos: (a) 11 = 3, I = 1; (b ) 11 = 6, I = 4; (c) 11 = 2, I = O; 
(d ) 11 = 4, I = 3. 

6.81 Quantos orbitais em um átomo podem ter cada uma 
das seguintes designações: (a) 3s; (b) 2p; (c) 4d; (d) 11=3? 

6.82 Os 'números mágicos' na tabela periódica são os núme
ros atômicos dos elementos com alta estabilidade (os 
gases nobres): 2, 10, 18, 36, 54 e 86. Em termos de valo
res permitidos de orbitais e números quânticos de spin, 
explique por que esses arranjos de e létrons correspon
dem à estabilidade especial. 

[6.83J Para orbitais simétricos não-esféricos, as representa
ções de superfície limite (como nas figuras 6.20 e 6.21) 
sugerem onde existen1 p lanos nodais (isto é, onde a 
densidade eletrônica é zero). Por exemplo, o orbital P., 
tem um nó onde quer que x = O; essa equação é satisfei
ta por todos os pontos no plano yz; tal plano é chama
do plano nodal do orbital p,. (a) Determine o plano 
nodal do orbital p,. (b) Quais são os dois planos nodais 
do orbi tal dxv? (c) Quais são os dois planos nodais do 
orbital d; - ~ ? 

6.84 Utilizando somente un1 tabela periódica como guia, 
escreva as configurações eletrônicas condensadas para 
os seguintes átomos: (a) Se; (b ) Rh; (c) Si; (d) Hg; (e) Hf. 

6.85 O meitnério, Mt, elemento 109, nome dado em home
nagem à cientista Lisa Meitner, é um metal de transição 
que se espera ter a 1nesma configuração eletrônica ex
terna do irídio. Usando essa observação (e sem olhar a 
Figura 6.28), escreva a configuração eletrônica do meit
nério. Use [Rn] para representar os primeiros 86 elé
trons da configuração eletrônica. 

6.86 Cientistas têm considerado que o elemento 126 possa 
ter estabilidade n1oderada que o perm ite ser sinteti
zado e caracterizado. Faça a previsão de como deve 
ser a configuração eletrônica condensada desse ele
mento. 

molécula de 0 2 e um átomo de oxigênio, processo co
nhecido como fotodissociação: 

Ü 3(g) 0 2(g) + O(g) 
Utilize os dados do Apêndice C para calcular a variação 
de entalpía para essa reação. Qual é o comprin1ento de 
onda máximo que um fóton pode ter se ele deve possuir 
energia suficiente para causar essa dissociação? Em qual 
porção do espectro esse comprimento de onda ocorre? 

6.89 A descoberta do háfnio, elemento número 72, promo
veu um episódio controverso na qtúmica. G. Urbain, um 



químico francês, alegou em 1911 ter isolado um ele
mento número 72 de uma amostra de compostos de ter
ra rara (elementos 58 - 71). No entanto, Niels Bohr 
acreditava que háfnio seria mais provável de ser encon
trado com zircônio do que com terras raras. D. Coster 
e G. von 1-Ievesy, que trabalhavam no laboratório de 
Bohr em Copenhagen, mostraram em 1922 que o ele
mento n estava presente em uma amostra de zircão 
norueguês, um mineral de zircônio. (0 nome háfnio 
ven1 do nome latino para Copenhagen, Hnfnin). 
(a) Con10 você utilizaria os argumentos de configu
ração eletrônica para justificar a previsão de Bohr? 
(b) O zircônio, vizinho do háfnio no grupo 4B, pode 
ser produzido como uni metal pela redução do sólido 
ZrCl4 com metal de sódio fundido. Escreva uma 
equação química balanceada para a reação. Ela é uma 
reação de oxirredução? Se for, o que é reduzido e o 
que é oxidado? (e) O dióxido de zircônio sólido, Zr02, 

reage com gás cloro na presença de carbono. Os pro
dutos da reação são ZrC14 e dois gases, C02 e CO, na 
proporção 1 : 2. Escreva uma equação química balan
ceada para a reação. Começando com uma amostra 
de 55,4 g de Zr02, calcule a massa formada de ZrCl,, su
pondo que Zr02 é o reagente límitante e supondo 100o/o 
de rendimento. (d ) Utilizé\Jldo suas configurações ele
trônicas, considere o fato de Zr e Hf formarem cloreto 
MC14 e óxido M02• 

6.90 (a) Considere a formação das seguintes séries de óxidos 
em termos de configu.rações eletrônicas dos elementos 
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e da abordagem sobre compostos iônicos na Seção 2.7: 
K20, CaO, Sc20 3, Ti021 V20 ;-Cr03. (b) Dê os nomes des
ses óxidos. (e) Considere os óxidos de n1etal cujas ental
pias de formação (em kJ mor1

) estão listadas aqui. 

Óxido CaO(s) 

llH" I - 363,2 - 635,l - 938,7 - 1.550,6 

Calcule as variações de entalpia na seguinte reação ge
ral para cada caso: 

M.,0 .,.(s) + Hi(g) 11M(s) + niH10(g) 
(Você precisará escrever a equação ba lanceada para 
cada caso, e só então calcular t:.H•) (d) Baseado nas infor
mações fornecidas, estime o valor de t:J-1"1 para Sci03(s ). 

6.91 Os primeiros 25 anos do século XX foram significati
vos para a rápida mudança na compreensão dos cien
tistas sobre a natureza da matéria. (a) De que forma os 
experimentos de Rutherford, sobre dispersão de pa rtí
culas a ao longo de uma chapa de ouro, prepararam o 
terreno para a teoria de Bohr sobre o átomo de hidro
gênio? (b) De que modo a hipótese de De Broglie, 
quando aplicada aos elétrons, é consistente com a 
conclusão de J. J. Thomson de que o elétron tem mas
sa? Em que sentido ela corrobora co111 a proposta de 
que raios catódicos deveriam ser tra.tados como fenô
menos ondulatórios nos experimentos que precede
ram os trabalhos de Thomson? 



Capítulo 

Propriedade periódica 
dos elementos 

A tabela perióclica é a mais importante ferramenta que os quími
cos utilizam para organizar e lembrar fatos químicos. Como vimos no Capítu
lo 6, a tabela periódica surge a partir de padrões periódicos nas configurações 
eletrônicas dos elementos. Os elementos em uma mesma coluna contêm o 
mesmo número de elétrons em seus orbitais do nível mais externo, ou orbitais 
de valência. Por exemplo, o O ([He]2s22p4

) e o S ([Ne]3s23p4
) são ambos mem

bros do grupo 6A; a similaridade na ocupação de seus orbitais de valência se p 
levam a similaridades de propriedades. 

Entretanto, quando comparamos O e S, é evidente que eles exibem dife
renças também (Figura 7.1). Uma das principais diferenças entJe os elementos 
é a configuração eletrônica: os elétrons mais externos de O estão no segundo 
nível, enquanto os de S estão no terceiio. Veremos que as configurações eletrô
nicas podem ser usadas para explicar as diferenças, bem como as similarida
des nas propriedades dos elementos. 

Neste capítulo, exploraremos cotno determinadas propriedades dos ele
mentos variam à medida que nos n1ovemos através de uma linha (período) ou 
para baixo, em un1a coluna (família) da tabela periódica. Em muitos casos, as 
tendêi1cias dentro de uma linha ou coluna forn1am padrões que nos permitem 
determinar propriedades físicas e quírrdcas. 

7.1 O desenvolvimento da tabela periódica 

A descoberta de novos elementos químicos tem sido um processo de avan
ços desde os tempos da Antigüidade (Figura 7.2). Determinados elementos, 
como o ouro, aparecem na natureza na fonna elementar e foram descobertos 
milhares de anos atrás. Em contraste, alguns elementos são radioativos e in
trinsecamente instáveis. Viemos conhecê-los apenas com a tecnologia do sécu
lo XX. 

A maioria dos elementos, apesar de estáveis, está vastamente dispersa na 
natureza e está incorporada e1n grande número de compostos. Por séculos os 
cientistas não tinham conhecimento de sua existência. No inicio do século XIX, 
os avanços na química fizeram con1 que ficasse mais fácil isolá-los a partir de 
seus compostos. Como resultado, o número de elementos conhecidos mais 
que dobrou, de 31 em 1800 para 63 por volta de 1865. 

~ O que está por vir .,.. 

• Abordagem começn com uma 
breve história da tabela periódica. 

• Veren1os que muitas proprieda
des dos átomos dependem tanto 
da atração líquida entre o núcleo 
e os elétrons externos (devido à 
carga 11uclear efetiva) quanto da 
d ístància média desses elétrons 
para o núcleo. 

• Examinaremos as tendências 
periódicas de três proprieda
des-chave dos átomos: ta111n11ho 
aLôntico, e11ergia de ionização (a 
energia necessária para remover 
elétrons) e a afi11idade eletrônica (a 
energia associada à adição de 
elétrons). 

• Como parte dessa abordagem, 
exan1ínaremos também os tama
nhos de íons e suas configura
ções eletrônicas. 

• O carnter r11etnlico de um elemen
to é demonstrado pela tendência 
do clemento para formar cátions 
e pela basicidade de seu óxido 
de metá líco. 

• Examinaremos algumas diferen
ças nas propriedades físicas e 
químicas de metais e não-metais. 

• Finalmente, abordamos algumas 
tendências periódicas na quími
ca dos metais ativos (grupos lA e 
2A) e de vários não-metais (hl· 
drogênio e gn1pos 6A a 8A). 
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' A medida que o número d.e elementos conhecidos aumenta, os ciet1tistas 
começam a investigar as possibilidades de classificá-los de maneira útil. Em 
1869 Dn'litri Mendeleev, na Rússia, e Lothar Meyer, na Alemanha, publicaram 
esquemas de classificação praticamente idênticos. Os dois cientistas observa
ram q ue as similaridades das propriedades físicas e químicas tornam a se repe
tir periodicamente q uando os elementos são distribuídos em ordem crescente 
de massa atômica. Os cientistas daquela época não tinham conhecin1ento dos 
números atômicos. As massas atômicas, entretanto, geralmente cresciam com 
o aumento do número atômico, logo tanto Mendeleev quanto Meyer casual
mente distribuíram os elementos em ordem apropriada. As tabelas dos ele
m e11tos dese11volvidas por Mendeleev e Meyer foran1 as precursoras da tabela 
periódica moderna. 

Apesar de Mendeleev e Meyer terem chegado basicamente à mesma con
clusão sobre a periodicidade das propriedades dos elementos, a Mendeleev 
são dados os créditos por desenvolver s uas idéias mais eficazmei1te e estin1u
lar mais trabalhos novos na química. Sua insistência em Listar os elementos 
com características similares nas mesmas famílias forçou-o a deixar vários es
paços em branco na tabela. Por exemplo, tanto o gálio (Ga) quanto o germânio 
(Ge) eram descon11ecidos naquela época. Me11deleev corajosamente previu 
sua existência e suas propriedades, referindo-se a eles como eka-alumínio e 
eka-silicio, termos criados por ele n1esmo para indicar abaixo de q uais elemen
tos e les aparecem na tabela periód ica. Quando esses elementos foram desco
bertos, soube-se que suas propriedades eram mtúto parecidas com as previstas 
por Mendeleev, como ilustrado na Tabela 7.1. 

Em 1913, dois anos após Rutherford propor o modelo atômico do átomo, 
um físico inglês chamado H.enry Moseley (1887-1915) desenvolveu o conceito 
de números atômicos. Moseley determinou as freqüências de raios X emitidas 
à medida que diferentes e lementos eram bombardeados com elétrons de al ta 
energia. Ele descobriu que cada elemento produz raios X de freqüência única; 

H 
He 

l i Be B e N o F Ne 

Na Mg AI Si p s CI Ar 

K Ca Se Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr 

Rb Sr y Zr Nb Mo Te Ru Rh Pd Ag Cd ln Sn Sb Te 1 Xe 

Cs Ba l a H f Ta w Re Os Ir Pt Au Hg TI Pb Bi Po A.t Rn 

Fr Ra Ac Rf Db Sg Bh Hs Mt 

Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu 

Th Pa u Np Pu Am Cm Bk Cf Es Fm M d No lr 

O Antigüidade 0 1735-1843 01894-1918 

O ldadeMécüa-1700 0 1843-1886 01923-1961 01965-

Fig ura 7.1 Tanto o oxigênio 
quanto o enxofre são elementos do 
grupo 6A. Como tal, eles têm 
mui tas similaridades químicas. Eles 
também têm muitas diferenças, 
incluindo as formas que adquirem 
como elementos à temperatura 
ambiente. O oxigênio consiste em 
moléculas de 0 2 que aparecem 
como gás incolor (mostrado aqui 
fechado em um recipiente de 
vidro). Por outro lado, o enxofre 
consiste em moléculas de 58 que 
formam um sólido amarelo. 

Figura 7.2 Tabela periódica 
mostrando as datas do 
descobrimento dos elementos. 

ATIVIDADE 
Tabela periódica 
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TABELA 7.1 Co1nparação das propriedades do eka-silício previstas por Mendeleev com as propriedades observadas 
para o germânio 

Propriedade 

Massa atômica 

Densidade (g/ cm3
) 

Calor específico U / g K) 

Ponto de fusão ("C) 

Cor 

Fórmula do óxido 

Densidade do óxido (g/cm3
) 

Fórmula do cloreto 

Ponto de ebuJiçào do cloreto ("C) 

Previsões de Mendeleev para o 
eka-silício (feitas em 1871) 

72 

5,5 

0,305 

Alto 

Cinza-escuro 

X02 

4,7 
XCl4 

Um pouco abaixo de 100 

Propriedades observadas para o 
germânio (descoberto em 1886) 

72,59 

5,35 

0,309 

947 
Branco-acinzentado 

Ge02 

4,70 

GeCl4 

84 

além djsso, ele descobriu que a freqüência geralmente aumenta quando a massa atômica aumenta. Ele distribui as 
freqüências de raios X em ordem atribuindo um número inteiro exclusivo para cada elemento, chamado nún1ero 
atô111ico. Moseley identificou corretamente o número atômico como o número de prótons no núcleo do átomo e o 
número de elétrons no á tomo. - (Seção 2.3) 

O conceito de número atômico esclareceu a lguns problemas nas versões anteriores da tabela periódica, que 
eram baseadas na massa atômica. Por exemplo, a massa atômica do Ar (número atômico 18) é maior que a dopo
tássio (número atômico 19). Entretanto, quando os elementos são arranjados em ordem crescente de número atô
mico, em vez de ordem o ·escente de massa atômica, AI e K aparecem em seus lugares corretos na tabela. Os 
estudos de Moseley tornaram possível também identificar os 'buracos' na tabela periódica, que levaram à desco
berta de novos elementos. 

7.2 Carga nuclear efetiva 

Para entei1der as propriedades dos átomos, devemos estar familiarizados não apenas com as configurações 
eletrônicas, mas também co1n a intensidade da força de atração entre o núcleo e os elétrons mais externos. A lei de 
Coulomb de atração indica que a força da atração entre as duas cargas elétricas depende da magnitude das cargas e 
da distância entre elas. - (Seção 2.3) Portanto, a força de atração entre um elétron e o núcJeo depende da magni
tude da carga nuclear líquida agindo no elétron e da distância mérua entre o núcleo e o elétron. A força de atração 
aumenta na mesma proporção que a carga nuclear, e diminui à meruda que o elétron se afasta do núcleo. 

Em um átomo polieletrônico, cada elétron é simultaneamente atraído pelo núcleo e repelido pelos outros elé
trons. Em geral, existem tantas repulsões elétron-elétron que não podemos analisar exatamente a situação. Entre
tanto, podemos estimar a e11ergia de cada elétron considerando como ele interage com o ambiente 111édio criado 
pelo núcleo e os outros elétrons no átomo. Essa abordagem permite-nos tratar cada elétron individualmente como 
se ele estivesse se movendo no campo elétrico criado pelo núcleo e pela densidade eletrônica vizinl1a dos outros 

• ANIMAÇÃO 
~"J Carga nuclear efetiva 

elétrons. Esse campo elétrico é equivalente ao campo gerado por uma carga lo
calizada no núcleo, chamada carga nuclear efetiva. A carga nuclear efetiva, Zef, 
agii1do em Lun elétron é igual ao número de prótons no núcleo, Z, menos o nú
mero médio de elétrons, S, que está entre o núcleo e o elétron em questão: 

[7.1] 

Como S representa un1a média, não é necessário que ele seja um número inteiro. 
Muitas das propriedades dos átomos são determinadas pela carga nuclear efetiva sofrida por seus elétrons 

mais externos, ou de valência. Qualquer densidade eletrônica entre o núcleo e um e létron mais externo diminui a 
carga nuclear efeti.va agindo em um elétron mais externo. Diz-se que a densidade eletrônica relativa aos elétrons 
mais internos bli11dn ou protege os elétrons mais externos da carga total do núcleo. Uma vez que os elétrons mai.s in
ternos estão localizados basicamente entre o núcleo e os elétrons mais externos, eles são mais eficientes em blindar 
os elétrons mais externos. Por outro lado, os elétrons de mesmo nível dificilmente blindam uns aos outros da carga 
do núcleo. Como resultado, a carga nuclenrefeHva sofrida pelos elétrons rnnis externos é deter111inada basicn111ente pela dife
re11ça entre a cnrga do núcleo e a carga dos elétrons internos. 



Capítulo 7 Propriedade periódica dos elementos 221 

---. ------Elétrons mais externos (3s2
) 

10-

8 
Cerne de [Ne] (10-) 

Núc:leo (12+) 

(a) 

Efeito combinado 
= 12-10 =2+ 

~ ,,..,....---------------,,....----, 
:a 
f 
"" u 
'é; 
:g 
1í ... .,, 
~ 

~ b=~===~~::::::==_.,.-:::::::3s::,,,
2 

_ _J 
o 0,5 1,0 1,5 2,0 2,5 

Distância do núcleo (À) 

(b) 

Figura 7.3 (a) A carga nuclear 
efetiva sofrida pelos elétrons de 
valência do magnésio depende 
principalmente da carga 12+ do 
núcleo e da carga 1 O- do cerne de 
neônio. Se o cerne de neônio fosse 
totalmente eficiente em blindar do 
núcleo os elétrons de valência, 
cada elétron de valência sofreria 
urna carga nuclear efetiva de 2+. 
(b) Os elétrons 3s têm alguma 
probabilidade de estar dentro do 
cerne de Ne. Como conseqüência 
dessa 'penetração', os elétrons mais 
internos não são totalmente 
eficientes em blindar os elétrons 3s 
do núcleo. Assim, a carga nuclear 
efetiva sofrida pelos elétrons 3s é 
maior que 2+. 

Podemos estimar aproximadamente a carga nuclear efetiva usando a carga nuclear e o número de elétrons in
ternos. O magnésio (número atômico 12), por exemplo, tem configuração e letrônica [Ne]3s2

• A carga nuclear do 
átomo é 12 +, e a camada mais interna de Ne consiste em dez elétrons. Grosso modo, esperariam.os que cada elétron 
mais ex tem o sofresse uma carga nuclear efetiva de aproximadamente 12-10 = 2+, como mostrado de modo sim
plificado na Figura 7.3(a). Entretanto, esse cálculo subestima a carga nuclear efetiva porque os eléb·ons mais exter
nos de um átomo têm n1uitas probabilidades de estar no cerne, como mostrado na Figura 7.3 (b ). De fato, cálculos 
mais deta lhados indicam que a carga nuclear e fetiva agindo nos elétrons mais exten1os d.o Mg é na realidade 3,3+. 

A carga nuclear efetiva sofrida pelos elétrons mais externos aumei1ta quando passamos de elemento para ele
m ento por um período da tabela. Apesar de o número de elétrons internos pern1anecer o mesmo à medida que nos 
movemos no período, a carga nuclear real aumenta. Os elétrons de nível mais externo adicionados para contraba
lançar o aumento da carga nuclear blindam uns aos outros com muito pouca eficiência. Logo, a carga nuclear efeti
va aumenta progressivamente. Por exemplo, os elétrons mais internos ls2 do lítio (ls22s1

) blindam os elétrons mais 
externos 2s do núcleo carregado 3+ com e ficiência satisfa tória. Conseqüentemente, os elétrons mais externos so
frem carga nuclear efetiva de aproximadamente 3 - 2=1 +.Para o berílio (l s22s2

}, a carga nuclear efetiva sofrida pe
los eléh·ons 2s mais externos é ma ior; nesse caso, os elétrons mais externos blindam apenas parcialmente o outro. 
Dessa forma, a carga nuclear efetiva sofrida por cada elétron 2s é em torno de 4- 2 = 2+. 

Descendo em uma familia, a carga nuclear efetiva sofrida pelos elétrons dos níveis mais externos varia muito 
m enos do que varia ao longo do período. Por exemplo, esperaríamos que a carga nuclear efetiva para os elétrons 
m ais externos i10 lítio e no sódio fosse aproximadamente a mesma, em tomo de 3 - 2=1 +para o lítio e 11 - 10=1 + 
pa ra o sódio. Entretanto, na realidade, a carga nuclear efetiva aumenta ligeiran1en te à n1edida que descemos na fa
milia, porque cernes de elétrons maiores são mais eficientes em blindar da carga nuclear os elétrons mais exte rnos. 
Nem por isso a pequena variação na carga nuclear efetiva ocorrida ao se descer na familia é menos relevru.1te que o 
aumento ocorrido ao longo do período. 

7.3 Tamanhos de átomos e íons 

Uma das propriedades mais importantes de um átomo ou íon é o tamanho. Geralme nte pensamos em átomos e 
íons como objetos esféricos e duros. Entreta nto, de acordo com o modelo da mecânica quântica, os átomos e os íons 
não têm limites pontuais definidos nos quais a distribuição el.etrônica toma-se zero. C1D1> (Seção 6.5) As bordas dos 
átomos e íons são, portanto, bastante 'vagas'. Não obstante, podemos definir seus respectivos tamanhos de várias 
m aneiras com base nas distâncias entre os á tom os em várias situações. 
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Distribuição 
eletrônica 

na molécula 

\ 

1 .. 

Raio atômico 
de 

van der Waals 

d 
.1 

Ra.io 
atômico 

covalente, ~d 

Figura 7.4 Ilustração da distinção 
entre raio atômico covalente e de 
van der Waals. Os valores dos raios 
atômicos covalente são obtidos a 
partir de medidas de distâncias 
interatômicas em compostos 

' . qu1m1cos. 

Imagine um conjunto de átomos de argônio na fase gasosa. Quando os áto
mos colidem uns com os outros durante os movúnentos, eles ricocheteiam, se
parando-se - como bolas de bilhar. Isso acontece porque as nuvens 
eletrônicas dos átomos que estão colidindo não podem penetrar umas nas ou
tras até certa quantidade significativa. As distâncias mais próximas separando 
os núcleos durante tais colisões determinam o raio aparente dos átomos de ar
gônio. Podemos cha1nar esses raios de raios não-ligantes de um áto1no. 

Quando dois á tomos estão quimicamente ligados, como na molécula de 
0 2, existe uma interação atrativa entre eles, que os leva a uma ligação q uín1ica. 
Abordaremos a natureza de tais ligações no Capítulo 8. Para o momento, pre
cisamos apenas compreender que essa interação atrativa coloca os dois áto
mos mais próximos do que eles estariam em uma colisão não-ligante. 
Podemos definir um raio atômico com base na distância que separa os núcleos 
dos átomos quando eles estão qtiimicamente ligados. Essa distância, chamada 
raio ligante, é menor que o raio não-ligante, como ilustrado na Figura 7.4. Os 
modelos de preenchimento de espaço, corno os da Figura 1.1 ou Figw·a 2.20, 
usam o raio não-ligante (também cha1nado raio de Van der Waals) para determi
nar o tan1anho dos átomos. Os ra ios atômicos ligantes (também chamados 
raios covalentes) são usados para determinar as distâncias entre seus centros. 

Os cientistas têm desenvolvido uma variedade de n~étodos para medir 
as distâncias separando núcleos em moléculas. A partir de observações dessas djstâncias em muitas m oléculas, a 
cada elemento pode ser atribuído um ra io covalente. Por exemplo, n a molécula de T2, observou-se que a distância 
separando os núcleos de iodo é 2,66Ã1

• Com base nisso, poden1os definir o raio cova lente do iodo como 1,33 Ã. Si
milarmente, a distância separando dois núcleos de carbono adjacentes no diamante, que é uma rede sólida tridi
m ensional, é 1,54 Ã; assim, ao rajo covalente do carbono é atribuído o valor de 0,77 Ã. Os raios de outros elern.entos 
podem ser definidos de maneira similar (Figura 7.5). (Para o hélio e o neônio, os raios Ugantes devem ser esti1nados 
porque não existem combinações químicas conhecidas.) 

Os raios atômicos permitem-nos estimar os comprimentos de ligação entre diferentes elementos em molécu
las. Por exemplo, o comprin1ento da ligação Cl -CI no C t2 é1,99 Á, logo se atribui u.m. raio de 0,?9 Ã para o O. No 
composto CCl4, o comprimento da ligação C-Cl é 1,77 Â, muito próximo da soma (0,77 + 0,99 A) dos raios atômi
cos para C e C I. 

Figura 7.5 Raios atômicos de ligação 
para os primeiros 54 elementos da 
tabela periódica. A altura da barra para 
cada elemento é proporcional a seu 
raio, fornecendo uma vista dos raios 
em 'mapa de relevos'. 

/ .... 

1 Lembre-se: o angstrõ111 (1 Á = 10-1º 111) é u111a un.idade métrica conveniente para n1edidas atômicas de comrrimento. o angstrõm 
11ifo é uma unidade SI. A unidade SI mais comumente usada para tais medidas é o picômetro (1 pm = 10-• m; JÂ = 100 pm). 
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COMO FAZER 7. 1 

O gás natural usado em aquecimentos e fogões residenciais não tem cheiro. Sendo 
que o vazamento de gás natural a presenta perigo de explosão ou suíocação, várias 
substâncias de mau cheiro lhe são adicionadas para permitir a detecção de um va
zam.ento. Uma dessas substâncias é a n1etilmercaptana, CH;iSH, cuja estrutura está 
mostrada ao lado. Use a Figura 7.5 para prever os comprimentos das ligações C-S, 
C - I-l e S - I-T nessa molécula. 

Solução 

Análise e Planejamento: foram dadas três ligações específicas e a lista de raios atô
micos. Admitiremos que os comprimentos de ligação são a soma dos raios dos 
átomos envolvidos. 
Resolução: usando os raios para C, Se H da Figura 7.5, supomos: 

Comprimento da ligação C - S = raio de C + raio de S 
= o,77A+1,02A = 1,79 A 

Comprimento da ligação C-H = 0,77 A+ 0,37 A= 1,14 A 
Comprimento da ligação S - H = 1,02 Á + 0,37 A = 1,39 Â 

Conferência: os comprimentos de ligação, na metilmercaptana, determinados ex
perimentalmente são C-S = 1,82Á, C-H = 1,10ÁeS-H=1,33A. (Em geral, os 
comprimentos de ligação envolvendo o hidrogênio mostram maiores desvios dos 
valores previstos pela soma dos raios atômicos do que as ligações envolvendo me
tais maiores.) 

PRATIQUE 

Usando a Figura 7.5, faça a previsão de qual será maior, o comprimento de ligação 
P - Br no PBr3 ou As - CI no As03• 

Respostas: o comprimento de ligação P - Br. 

Tendências periódicas nos raios atômicos 
Seexaminannos o 'mapa de ajuda' de ra.ios atômicos na Figura 7.5, observa

remos duas te11dências interessantes nos dados: 
1. Em cada coluna (grupo) o número atônuco tende a crescer à medida que 

descemos. Essa tendência resulta basicamente do aumento do número quântico principal (n.) dos elétrons 
mais externos. Conforme desceinos em um grupo, os elétrons mais externos passam mais tempo afastados 
do núcleo, fazendo com que o átomo aumente de tamanho. 

2. Em cada período o raio atômjco tende a diminuir quando vamos da esquerda para a direita. O principal fa
tor influenciando essa tendência é o aumento na carga nuclear efetiva (Z9) à medida que nos move1nos ao 
longo do período. O aumento da carga nuclear efetiva atrai continuamente os elétrons, inclusive os mais 
externos, para perto do núcleo, fazendo con1 que o raio diminua. 

COMO FAZER 7.2 

Recorrendo à tabela periódica, organize (tanto quanto possível) os seguintes átomos em ordem crescente de tamanho: 
15P, 1~S, :l-1As, ~Se. (Os números atômicos dos elementos foram dados para ajudá-lo a localizá-los mais rapidamente na 
tabela periódica.) 

Solução 

Análise e Planejamento: dados os sí1nbolos quúnicos de quatro elementos, podemos usar suas posições relativas na 
tabela periódica e as duas tendências que acabamos de relacionar para prever a ordem relativa de seus raios atômicos. 

Resolução: observe que o P e o S estão no mesmo período da tabela periódica, com o S à direita do P. Portanto, espera
mos que o rai.o de S seja menor que o de P. (O raio diminui à medida que vamos da esquerda para a direita.) 
Igualmente, espera-se que o raio de Se seja menor que o de As. Observamos ta_mbém que As está imediatamente abai
xo de Peque Se está imediatamente abaixo de S. Portanto, esperamos que orai.o de As seja maior que o de Peque o 
raio de Se seja maior que o do S (os raios aun1entam à medida que descemos em grupo). A partir dessas observações 
podemos concluir que os raios seguem a seguinte relação: S < P, P <As, S <Se e Se< As. Conseqüentemente, podemos 
concluir que Stern o menor raio dos quatro elementos e que As tem o maior. 
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Usando essas duas tendências gerais, não podemos determinar se P ou Se ten1 o maior raio; indo do P para o Se na ta
bela periódjca, devemos descer (o raio tende a crescer) e ir para a dLreita (o raio tende a di.rninuir). Na Figura 7.5 vemos 
que o raio de Se (1,17 Á) é maior que o de P (1,10 Á). Se você examinar cujdadosamente a FigtLra 7.5, descobrirá que 
para os elementos representativos o aumento no raio na proporção que descemos na coluna tende a ser o maior efeito. 
Entretanto, exLstem exceções. 
Conferência: da Figura 7.5, temos S (1,02 Â) < P(1,10 Â) <Se (1,17 Â) < As (1, 19 Á). 

PRATIQUE 

Coloque os seguintes átomos em ordem crescente de raios atômicos: Na, Be, Mg. 
Resposta: Be < Mg < Na 

Tendências nos tamanhos dos íons 
Os tamanhos dos íons são baseados nas distâncias um d o outro em compostos iônicos. Como o tamanho de um 

á tomo, o tamanho de um íon depende de sua carga nuclear, do número de elé trons que ele possui e dos orbitais nos 
quais os elétrons de nível mais externo localizam-se. A formação de um cátion desocupa os orbitajs mais extensos 
em .relação ao espaço e também diminui as repulsões totais elétron-elétron. Co.mo con.seqüência, os ctítions são 
111enores que os áto111os que lhes dão origen1, como ilustrado na Figura 7.6. O oposto é verdade para íons negativos 
(ânions). Quando elétrons são adicionados a um átomo neutro para formar um ânjon, o aumento das repulsões 
elétron-elétron faz com que os elétrons se espalhem mais no espaço. Assim, os ânions são 111aiores que os átonios que 
/11es dão origen1. 

Pnrn íons de n1esn1n carga, o ta111n11'10 a11111entn il 111edidn que descen1os 11111. gr11po na tnbeln periódica. Essa tendência é 
' também vista na Figura 7.6. A medida que o número quântico principal do orbital mais externo ocupado de um ion 

aumenta, o tamanho dele próprio aum.enta . 

Figura 7.6 Comparações dos raios, Grupo lA Grupo2A Grupo3A Grupo 6A Grupo7A 
em Â, de átomos neutros e íons para 

Li+ Li Be2+ Be s3+ B o 0 2- F vários dos grupos de elementos 
representativos. 

0,68 1,34 0,31 0,90 0,23 0,82 0,73 1,40 0,71 

Na Mg2+ Mg AJ3+ AJ s 52- CJ 

0,97 1,54 0,66 1,30 0,51 1,48 1,84 1,81 

.K Ca2+ Ca Ga3+ Ga Se Br 

1,33 0.99 1,74 0,62 1,26 1,16 1,14 

Rb sr2+ Sr I.n3+ ln Te 

1 47 I 1,13 0,81 1,44 
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COMO FAZER 7.3 

Ordene os átomos e íons a seguir em ordem decrescente de tamanho: Mg2
, ea2

• e Ca. 

Sol~ção Os cátions são menores que os átomos que lhes dão origem; logo, Ca2
' é menor que o átomo Ca. Como Ca está 

abaixo de Mg no grupo 2A da tabela periódica, Ca2
' é maior que Mg'·. Conseqüentemente, Ca > ea2

• > Mg1
' . 

PRATIQUE 

Qual dos seguintes átomos e íons é o maior: 52
, Sou 0 2? 

• Respostn: s· 

A química e a vida O tamanho iônico faz uma GRANDE diferença! 

O tamanho iônico tem importante papel na determinação 
das propriedades de íons cm solução. Por exemplo, uma peque
na diferença no tamanho iônico é normalmente suficiente para 
um (on metáüco ser biologican1entc iniportante e um outro não 
o ser. Para ilustrar, vamos examinar a quírnica biológica do íon 
de zinco (Zn2

• ) e compará-lo com o íon de cádmio (Cd2
• ). 

Lembre-se do quadro "Química e a vida" na Seção 2.7, 
que diz ser o zinco necessário em nossa dieta cm microq uan
tidades. O 7inco é parte essencial de várias enzimas, as pro
teínas que facilitam ou regulam as velocidades de reações 
biológicas chave. Por exemplo, uma das mais importantes 
enzimas quc contêm zinco é a n11idrasecarbô11ica. Essa enzima 
é encontrada nos glóbulos vermelhos do sangue. Sua função 
é formar o íon de bicarbonato (HCO;): 

(7.2] 

Você pode estar surpreso em saber que nosso orgruúsmo 
precisa de enzima para uma reação tão simples. 1 a ausência 
da anidrase carbônica, no entanto, o C02 produzido nas célu
las, quando elas estão oxidando a glicose ou outros combustí
veis em exercícios vigorosos, seria eliminada demasiadamente 
devagar. Cerca de 20'l-o do C02 produzido pelo metabolismo 
celular se liga à hemoglobina e é levado aos pulmões, onde é 
expelido. Cerca de 70"/o do C02 produzido é convertido em íon 
de bicarbonato pela ação da anidrase carbônica. Como o C02 

foi convertido em íon bicarbonato, ele se mistura ao plasma 
sangüíneo e naturalmente é passado pelos pulrnões no caminho 
inverso da Equação 7.2. Esses processos são ilustrados na Figu
ra 7.7. Na ausência do :1.inco, a anidrase carbônica seria inativa, 
e isso resultaria cm sérios desequilíbrios na quantidade de C02 

presente no sangue. 
O zinco é também encontrado cm várias outras enzimas, 

incluindo algumas encontradas no fígado e rins. É obvia
mente um elemento essencial. Bm contraste, o cádmio, viZi
nho do zinco no grupo 28, é extremamente tóxico aos huma
nos. Por que esses dois elementos são tão diferentes? Ambos 
ocorrem como íons 2+, mas Znz. menor que Cd2

•. O raio de 

Figura 7.8 A molécula da anidrase carbônica 
(mais à esquerda) catalisa a reação entre C02 e a 
água para formar HC03 • A fita representa a 
cobertura da cadeia de proteína. O 'sítio ativo' 
da enzima (à direita) é onde a reação ocorre. Os 
átomos de H foram excluídos para maior clareza. 
Desse modo, a esfera vermelha representa o 
oxigênio de uma molécula de água que está 
ligada ao zinco. A água é substituída pelo C02 

na reação. As ligações saindo dos anéis de cinco 
membros se unem ao sítio ativo da proteína. 

Vasos sangüíneos Pulmão 

C02~-,--. 
1 

1 Células de 
glóbulos ~ 
vennelhos 

t 
HC03 

Tecido 

Hemoglobina 

Anidrase 
carbônica 

Figura 7.7 Ilustração do fluxo de C02 dos tecidos para os 
vasos sanguíneos e, conseqüentemente, aos pulmões. Cerca 
de 20% do C02 se liga à hemoglobina e é liberado nos 
pulmões. Cerca de 70% é convertido pela anidrase 
carbônica em íons HC03- , que permanecem no plasma 
sangüíneo até uma reação reversa liberar C02 nos pulmões. 
Pequenas quantidades de C02 simplesmente se dissolvem 
no plasma sangüíneo e são liberadas nos pulmões. 

Zn2
• é de 0,74 À, o de Cd1

' de 0,95 À. Essa diferença pode ser 
a causa de tão dramática inversão de propriedades biológi
cas? A resposta é que, ernbora o tamanho não seja o único fa
tor, ele é n1uito importante. Na enzirna anidrase carbônica o 
íon Zn21 é encontrado ligado eletrostaticamente a áton1os de 
proteína, como 1nostrado na Figura 7.8. Ocorre que Cdi. se 
liga neste mcsn10 lug11r preferencialmente sobre Zn2

', dessa 
forma o substituindo. Quando Cd2

• está presente em vez de 
Zn2

·, no entanto, a reação de C02 com água não é facilitada. 
Mais seriamente, Cd2

' inibe reações que são essenciais ao 
funcionamento dos rins. Além disso, o cádmio é um veneno 
cumulativo; a exposição crônica em 11íveis até bem baixos 
por período longo leva ao envenenamento. 

• 
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O efeito da variação da carga nuclear nos raios iônicos é visto na variação dos raios em uma série isoeletrônica 
de íons. O tenno isoeletrônico significa que os íons possuen1 o mesmo número de elétrons. Por exemplo, cada íon. na 
série 0 2

-, F, Na+, Mg2
+ e Al~· tem dez elétrons. A carga nuclear nessa série aumenta continuamente na ordem Listada. 

(Lembre-se de que a carga no núcleo de tun átomo ou íon monoatômico é dada pelo n(unero atômico do elemento.) 
Uma vez que o número de elétrons permanece constante, o raio do íon diminui com o aumento da carga nuclear, à 
medida que os elétrons estão mais fortemente presos ao núcleo: 

0 2-

1,40 Â 

-- Aumentando a carga nuclear--

Mg2+ 

0,66Â 

A13+ 

o,s1 A 
- Diminuindo o raio iônico- -

Observe as posições desses elementos na tabela periódica e tambén1 seus n(rmeros atômicos. Os ânions 
não-metálicos antecedem o gás nobre Ne na tabela. Os cátions metálicos estão logo após o Ne. O oxigênio, o maior 
íon nessa série isoeletrônica, tem o menor nún1ero atônuco, 8. O alwnúuo, o menor desses íons, ten1 o maior n(une
ro atômico, 13. 

COMO FAZER 7.4 

Coloque os íons s2
-, cr, ~e Ca2

• em ordem decrescente de tamanho. 

Solução Essa é uma série isoeletrônica de íons, com todos eles tendo 18 elétrons. Em tais séries, o tamanho diminui 
conforme a carga nuclear (número atômico) do íon aumenta. Os números atômicos dos íons são S (16), Cl (17), K (19) e 
Ca (20). Portanto, os íons din1inuem de tamanho na orde1n: S' > CI > K' > Ca''. 

PRATIQUE 

Qual dos seguintes íons é o maior, Rb ~, Sr2
• ou YJ+? 

Resposta: Rb+ 

ANIMAÇÕES 
Ganho e perda de elétrons, 
Energia de ionização, Tendências 
periódicas: energia de ionização 

(1 ATIVIDADE 
~'; Energia de Ionização 

7.4 Energia de ionização 

A facilidade con1 que os elétrons podem ser removidos de um átomo é w11 

indicador importante do comportamento químico dele. A energia de ionização 
de um átomo ou íon é a mínima necessária para remover um elétron de um áto
mo ou íon gasoso isolado em seu estado fundamental. A pri111eira e11ergin de ioni
zaçiio, [1, é a energia necessária para re!nover o primeiro elétron de ltln átomo 
neutro. Por exemplo, a primeira energia de ionização para o átomo de sódio é a 
energia necessária para o seguinte processo: 

Na(g) --+Na •(g) +e- [7.3] 

A segunda energia de ionização, 12, é a energia necessária para remover o segundo elétron, e assim por diante, 
para remoções de e létrons adicionais. Portanto, 12, para o átomo de sódio, é a energia associada com o seguinte pro
cesso: 

[7.4] 

Quanto maior a energia de ionização, mais difícil a remoção de um elétron. 

Variações nas energias de ionização sucessivas 
As energias de ionização para os elementos do sódio até o argônio estão relacionadas na Tabela 7.2. Observe 

que elas aumentam de magiutude à n1edida que os elétrons são removidos: 11 < 12 < 13 etc. Essa tei1dê:ncia ocorre 
porque, com cada remoção sucessiva, um elétron é afastado de um íon cada vez mais positivo, necessitru.1do, por 
isso, de cada vez mais energia. 

A segunda característica importante da Tabela 7.2 é o aumento brusco na energia de ionização, que ocorre 
quando um elétron do nível mais interno é removido. Por exemplo, co11Sidere o silício, cuja configuração eletrônica 
é ls22s22p63s23p2 ou [Ne] 3s23p2

• 
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TABELA 7.2 Valores das energias de ionização sucessivas, /,para os elementos do sódio até o argônio (kj/mol) 

Elemento I, I 2 I3 I~ Is 16 I 7 

Na 496 4.560 elétrons dos níveis mais internos 

Mg 738 1.450 7.730 

AJ 578 1.820 2.750 11.600 

Si 786 1.580 3.230 4.360 16.100 

p 1.012 1.900 2.910 4.960 6.270 22.200 

s 1.000 2.250 3.360 4.560 7.010 8.500 27.100 

Cl 1.251 2.300 3.820 5.160 6.540 9.460 11.000 

Ar 1.521 2.670 3.930 5.770 7.240 8.780 12.000 

As energias de ionização aumentam continuamente de 786 para 4.360 kJ/010] para a perda de quatro elétrons 
nos subníveis. A remoção do quinto elétron, que vem do subnível 2p, requer uma quantidade muito maior de ener
gia: 16.100 kJ/1nol. O grande aumento da energia ocorre porque os elétrons 2p do nível mais interno estão muito 
mais próximos do núcleo e sofrem carga nuclear efetiva maior que os elétrons 3s e 3p do iúvel de valência. 

Cada elemento exibe un1 aumento maior na energia de ionização quando os elétrons são removidos de seu cer
ne de gás nobre. Essa observação ampara a idéia de que apenas os elétrons mais externos, aqueles além do cerne de 
gás nobre, estão envolvidos no compartilhamento e transferência de elétrons que dão origem às ligações e reações 
químicas. Os elétrons mais internos estão ligados muito fortemente ao núcleo para serem perdidos pelo átomo ou 
até compartiU1ados com outro átomo. 

o -

~ lt --
- -

11111 11 111 11 111 

COMO FAZER 7.5 

Três elementos estão indjcados na tabela periódica à esquerda. Baseado en1 suas 
localizações, determine qual terá a segunda maior energia de ionização. 

Solução 

Análise e Planejamento: as localizações dos elementos na tabela periódica permi
tem-nos detenninar as configurações eletrônicas dos elementos. As maiores energias 
de ionização envolvem a remoção dos elétrons mais internos. Portanto, devemos 
procurar primeiro por um elemento com apenas um elétron no nível majs externo. 

Resolução: o elemento no grupo 1A (Na), indicado pelo quadrado vermelho, tem 
apenas um elétron mais externo. A segunda energia de ionização desse elenumto 
está associada, conseqüentemente, com a remoção de um elétron do cerne. Os ou
tros ele1nentos indicados têm dois ou mais elétrons mais externos. Portanto, o só
dio tem a segunda maior energia de ionização. 

Conferência: se consultannos um manual de química, do tipo CRC Hnndbook of 
Clte111istry n11d Plzysics, encontraremos os seguintes valores para as segundas ener
gias de ionização (12) dos elementos: Ca (1.145 kJ/mol) < S (2.251 kJ/ mol) <Na 
(4.562 kJ/ mol). 

PRATIQUE 

Quem terá a maior terceira energia de ionização, Ca ou S? 

Resposta: Ca, porque a terceira energia de ionização é um elétron de cerne. 

Tendências periódicas nas primeiras energias de ionização 
Temos visto que a energia de ionização para certo elemento aumenta à medida que removemos elétrons suces

sivamente. Quais as tendências que observamos nas energias de ionização co1úorme passamos de u.m elemento 
para outro na tabela periódica? A Figura 7.9 mostra um gráfico de I, versus número atômico para os primeiros 54 
elementos. As importantes tendências são como se seguem: 

1. Em cada período, 11 geralmente aumenta com o aumento do número atômico. Os metais alcalinos têm a 
menor energia de ionização em cada período e os gases nobres, as maiores. Existem pequenas irregttlarida
des nessa tendência que abordaremos em breve. 

2. Em cada grupo a energia de ionização geralmente diminui com o aumento do número atômico. Por exem
p lo, as energias de ionização dos gases nobres seguem a seguinte ordem He > Ne > Ar > Kr > Xe. 
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Figura 7.9 Primeira energia de 
ionização versus número atômico. 
Os pontos vermelhos marcam o 
início de um período (metais 
alcalinos), e os pontos azuis, o fim 
de um período (gases nobres). 
Os pontos verdes indicam os 
elementos situados entre os metais 
alcalinos e os gases nobres ao 
longo de cada período da tabela 
periódica. 

ATIVIDADE 
Primeiras energias de ionização 
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3. Os elementos representativos apresentam uma maior faixa de valores de f1 que os elementos metálicos de 
transição. Em geral, as energias de ionização dos elementos de transição au1nentam vagarosamente na me
dida em que vamos da esquerda para a direita em u.m período. Os metais do bloco f, os quais não estão 
mostrados na Figura 7.9, também apresentam apenas uma pequena variação nos valores de l1• 

Informações acticionais sobre as tendências periódicas nas primeiras energias de ionização dos elementos re
prese11tativos são ilustradas na Figura 7.10. 

Normalmente, os menores átomos têm energias de ionização maiores. Os fatores que influenciam o tamanho 
atômjco também influenciam as energias de io1'\ização. A energia necessária para remover um elétron de um nível 
mais externo depende tanto da carga nuclea1· efetiva quanto da distância média do elétron ao núcleo. À medida 
que essa atração au1nenta, toma-se mais difícil remover o elétron e, assim, a energia de ionização awnenta. 

Figura 7. 1 O As primeiras energias 
de ionização para os elementos 
representativos nos primeiros seis 
períodos. A energia de ionização 
geralmente aumenta da esquerda 
para a direita e diminui de cima 
para baixo. A energia de ionização 
do astato não foi determinada. 
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Conforme nos movemos por um período, existe tanto atunento na carga nuclear efetiva quanto diminuição no raio 
atômico, fazendo con1 que a energia de ionização awnente. Entretanto, à proporção que descemos em tuna coluna, 
o raio atômico aumenta, enquanto a carga nuclear efetiva varia pouco. Portanto, a atração entre o núcleo e os elé
trons diminui, provocando diminuição na energia de ionização. 

As irregularidades dentro de um d.ado período são wn P-ouco sutis, mas são explicadas facilmente. Por exem
plo, a diminuição na energia de ionização do berílio ([He]2s ) ao boro ([He]2s22p1

) ocorre porque os elétrons no or
bital preenchido 2s são mais eficientes em blindar os elétrons no subnível 2p do que são em se blindarem. Essa é 
essencialmente a mesma razão pela qual os orbitais 2p de átomos polieletrônicos apresentam energia mais alta que 
o 2s (Figura 6.22). A diminuição na energia de ionização quando passamos do nitro,pênio ([He]2s22p'1) para o oxigê
nio ([He]2s22p4

) é relativa à repulsão dos elétrons emparelhados na configuração p . (Lembre-se de que, de acordo 
com a regra de Hund, cada elétron na configuração p3 localiza-se em diferentes orbitais p.) 

COMO FAZER 7.6 

Recorrendo a uma tabela periódica, ordene os seguintes átomos ern ordem crescente de primeira energia de ionização: 
Ne, Na, P, Ar, K. 

Solução 

Análise e Planejamento: foran1 dados os sín1bolos químicos de cinco elementos. Para colocá-los em ordem crescente 
de primeira energia de ionização, precisamos localizar cada elemento na tabela periódica. Podemos, então, usar as po
sições relativas e as tendências nas primeiras energias de ionização para determinar suas ordens. 

Resolução: a energia de ionização cresce conforme vamos da esquerda para a direita em um período. Ela diminui à 
medida que descemos um grupo. Uma vez que Na, P e Ar estão no n1esn10 período da tabela periódica, esperan1os 
que 11 varie na ordem 

Na< P<Ar 

Como Ne está acima de Ar no grupo 8A, esperamos que Ne exiba a maior primeira energia de ionização: 

Ar<Ne 

Da .mesma maneira, K é o metal alcalino diretamente abaixo de Na no grupo lA, de forma que esperamos que a l 1 para 
o K seja menor que aquela para o sódio: 

K<Na 

A partir dessas observações, conduín1os que as energias de ionização seguem a seguinte ordem: 

K <Na < p < Ar < Ne 

Conferência: os valores mostrados na Figura 7.10 confirmam essa previsão. 

PRATIQUE 

Baseado nas tendências abordadas nesta seção, deternúne qual dos seguintes átomos - B, AI, C ou Si - tem a menor 
prin1eira energia de ionização e quaJ ten1 a maior. 

Resposta: o Al tem a mais baixa, e o C, a mais alta. 

Configurações eletrônicas de íons 
Quando elétrons são removidos de um áton10 para formar um cátion, eles são sempre removidos prirneiro do 

orbital co1n o maior número quântico principal disponível, 11. Por exemplo, quando um elétron é removido de um 
átomo de lítio (ls22s1

), é o eléb·on 2s1 que é removido: 

Li (1s22s1
) => Li+ (ls2

) 

Da lnesma forma, quando dois elétrons são removidos do Pe ([Ar]3d64s2
), eles são os e létrons 4s2

: 

Fe ([Ar]3tf4s2
) => Fe2

• ([Ar]3tf) 

Se um elétron adicional é removido, formando Pe3
• , ele virá de um orbital 3d porque todos os orbitais com n = 4 

estão vazios: 

Pode parecer estranho que os elétrons 4s seja1n removidos antes dos elétrons 3d na formação de cátions de me
tais de transição. A.final, quando escrevemos as configurações eletrônicas, os elétrons 4s são adicionados antes dos 
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elétrons 3d. Entretanto, ao escrever as configurações eletrônicas para os átomos, estamos utilizando uu1 processo 
imaginário no qual passamos pela tabela periódica de um elemento para outro. Ao fazer isso, não estamos apenas 
adicionando um elétron, mas também um próton ao núcleo, para que a identidade do elemento mude. Na ioniza
ção não revertemos esse processo porque os elétrons, mas não os prótons, são removidos. 

Quando os elétrons são adicionados a um átomo para formar um ãnion, eles são adicionados a um orbital va
zio ou parcialmente preenchido com os a1ais baixos valores de n disponíveis. Por exemplo, quando um elétron é 
adicionado a un1 átomo de flúor para formar um íon F, o elétron entra em uma vaga remanescente no subníveJ 2p: 

F (ls22s22p5
) ~ F (ls22s22p~ 

COMO FAZER 7.7 

Escreva as configurações eletrôni.cas para (a) o íon Ca2
• ; (b) o íon Co3'> e (c) o íon 52

- . 

Solução 
Análise e Planejamento: pede-se para escrever as configurações eletrônicas para vários íons. Para fazermos isso, pri
meiro escrevemos a configuração eletrônica do átomo original. Então removemos os elétrons para formar os cátions 
ou adicionamos elétrons para formar os ânions. Os elétrons são anteriormente removidos dos orbitais com maiores valo
res de 11. Eles são adicionados a um orbital vazio ou parcialmente preenchido com os n1enores valores de 11. 

Resolução: (a) O cálcio (número atômico 20) tem configuração eletrônica de: 
Ca: [Ar)4s2 

Para formar um íon 2+, os dois elétrons mais externos devem ser removidos fornecendo um íon que é isoeletrônico com: 
Ar: Ca2~: [Ar) 

(b) O cobalto (número atômico 27) tem configuração eletrônica de: 
Co: [Ar]3d74s2 

Para formar um íon 3+, três elétrons devem ser removidos. Como abordado no texto anterior a este quadro, os elé
trons 4s são removidos antes dos elétrons 3d. Conseqüenten1ente, o íon Co:;. tem configuração eletrônica de: 

CoJ.+: [Ar]3d6 

(e) O enxofre (número atôn1ico 16) ten1 configuração eletrônica de: 
5: [Ne]3s23p4 

Para formar um íon 2-, dois elétrons devem ser adicionados. Existe espaço para dois elétrons adicionais nos orbitais 
3p. Portanto, o íon s2

- tem configuração eletrôni.ca de: 
52

- : LNeJ3s23p6 = [Ar) 

PRATIQUE 
Escreva a configuração eletrônica para (a) o íon Gal+; (b) o íon Cr;i.. e (c) o íon Br-. 
Respostas: (a) [Ar]3d10

; (b ) [Ar]3d3; (c) [Ar]3d1ª4s24p6 = [Kr] 

7.5 Afinidades eletrônicas 

A energia de ionização mede a energia associada com a remoção de elétrons de um átomo para formar íons car
regados positivamente. Por exemplo, a primeira energia de ionização do Cl(g), 1.251 kJ /mo), é a variação de ener
gia associada con1 o seguinte processo: 

• ANIMAÇ.ÃO 
~'i Afinidades eletrônicas 

Energin de ionização: Cl(g) Cl+(g) +e- ô.E= 1.251 kJ / mo! (7.5) 

[f'.:cJ3!<'3p [Nc]3s'3p' 

O valor positivo da energia de ioni2ação significa que a energia deve ser fornecida ao átomo para que o elétron 
seja removido. 

Além disso, muitos átomos podem ganhar elétrons para formar íons carregados negativamente. A variação de 
energia que ocorre quando um elétron é adicionado a um átomo gasoso chama-se afinidade eletrônica porque ela 
mede a atração, ou nftnidnde, de um átomo pelo elétron adicionado. Para muitos átomos, a energia é liberada quan-
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Figura 7.1 1 Afinidades 
eletrônicas em kJ/mol para os 
elementos representativos dos 
primeiros cinco períodos da tabela 
periódica. Quanto mais negativa a 
afinidade eletrônica, maior a 
atração do átomo por um elétron. 
Uma afinidade eletrônica > O 
indica que o íon negativo é mais 
alto em energia que o átomo ou o 
elétron separadamente. 

do um elétron é adicionado. Por exen1plo, a adição de um elétron ao átomo de d oro é acompanhada por uma varia
ção de energia de -349 kJ/mol, o sinal negativo indicando que a enerqia é liberada durante o processo. 
Conseqüentemente, dizemos q ue a afuudade eletrônica do CJ é-349 kJ/mol: 

Afinidade eletrônica: Cl(g) +e- -~ Cr(g) D.E= -349 k) /mol (7.6] 

É importante entender as d iferenças entre energia de ionização e afinidade eletrônica: a energia de ionização 
mede a facilidcide com que um átomo perde um elétron, enquanto a afinidade eletrônica mede a faciUdade com que 
um átomo gnnlin um elétron. 

Quanto maior a atração entre determinado átomo e um elétron adicionado, n1ais negativa será a afinidade ele
trônica do átomo. Para alguns elementos, como os gases nobres, a afinidade eletrônica tem valor positivo, signifi
cando que o ânion tem energia mais alta do que os átomos e elétrons separados: 

Ar(g) +e- _,. Ar-(g) D.E> O (7.7] 

[Ne)3>º31' 

Como 11E >O, o íon Ar- é instável e não se forma. 
A Figura 7.11 mostra as afinidades eletrônicas para os elementos representativos dos primeiros cit1co períodos 

da tabela periódica. A afinidade eletrônica, geralmente, toma-se cada vez mais negativa à proporção que caminha
m.os em direção aos halogênios. Os halogênios, que têm un1 elétron a menos 
para preencher completamente o sub11ível p, apresentam as afinidades eletrôni
cas mais 11egativas. Ao ganhar um elétron, um átomo de halogênio for.ma um 
íon negativo estável que tem a configuração de um gás nobre (Equação 7.6). 
Entretanto, a adição de um elétron a um gás n obre necessitaria que esse elétron 

ANIMAÇÃO 
Tendências periódicas: 
afinidade eletrônica 

fosse colocado em um subnivel de mais alta energia (Equação 7.7). Ocupar um subnível de mais alta energia é ener
geticamente muito desfavorável; assim, a afu1idade eletrônica é altamente positiva. As afinidades eletrônicas do 
Be e do Mg são positivas pela mesma razão; o elétron adicionado estaria localizado em um subnivel p anteriormen
te vazio que é de mais alta energia. 

As afinidades eletrônicas dos elementos do grupo 5A (N, P, As, Sb) são também interessantes. Uma vez que es
ses elen1entos têm subníveis p preenchidos pela metade, o elétron adicionado deve entrar em um orbital que já está 
ocupado, resultando em repulsões elétron-elétron maiores. Co.mo resultado, esses elementos têm afinidades ele
trônicas que são ou positivas (N) ou menos negativas que as d e seus vizinhos à esquerda (P, As, Sb). 

As afinidades eletrônicas não varian1 mtúto à medida q ue descemos um grupo. Por exemplo, considere as afi
nidades eletrônicas d os halogênios (Figu ra 7.11). Para o F, o elétron adicionado entra em um orbital 2p, para o d .oro 
em um orbital 3p, para o Br em. um orbital 4p, e assim por diante. Conforme passamos do P para o l , dessa forma re
duzindo as repulsões elétron-elétr on . Uma atração elétron-núcleo é, portanto, contrabalançada por menores re
pulsões elétron-elétron. 

2 Duas convenções de sinal são usadas para a afinidade eletrônica. Na alaioria dos livros introdutórios, incluindo este, a convenção 
de sinal termodinâmico é usada da seguinte n1aneira: un1 sinal negativo indica que a adição de um elétron é um processo 
exotérmico, como na afinldade eletrônica dada para o cloro, -349 kJ / mol. Historicamente, entretanto, a afinidade eletrônica tem 
sido definida como a energia liberada quando um elétron é adidonado a un1 átomo ou íon gasoso. Como 349 kJ / mol são liberados 
quando um elétron é adicionado ao Cl(g), a afinidade eletrônica por essa convenção seria +349 kJ/ mol. 
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Figura 7.12 Tabela periódica, mostrando metais, metalóides, não-metais e tendências no caráter metálico. 

7.6 Metais, não-metais e metalóides 

Os conceitos de raios atômicos, energias de ionização e afinidades eletrônicas são propriedades de átomos 
individuais. Com a exceção dos gases nobres, entretanto, nenhum dos elementos existe na natureza como átomo indi
vidual. Para se obter un1 entendimento mais amplo das propriedades dos elementos, devemos também examinar 
as tendências periódicas que envolvem conjuntos grandes de áto1nos. 

Os elementos podem ser agrupados de modo mais amplo nas categorias de metais, não-metais e meta16ides. 
c:.a:o (Seção 2.5) Essa classificação é mostrada na Figura 7.12. Aproximadamente três quartos dos elementos são n1e
tais, situados na parte esquerda e no 01eio da tabela. Os não-metais estão localizados no canto direito superior, e os 
metaló.ides entre os metais e os não-metais. O hidrogênio, localizado no canto esquerdo superior, é u1n não-metal. 
Essa é a razão pela qual o hidrogênio é colocado à parte dos elementos do grupo lA. Algumas das propriedades 
distintas dos metais e dos i1ão-metais estão resumidas na Tabela 7.3. 

Quanto mais um elemento exibe as propriedades físicas e quJmicas de metais, maior seu caráter m etálico. 
Similarmente, podemos falar de caráter niio-r11etálico de um elemento. Como indicado na Figura 7.12, o caráter me
tálico geralmente aumenta à proporção que descemos em uma coluna da tabela periódica e diminui à medida que 
van1os da esquerda para a direita em um período. Vamos agora examinar a relação mais próxima que existe entre 
as configurações eletrônicas e as propriedades dos metais, não-metais e metalóides. 

Metais 

Muitos elementos metálicos exiben1 um lustro brilhoso característico de metais (Figura 7.13). Os metais conduzem 
calor e eletricidade. São maleáveis (podem ser trans formados em folhas finas) e dúcteis (podem ser transformados em 
fios). Todos são sólidos à temperatura ambiente com exceção do mercúrio (ponto de fusão =-39 ºq, que é um líquido. Dois 
deles fundem-se a temperaturas um pouco acima da temperatura ambiente: césio a 28,4 ºC e gálio a 29,8 ºC. No outro 
extremo, mlútos metais fundem a temperaturas muito mais altas. Por exemplo, o cromo funde a 1.900 "C. 

TABELA 7.3 Propriedades características dos metais e dos não-metais 

Me tais 

Têm brilho; várias cores, embora a maioria seja prateada. 

Os sólidos são maleáveis e dúcteis. 

Bons condutores de calor e eletricidade. 

Muitos óxidos metálicos são sólidos iônicos básicos. 

Tendem a formar cátions em soluções aquosas. 

Não-metais 

Não têm brilho; várias cores. 

Sólidos são geralmente quebradiços; alguns são duros e 
outros macios. 

Pobres condutores de calor e eletricidade. 

Muitos óxidos não metálicos são s ubs tâncias moleculares 
que forman1 soluções ácidas. 

Tendem a formar ânions ou oxiâ.nions em soluções aquosas . 



Capítulo 7 Propriedade periódica dos elementos 233 

Os 1netais tende11111 ler baixas energias de ioniznçiio e, portanto, tende111 n forn1nr íons 
positivos cotn relativa fncilidnde. Como resultado, os metais são oxidados (per
dem elétrons) quando sofrem reações químicas. A relativa facilidade de oxida
ção dos metais comuns foi discutida anteriormente, na Seção 4.6. Como obser
vamos na ocasião, muitos metais são oxidados por tLma variedade de substân
cias comuns, incluindo 0 2 e ácidos . 

A Figura 7.14 mostra as cargas de algut1S íons con1uns. Como observamos 
na Seção 2.7, as cargas dos metais alcalinos são sempre 1 +e as dos metais alca
linos terrosos, sempre 2+ em seus compostos. Para cada wn. desses grupos, os 
elétrons s mais externos são facilmente perdidos, gerando uma configuração 
eletrônica de gás nobre. As cargas dos íons de metais de transição não seguem 
um padrão óbvio. Muitos íons de metais de transição têm cargas 2+, mas 1 +e 
3+ são também encon tradas. Um dos aspectos característicos dos metais de 
transição é que eles podem formar mais de um íon positivo. Por exemplo, o 
ferro pode ser 2+ em alguns compostos e 3+ em outros. 

Figura 7.13 Objetos metálicos 
são rapidamente reconhecidos por 
seu brilho c.aracterístico. 

Os co111postos de 111etais e não-n1etnis tendein n ser substâncias iônicas. Por exemplo, muitos óxidos metálicos e hale
tos metálicos são sólidos iônicos. Para ilustrar, a reação entre o níqtLel metálico e o oxigênio prodt12 óxido de ní
quel, um sólido iônjco contendo íons Ni2

+ e 0 2
-: 

2Ni(s) + 0 2(g) -~ 2NiO(s) 

Os óxidos são particularmente importantes devido à grande abundância de 
oxigêruo em nosso a.mbiente. 

Muitos óxidos 111etálicos são básicos. Os que se dissolvem em água reagem para 
formar lúdróxidos, como nos seguiJ1tes exemplos: 

Óxido metálico + água -~) hidróxido metálico 

Na20(s) + H 20(/) ~ 2Na0H(aq) 

CaO(s) + H 20(!) Ca(OH)2(aq) 

ANIMAÇ.ÃO 
Tendências periódicas: 
comportamento ácido-base 
de óxidos 

[7.8] 

(7.9] 

[7.10) 

A basicidade dos óxidos metálicos deve-se ao íon óxido, que reage com água de acordo com as seguintes rea
ções iônicas simplificadas: 

[7.11) 

Os óxidos metálicos demonstram também StLas basicidades reagindo com ácidos para formar sais e água, 
como ilustrado na Figura 7.15: 

Óxido metálico+ ácido--+ saJ +água 

NiO(s) + 2HCl(aq) --+ NiC12(aq) + H20(/) [7.12) 

lA 7A BA 

0 ri-
2A 3A 4A SA 6A G 

Li+ N3- 0 2- F- A 
s 

Na + Mg2+ M etais de transição . Al3+ p3- 52-
E 

c1 - s 

K + Ca2+ Cr3+ Mn2+ Fe2+ 
Co2~ Ni2+ 

cu + Zn2+ Se2- Br- N 
Fe3+ Cu2+ o 

Rb+ Sr2+ Ag+ Cd2+ Sn2+ Te2-
B r- R 
E Au+ H~+ cs+ Ba2+ Pt2+ Pb2+ Bi3+ s 

Au3+ Hg~+ 

Figura 7.14 As cargas de alguns íons comuns encontrados em compostos iônicos. Note que a linha em escada que divide 
os metais dos não-metais também separa cátions de ânions. 



234 Química: a ciência cen tral 

. NiO 

(a) (b) 

Figura 7.15 (a) Óxido de níq uel 
{NiO), ácido nítrico (HNO) e 
água. (b) NiO é insolúvel em água, 
mas reage com HN0 3 para formar 
uma solução verde de Ni(N03) 2 • 

Contrariamente, veren1os em breve que os óxidos não-metálicos são ácidos, dissolvendo-se em água para for
mar soluções ácidas e reagindo com bases .para formar sais. 

COMO FAZER 7.8 

(a) Você esperaria o óxido de alumínio ser um sólido, um líquido ou um gás à temperatura ambiente? (b) Escreva a 
equação química balanceada para a reação do óxido de alunúnio com ácido nítrico. 

Solução 

Análise e Planejamento: são questionadas algumas propriedades físicas e químicas do óxido de alumínio, um con1-
posto de um metal e um não-metal. 

Resolução: (a) UD1a vez que o óxido de alumínio é um óxido de um metal, supomos que ele seja um sólido iônico. De 
fato ele é e tem um alto ponto de fusão, 2.072 ºC. 
(b) Ein seus compostos o alu.mínio tem carga 3+, AI~·; o íon óxido é d -. Conseqüe.nte1nente, a fórmula do óxido de a lu
mínio é Al20 3• Os óxidos metálicos tendem a ser básicos e, portanto, reagir com ácidos para formar sais e água. Nesse 
caso, o sal é nitrato de alumínio, Al(N03)3• A equação química balanceada é: 

Al20 3(s) + 6HN03(nq) 2Al(NO:J3(aq) + 38i0(f) 

PRATIQUE 

Escreva a equação química balanceada para a reação entre o óxido de cobre(II) e o ácido sulfúrico. 

R esposta: CuO(s) + H 2S04(nq) CuS04(nq) + H20(/) 

Não-metais 

Os não-111etais varia11111111ito 11a aparência (Figura 7.16). Eles não são brilhantes e, geralmente, são pobres conduto
res de calor e eletricidade. O ponto de fusão é freqüentemente mais baixo que o dos metais (apesar de o diamante, 
uma forma do carbono, fundir-se a 3.570 "C). Sete não-metais existem sob condições ordinárias como moléculas di
atômicas. Cinco deles sã.o gases (H 21 N2, 0 21 F2 e CJi), um é um líquido (Br2) e um é um sólido volátil (12). Os outros 

Figura 7.16 Não-metais variam 
m uito em suas aparê ncias. Aqui são 
mostrados (da direita para a 
esquerda, no sentido horário) o 
carbono como grafite, enxofre, 
fósforo branco (armazenado em 
água) e iodo. 

não-metais são sólidos que podem ser duros como o diamante ou maleáveis 
como o enxofre. 

Por causa de suas afinidades eletrônicas, os não-111etais tende111 a ganhar elétrons 
quando reagen1 co11i.111etais. Por exen1plo, a reação do alumínio com o bromo pro
duz brometo de alum~ínio, um composto iônico contendo o íon alumínio, AJ3

' , 

e o í.on bro.meto, Br-: 

[7.13] 

Normalmente um não-metal ganhará elétrons suficientes para preencher 
completamente seu subnível p n1ais externo, fornecendo a configuração eletrô
nica de um gás nobre. Por exemplo, o átomo de bromo gai1ha um elétron para 
preencher seu subnível 4p: 

Br ([Ar]4s23d104p5
) ~ Br- ([Ar]4s23d104p6

) 
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(b) 

Figura 7.17 A reação de C02 

com água. (a) A água se faz 
levemente básica e contém poucas 
gotas de azul de bromotimol, um 
indicador de ácido-base que é azul 
em solução básica. (b) Quando 
Gelo Seco™, C02(s), é adicionado, 
a cor muda para amarelo, 
indicando uma solução ácida. 
A fumaça branca deve-se às 
gotículas de água condensadas do 
ar pelo frio gás de C02• 

Os co111postos constituídos 11nica111ente de não-111etais são substâncias 111olec11lnres. Por exemplo, óxidos, haletos e hi
dretos de não-metais são substâncias moleculares que tendem a ser gases, líquidos ou sólidos de baixo ponto de fu
são à temperatura ambiente. 

Muitos óxidos 11ão-n1etnlicos são ncidos; os que se dissolvem em água reagem para formar ácidos, como nos se
gui.ntes exemplos: 

Óxidos não-metálicos+ água --+ ácido 

C02(g) + H20(/) - -+ H2C03(nq) 

P <t0 10(s) + 6H20(/) 4H3P04(aq) 

l7.14J 

[7.15] 

A reação de dióxido de carbono con1 água (Figura 7.17) responde pela acidez da água carbonatada e, até certo 
ponto, da água da chuva. Como o enxofre está presente no óleo e no carvão, a combustão desses combustíveis co
muns produz dióxido e trióxido de enxofre. Essas substâncias dissolvem-se em água para produzir chuva ácida, um 
dos maiores problemas da poluição em muitas partes do mundo. Como os ácidos, muitos óxidos não-metálicos 
dissolvem-se em soluções básicas para formar sais: 

Óxidos não-n1etálicos + base - -+ sal + água 

f7.16 J 

COMO FAZER 7.9 

Escreva as equações balanceadas para as reações de dióxido de selênio com (a) água e (b) hidróxido de sódio aquoso. 

Solução 

Análise e Planejamento: precisamos escrever as equações químicas para as reações de um óxido não-metálico pri
meiro con1 água e a segu.ir com uma base, NaOH. Os óxidos não-n1etálicos são ácidos, reagindo com água para formar 
ácidos e com bases para formar sais e água. 

Resolução: (a) O dióxido de selênio é Se02. Sua reação com água é semelhante à que ocorre com o dióxido de carbono 
(Equação 7.14): 

(Não importa Se02 ser um sólido e C02, um gás; o i1nportante é que ambos são óxidos não-metálicos solúveis e1n ági.1a.) 

(b ) A reação com o hidróxido de sódio é semelhante à reação resumida na Equação 7.16: 

Se02(s) + 2Na0H(aq) Na;iSe03(aq) + 1-110(/) 

PRATIQUE 

Escreva a equação química balanceada para a reação do sólido hexaóxido de tetrafósforo com água. 

Resposta: P40 6(s) + 6~0(/) 4H3P03(aq) 
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Metalóides 
Os metalóides têm propriedades intermediárias entre as dos metais e as 

dos não-metais. Eles podem ter nlg1u11as propriedades metálicas característi
cas, mas faltam outras. Por exemplo, o silício parece um metal (Figura 7.18), 
mas é quebradiço em vez de maleável e pior condutor de calor e eletricidade 
que os metais são. Vários dos metalóides, mais claramente o silício, são semi
condutores elétricos e são os principais elementos usados na fabricação de cir
cuitos integrados e chips de computador. 

7. 7 Tendências de grupo para os metais ativos 

Abordagem de tamanJ10 atômico, energia de ionização, afuúdade eleb·ô
nica e caráter metálico fornece algumas noções do modo como a tabela perió
dica pode ser usada para organizar e lembrar fatos. Não apenas os elementos 
em um grupo possuem s imilaridades gerais, mas existem também tendências 
à medida que nos movemos por um grupo ou de um grupo para outro. Nesta 
seção usaremos a tabela periódica e o conhecimento de configurações eletrô
nicas para examinar a química dos metais alcalinos (grupo lA) e dos metais 
alcalinos terrosos (grupo 2A). 

Grupo lA: os metais alcalinos 
Os metais alcalinos são sólidos metálicos maleáveis (Figura 7.19). Todos 

têm propriedades n1etálicas características, como brill10 metálico prateado e 
altas condutividades térmicas e elétricas. O nome alcnli110 deriva de uma pala
vra arábe que significa 'cinzas'. Muitos compostos de sódio e potássio, dois 
metais alcalinos, foram isolados de cinzas de madeira por químicos antigos. 

O sódio e o potássio estão entre os mais abundantes elementos na a·osta 
terrestre, na água do mar e nos sistemas biológicos. Todos nós temos íons só
dio no organismo. Entretanto, se ingerimos muito sódio, ele aumenta a pres
são sangüínea. O potássio também é predominante no organismo; uma pessoa 
de 140 libras de massa contém aproximadamente 130 g de potássio, como íon 
K+ nos fluidos intracelulares. As plantas necessitam de potássio para crescer e 
se desenvolver (Figura 7.20). 

Algumas das propriedades físicas e químicas dos metais alcalinos são da
das na Tabela 7.4. Os elementos têm baixas densidades e baixos pontos de fu
são. Essas propriedades variam de maneira razoavelmente regular com o 
aumento do n1imero atômico. Podemos ver também algumas das tendências 
normais à medida que descemos no grupo, como o aumento do raio atômico e 
a diminuição da primeira energia de ionização. Para cada período da tabela 
periódica, os metais alcalli1os têm menor valor de 11 (Figtua 7.9), que reflete a 
relativa facilidade com a qual seus elétrons s mais externos podem ser removi
dos. Como resultado, os metais alcalinos são todos mtúto reativos, perdendo 
rapjdamente um elétron para formar íons com carga 1+. cm (Seção 4.-1-) 

Os metais alcalinos existem na natureza apenas como compostos. Os metais 
combinam-se diretamente com muitos não-metais. Por exemplo, eles reagem com 
o hldrogênio para formar hldretos e com o enxofre para formar sulfetos: 

2M(s) + ~(g) - 2MH(s) 

2M(s) + S(s) M2S(s) 

[7.171 

[7.18] 

(O símbolo M nas equações 7.17 e 7.18 representa qualquer dos metajs al
calinos.) Nos hidretos de metais a l.calinos (LiH, NaH etc.), o hidrogênio está 
presente como rr, chamado íon hidreto. o íon hidreto é diferente do íon hi
drogênio, H+, formado quando um átoo10 de hidrogênio perde seu elétron. 

Figura 7.18 Silício e lementar, que 
é um metalóide. Apesar de ter 
aparência de metal, o si lício é 
quebradiço e não é bom condutor 
térmico ou elétrico comparado aos 
metais. Grandes cristais de silício 
são separados em finos wafers, isto 
é, em finas placas de silício, para 
uso em circuitos integrados. 

Figura 7.19 O sódio e os outros 
metais a lcalinos são macios o 
bastante para serem cortados com 
uma faca. A superfície metálica 
brilhante rapidamente se embaça 
quando o sódio reage com o 
oxigênio do ar. 

Figura 7.20 Fertilizantes 
aplicados nessa plantação 
normalmente contêm grandes 
quantidades de potássio, fósforo e 
nitrogênio para atender às 
necessidades das plantas em 
crescimento. 
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TABELA 7.4 Algumas propriedades dos metais alcalinos 

Elemento Configuração Ponto de fusão Densidade Raio atômico I, 
eletrônica (~C) (g/cm3

) (Á) 

Lítio fHe]2s1 181 0,53 1,34 
Sódio [Ne]3s1 98 0,97 1,54 

Potássio [Arj4s1 63 0,86 1,96 
Rubíd io [Kr]5s1 39 1,53 2,1] 

Césio [Xe]6s1 28 1,88 2,60 

Os metais alcalinos reagem violentamente com água, produzindo gás 
hidrogênio e soluções de hidróxidos de metais alcaHnos: 

2M(s) + 2H20(1) _ , 2MOH(aq) + H 2(g) 

(kJ/mol) 

520 

496 
419 
403 
376 

FILME 
Sódio e potássio em água 

[7.19] 

Essas reações são muito exotérmicas. Em muitos casos geram calor suficiente para incendiar o H 2, produzindo 
fogo ou explosão (Figura 7.21). Essa reação é muito mais violenta para os membros mais pesados do grupo, estan
do de acordo com as menores capacidades em manter o único elétron de valência. 

As reações entre os metais alcalinos e o oxigênio são complexas. O oxigênio normalmente reage com me
tais para formar óxidos .metálicos, que contêm o íon 0 2

-. De fato, o lítio reage dessa maneira para formar o óxido de 
lítio, Ll20: 

[7.20] 

Todos os outros metais alcalinos, entretanto, reagem com o oxigênio para formar peróxidos metálicos, que 
contêo1 íon 0 2

2
• • Por exe1nplo, o sódio forma peróxido de sódio, Na20 2: 

[7.21) 

Surpreendentemente, o potássio, o rt1bídio e o césio formam também compostos M02 que contêm 0 2· , chama
dos íons superóxidos. Por exemplo, o potássio forma o superóxido de potássio, K02: 

[7.22) 

Apesar de os íons dos n1etais alcalinos serem u1colores, eles emitem cores características quando colocados em 
uma chama (Figura 7.22). Os íons dos metais alcalinos são reduzidos a átomos metálicos gasosos na região central 
da chama. A alta temperatura da chama excita eletronicamente o elétron de valência. O átomo emite energia na 
forma de luz visível quando retorna ao seu estado fundamental. O sódio produz uma chama amarela por causa da 
emissão a 589 nm. Esse comprimento de onda é produzido quando o elétron de valência excitado volta do subnível 

(a) (b) (c) 

Figura 7.21 Os metais alcalínos reagem vigorosamente com água. (a) A reação do lítio é mostrada pelo borbulhar causado 
pelo escape de gás hidrogênío. (b) A reação do sódio é mais rápida e tão exotérmica que o gás de hidrogênio produzido se 
queima no ar. (c) O potássio reage quase explosivamente. 
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(a) (b) (c) 

Figura 7.22 O teste de chama para o lítio, o sódio e o potássio revela as seguintes cores características: (a) Li (vermelho 
carmesim), (b) Na (amarelo) e (e) K (lilás). 

3p para o subnível de mais baixa energia, 3s. A emissão amarela característica do sódio é a base para as lâmpadas 
de vapor de sódio (Figura 7.23). 

COMO FAZER 7.10 

Escreva as equações balanceadas que determinam as reações do césio metálico com: (a) Cl2(g); (b) H20(/); (e) H 2(g). 

Solução 

Análise e Planejamento: o césio é um metal alcalin o. Esperamos, portanto, sua química ser dominada pela oxidação 
do metal a íons Cs +. Além disso, identificamos que o césio está bem abaixo na tabela periódica, o que significa que ele 
estará entre os mais ativos de todos os metais e provavelmente reagirá com as três substâncias listadas. 

Resolução: a reação entre o Cs e o Cl2 é uma reação de combinação simples entre dois elementos, um n1etal e um 
não-metal, formando o composto iônico CsCJ: 

2Cs(s) + 0 2(g) 2CsCl(s) 

Por analogia com as equações 7.19 e 7.17, respectivamente, vemos que as reações do césio coma água e co111 o hidrogê
nio acontencem como a seguir: 

2Cs(s) + 2H.z0(/) 2CsOH(nq) + H1(g) 

2Cs(s) + Hz(g) 2CsH(s) 

Em cada caso o césio forma um íon Cs' em seus compostos. Os lons cloreto (CI/, hidróxido (OH/ e hidreto (Hl são to
dos íons 1-; logo, os produtos finais têm estequiornetria 1:1 com o cs+. 

PRATIQUE 

Escreva a equação balanceada que determina os produtos da reação entre o potássio metálico e o enxofre elementar. 

Resposta: 2K(s) + S(s) K2S(s) 

Figura 7.23 Lâmpadas de vapor 
de sódio, usadas para iluminação 
comercial e de estradas, têm brilho 
amarelo devido à emissão dos 
átomos de sódio excitados. 
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A química e a vida O improvável desenvolvimento de drogas de lítio 

Os íons dos metais alcalinos tendem a ter um papel nada 
empolgante na maioria das reações químicas na química em 
geral. Todos os sais dos íons dos metais aJcalínos são solú
veis; e os íons são espectadores na maioria das reações aq uo
sas (exceto aqueles envolvendo os metais alcaJinos em sua 
forma elementar, como na Equação 7.19). 

Contudo, os íons dos metais alcalinos têm papel impor
tante na fisiologia humana. Os íons de sódjo e potássio são 
importantes componentes do plasma sangüíneo e do ílwdo 
intracelular, respectivamente, com concentrações médias de 
0,1 mol/L. Esses eletrólitos servem co1no transportadores 
de cargas vitais para a função celular normal e são dois dos 
principais íons envolvidos na re?,ulação do coração. 

Em contraste, o íon de lítio (Li ) não tem nenhuma função 
conhecida na fisiologia humana normal. Entretanto, desde a 
descoberta do lítio em 1817 pensava-se que os sais do ele
mento possuí.:'1ll1 quase poderes místicos de cura; havia a té 
sugestões de q ue ele era um ingrediente das antigas fórmu
las da 'fonte da juventude' . E1n 1927, o Sr. C . L. Grigg come
çou a ruvulgar um refrigerante que continha lítio com o 
esquisito nome 'Bib-Label Lithiated Lemon-Llme Soda'. 
Grigg logo deu à sua bebida Htiada um nome bem mais sim
ples: Seven-up<» (Figura 7.24). 

Por causa de preocupações da Food and Orug Adminis
tration (órgão do governo norte-americano que fiscaliza a 
comercialização de merucamentos e alimentos), o lítio foi re
tirado do Seven-Up411 no início dos anos 50. Quase ao mesmo 
tempo, descobriu-se que o íon de lítio tem notável efeito te
ra pêu tico na desorden1 mentaJ chamada desordet11 bipala r efe
ti?in, ou doença 111anfaco-depressiva. Mais de 1 n1ilhão de 
americanos sofrem dessa psicose, experimentando severas 
aJterações de humor, de profunda depressão à eufoàa. O íon 
de lítio atenua essas aJterações de estado, permitindo ao pa
ciente atuar mais efetivamente em sua vida diária. 

Aação antipsicótica do Lt foi descoberta por acidente no 
final dos anos 40 por um psiquiatra australiano, John Cade. 
Cade estava pesquisando o uso do ácido úrico- u111 compo
nente da urina - para o tratamento da doença maníaco-

Grupo 2A: os metais alcalinos terrosos 

Figura 7.24 O refrigerante Seven-Up8 

continha originalmente citrato de lítio, 
o sal de lítio do ácido cítrico. 
Alegava-se que o lítio dava à bebida 
benefícios saudáveis, incluindo 'excesso 
de energia, entusiasmo, pele bonita, 
cabelos e olhos com brilho!' O lítio foi 
retirado da bebida no início dos anos 
50, aproximadamente na mesma 
época em que a ação antipsicótica do 
Lt foi descoberta. 

depressiva. Ele adrrunistrou o ácido em animais doentes de 
laboratório na forma de seu sa 1 mais solúvel, urato de lítio, e 
observou que muitos dos sintomas maníacos pareciam ter 
desaparecido. Estudos posteriores mostraran1 que o ácido 
úrico não teni nenhum papel nos efeitos terapêuticos obser
vados; os responsáve.is eram na realidade os íons de Li' . 
Como a overdose de lítio pode causar severos efeitos colate
rais em humanos, inclusive a morte, os sais de lítio não fo
ram aprovados como drogas antipsicóticas para humanos 
até 1970. Hoje o Lt é comumente administrado via oral na 
forma de Li2C03(s). As drogas de lítio são eficientes para cerca 
de 70°/o dos pacientes maníaco-depressivos que as ingerem. 

Nesta era de sofisticados projetos de drogas e biotecnolo
gia, o simples íon de lítio é ainda o mais eficiente no trata
mento de desordem psicológica destrutiva. Notavelmente, 
apesar de pesquisas intensivas, os cientistas ainda não com
preendem totaln1ente a ação bioquímica do lítio que o leva a 
ter efeitos terapêuticos. 

Como os metais alcalinos, os elementos do gr1tpo 2A são todos sólidos com propriedades metálicas típicas, al
gumas das quais estão relacionadas na Tabela 7.5. Comparados com os metais alcalinos, os metais alcalinos terro
sos são mais duros e mais densos, fundindo-se a temperaturas Lnais a] tas. 

As primeiras energias de ionização dos metais alcalinos terrosos são baixas, mas não tão ba.íxas como as dos 
metais alcalinos. Conseqüentemente, os metais alcalinos terrosos são menos reativos que seus vizinhos, os metais 
alcalinos. Como observamos na Seção 7.4, a facilidade com que os elementos perdem elétrons diminui à medida 
que vamos da esquerda para a direita na tabela periódica e aumenta quando descemos um gru.po. Portanto, o berí
lio e o magnésio, os membros mais leves do grupo, são os menos reativos. 

A tendência no aumento da reatividade em um grupo é mostrada pelo comportamento dos elementos median
te água. O berílio n.ão reage com água ou vapor de água, mesmo quando muito aquecidos. O magnésio não reage 
com água líquida, mas reage com vapor de água para formar óxido de magnésio e hidrogênio: 

[7.23] 
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Figura 7.25 O cálcio metálico 
reage com água para formar gás 
hidrogênio e hidróxido de cálcio 
aquoso, Ca(OH)2(oq). 

Figura 7.26 Essa fotografia de 
raios X mostra a estrutura óssea 
da mão humana. O principal 
mineral nos ossos e nos dentes é a 
hidroxipatita, Ca5(P04) 30H, na qual 
o cálcio está presente como Ca2

• • 

O cálcio e os elementos abaixo dele reagem rapidamente com água à tem
peratura ambiente (apesar de tnais lentamente que os metais alcalinos adjacen
tes a eles na tabela periódica), como mostrado na Figura 7.25: 

[7.24] 

As duas reações anteriores ilustram o padrão dominante na reatividade 
dos metais a lca li11os terrosos - a tendência de perder seus dois elétrons s mais 
externos e formar Cons 2+. Por exemplo, o magnésio reage com o cloro à tempe
ra tura arnbiente para formar MgC12 e se queima com um brilho ofuscante no ar 
para produzir MgO (Figura 3.5): 

Mg(s) + Cl2(g) ~ M.gC12(s) 

2Mg(s) + 0 2(g) 2Mg0(s) 

[7.25] 

(7.26) 

Na presença de 0 2, o magnésio metálico é protegido dos produtos quími
cos por uma camada superficial fina de MgO insolúvel em água. Assim, ainda 
que esteja alto na série de atividade (Seção 4.4), o Mg pode ser incorporado em 
ligas estruturais leves usadas, por exemplo, em rodas de automóveis. Os metais 
alcalinos terrosos mais pesados (Ca, Sr e Ba) são ainda mais reativos que o 
magnésio diante de não-metais. 

Os íons dos metais alcalinos terrosos mais pesad.os fornecem cores caracte
rísticas quando fortemente aquecidos em uma chama. A chama colorida 
produzida pelo cálcio é cor de tijolo; a do estrôncio; carmesim, e a do bár io, 
verde. Os sais de estrôncio produzem a cor vern1elho-brilhante em fogos de 
artifício e os sais de bário produzem a cor verde. 

Tanto o magnésio quanto o cálcio são essenciaís aos organismos vivos (Fi
gura 2.24). O cál cio é importante principalmente para o cresciinento e a manu
tenção de ossos e dentes (Figura 7.26). Nos humanos, 99o/o do cálcio é encontra
do no sistema esquelético. 

7.8 Tendências de grupo para alguns não-metais 

Hidrogênio 
O hidro~ênio, o primeiro elen1ento da tabela periódica, tem configuração 

e letrônica l s e é, geralmente, colocado acima dos metais aJca.linos. Entretanto, 
ele não pertence verdadeirrunente a nenhum grupo em particular. Diferente
mente dos metais alcalinos, o hidrogênio é um não-metal encontrado na na
tureza con10 um gás dia tômico incolor, Rz(g), sob muitas condições. Todavia, 
o hidrogênio pode ser metálico a pressões extremamente altas. Acredita-se, 
por exemplo, que os ii1teriores dos planetas Júpiter e Saturno consistam em 

um cerne rochoso rodeado por uma camada grossa de hidrogênio metálico. O hidrogênio metálico é, por sua 
vez, rodeado por uma camada de hid.rogênjo molecular com o hidrogênio gasoso aparecendo acima dele junto à 
superfície. 

TABELA 7.5 Algumas propriedades dos metais alcalinos terrosos 

Elemento Configuração Po n to de Dens idade Rajo atômico fl 
eletrônica fusão (ºC) (g/cm3

) (Á) (k ]/mol) 

Berílio [He]2s2 1.287 1,85 0,90 899 

Magnésio [Ne]3s2 650 1,74 1,30 738 

Cálào [Ar]4s2 842 1,54 1,74 590 

Estrôncio [Kr]5s2 m 2.63 1,92 549 

Bário 
, 

[Xe]6s' 727 3,51 2,15 503 
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Devido à ausência completa de blindagem nuclear do seu único elétron, a energia de ionização do hidrogênio, 
1.312 kJ/m.ol, é marcadamente 1nais alta que as dos metais alcalinos. Na realidade, é comparável aos valores de 11 

de outros não-metais, como o oxigênio e o cloro. Como resultado, o lúdrogênio tem menor tendência a perder elé
tron que os metais alcalinos. Enquanto os metais alcalinos facilmente perdem seus elétrons de valência para os 
não-metais, a fim de formar compostos iônicos, o hidrogênio compartilha seu elétron com não-metais, formando 
compostos moleculares. As reações entre lúdrogênio e não-metais podem ser bastante exotérmicas, como eviden
ciado pela reação de combustão entre o hidrogênio e o oxigênio para forn1ar água (Figura 5.14): 

D.Hº = - 571,7 kJ (7.27) 

Vimos ta1nbém (Equação 7.17) qt1e o hidrogênio reage com metais ativos para form.ar hjdretos metálicos sóli
dos, que contêm o íon hidreto, H-. O fato de o hidrogênio poder ganhar um elétron ilustra ainda mais o fato de ele 
não ser un1 n1embro verdadeiro da fan1ilia dos metais alcalinos. Na realidade, isso sugere uma pequena semelhan
ça entre o hjdrogênio e os halogênios. 

Apesar da tendência do hidrogênio em forn1ar ligações covalentes e da sua habilidade em ganhar elétrons, o 
hidrogênio pode perder, e de fa to perde, elétron para formar umcátion. Na verdade, a química em solução aquosa 
do hidrogênio é dominada pelo íon fr(aq), que encontramos no Capítulo 4. Estudaremos esse importante íon m.ais 
detalhadamente no Capítulo 16. 

Grupo 6A: o grupo do oxigênio 
À proporção que descemos no grupo 6A, existe uma mudança de caráter metálico para não-metálico. O oxigênio, 

o enxofre e o selênio são não-metrus típicos. O telúrio tem algumas propriedades metálicas e é classificado como me
talóide. O polônio, radioativo e bastante raro, é um metaJ. O oxigênio é um gás incolor à temperatura ambiente; todos 
os outros são sólidos. Algumas propried.ades físicas dos elementos do grupo 6A são dadas na Tabela 7.6. 

Como vimos na Seção 2.6, o oxigênio é encontrado em duas formas moleculares, 0 2 e 0 3 • A forma 0 2 é a mais 
comu1n. As pessoas geralmente se referem a 0 2 como 'oxigênio', apesar de o nomedíoxigênio ser mais representati
vo. A forma 0 3 é chamada ozônio. As duas forn1as do oxigênio são exemplos de nlótropos. Os alótropos são diferen
tes formas do mesmo elemento no mesmo estado. (Nesse caso, as duas formas são gases.) Aproximada1nente 21 o/o 
doar seco compõe-se de moléculas de Oi· O ozônio, que é tóxico e te1n cheiro pungente, está presente em quantida-

. , 
desmuito pequenas na parte mais alta da atmosfera e no ar poluído. E também formado a partir do 0 2 em descar-
gas e létricas, como relân1pagos: 

D.Hº = 284,6 k) [7.28] 

Essa reação é endotérnuca, de forma que 0 3 é menos estável que 0 2• 

O oxigênio apresenta grande tendênàa em atrair elétrons de outros e lementos (para oxidá-los). O oxigênio nas 
combinações com os 01etais está quase sempre presente como o íon óxido, 0 2

- . Esse íon tem configuração de gás 
nobre e é particularmente estável. Como visto na Equação 7.27, a formação de óxidos não-metálicos é também 
mu.ito freqüentemente exotérmica e, portanto, energeticamente favorável. 

Na nossa abordagem sobre os metais alcalinos observamos dois ânions menos comuns do oxigênio, a saber, os 
íons peróxido (02

21 e o superóxido (02-) . Os compostos desses íons normalmente reagem com eles mesmos para 
produzir um óxido e 0 2• Por exemplo, peróxido de hidrogênio aquoso, H20 2, decompõe-se lentamente em água e 
0 2 à temperatura ambiente: 

D.Hº = -196,1 kJ [7.29) 

TABELA 7.6 Algumas propriedades dos elementos do grupo 6A 

Elemento Configuração Ponto de Densidade Raio 11 (kJ/moJ) 
eletrônica fusão (ºC) atômico (Á) 

Oxigênio [He] 2s22p4 - 218 1,43 g / L 0,73 1.314 

Enxofre [Ne]3s~p4 115 1,96 g / cm3 1,02 1.000 

Selênio [Ar]3dl04524p4 
221 4,82g/ cm3 1,16 941 

Telúrio [Kr)4d10Ss25p4 450 6,24 g / cm3 1,35 869 

Polõnio (Xej4J145drn6s25p4 254 9,2g/ cm3 1,9 812 
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Por essa razão as garrafas de peróxido de hidrogênio são fechadas com 
tampas que facilitam a liberação do 0 2(g) produzid.o, antes que a pressão inter
na torne-se muito alta (Figura 7.27). 

Depois do oxigênio, o elemento mais importante do grupo 6A é o enxofre. 
O enxofre também existe em várias formas alotrópicas; a mais comum e mais 
estável delas é o sólido amarelo com fórmula molecular 58. Essa molécula cons
titui-se de um anel de oito membros de átomos de enxofre, como n1ostrado na 
Figura 7.28. Ainda que o enxofre sólido seja formado por anéis Sw geralmente es
crevemos apenas S(s) nas equações quimicas para sin1plificar os coeficientes. 

De forma análoga ao oxigênio, o enxofre tem tendência em ganhar elé
tro11s de outros elementos para formar sulfetos, os quais contêm o íor1 s2

- . Na 
realidade, a maior parte do enxofre na nattueza é encontrada na forma de sul
fetos metálicos. Un1a vez que o enxofre está abaixo do oxigênio na tabela pe
riódica, a tendência para formar ânions sulfeto não é tão grande quanto a 
tendência do oxigênio em formar íons óxido. Como resultado, a química do 
enxofre é mais complexa que a do oxigênio. Na realidade, o enxofre e seus 
compostos (incluindo os do carvão e do petróleo) podem ser queimados em 
presença de oxigênio. O produto principal é o dióxido de enxofre, um poluen
te importante (Seção 18.4): 

S(s) + 0 2(g) - S02(g) 

Grupo 7A: os halogênios 

[7.30] 

Os elementos do grupo 7 A são conhecidos como halogêni os, da palavra 
grega l1nlos e gennno, que significa 'formadores de sal' . Algumas das proprie
dades desses elementos são dadas na Tabela 7.7. O astato, extremamente raro 
e radioativo, foi omitido, porque 1nuitas de suas propriedades ainda não são 
conhecidas. 

Ao contrário dos elementos do grupo 6A, todos os halogênios são tipica
mente não-metais. Seus pontos de fusão e ebulição aumentam com o aumento 
do número atômico. O flúor e o cloro são gases à temperatura ambiente, obro
mo é um liquido e o iodo, um sólido. Cada elemento consiste em moléculas di
atômicas: F21 Cl2, Br2 e I2. O flúor é um gás amarelo pálido; o cloro é um gás 
verde-amarelado; o bromo é un1 líquido marro-mavermelhado e forma rapi
damente u.n1 vapor também marrom-avermelhado; e o iodo sólido é pre
to-acinzentado e forma rapidamente um vapor violeta (Figura 7.29). 

Os balogênios têm afinidades eletrônicas altamente negativas (Figura 7.11). 
PortaJ1to, não é surpreendente que a química dos halogênios seja dominada pela 
tendência em ganhar e létrons de outros elementos para formar íons haletos, X ". 
(Em muitas equações o X é usado para indicar qualquer um dos halogênios.) 
O flúoreoclorosão mais reativos que o bromo e o iodo. Na reatidade, o flúor re
move elétrons de quase todas as substâncias com as quais entra em contato, in

Figura 7.27 Garrafas de peróxido 
de hidrogênio são fechadas com 
tampas que permitem que 
qualquer excesso de pressão de 
0 2(g) seja liberado da garrafa. 
Peróxido de hidrogênio é 
normalmente acondicionado em 
garrafas de cor escura ou opacas 
para se minimizar a exposição à 
luz, que acelera sua decomposição. 

s 

Figura 7.28 Estrutura de 
moléculas de Sa- como a 
encontrada na forma alotrópica 
mais comum do enxofre à 
temperatura ambiente. 

cluindo a água, geralmente fazendo~se de maneira muito exoténnica, con10 nos seguintes exemplos: 

6.H = -758,9 kJ [7.31] 

Mi = -704,0 kJ [7.32] 

TABELA 7. 7 Algumas propriedades dos halogênios 

Elemento Conf iguração Ponto de Densidade Raio 11 OcJ/mol) 
eletrônica fusão (ºC) atômico (Á) 

Flúor [He]2s22p5 - 220 1,69 g / L 0,71 1.681 
Cloro [Ne]3s23p' - 102 3,21 g / L 0,99 1.251 
Bromo [Ar]3d'<t4s24p5 - 7,3 3,12 g / cm3 1,14 1.140 
Todo [Kr]4d105s25p5 114 4,93 g/ Cl'll

3 1,33 1.008 



Figura 7.29 lodo (12), bromo (Br 2) 

e cloro (Cl2), da esquerda para a 
direita. 

FILME 
Propriedades físicas dos 
halogênios 

Figura 7.30 Cristais de XeF 4, um 
dos poucos compostos que contêm 
um elemento do grupo 8A. 
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Como resultad o, o gás flúo r é difícil e perigoso d e se usar no laboratório, 
necessitando de aparelhos especiais. 

Dos halogênios, o cloro é o mais usado industrialmente. Em 2001 sua pro
dução total foi de 12,3 bilhões de quilogramas, tornando-se o oitavo produto 
químico mais produzido nos Estad os Unidos. Ao contrário do flúor, o cloro rea
ge lentamente com água para formar soluções aquosas relativamente estáveis 
de 1-1.0 e HOCl (ácido hipocJoroso): 

C~(g) + H 20(/) --+ HCl(aq) + HOCl(aq) [7.33) 

O clo ro é normalmente adicionado à água potável e a piscinas, onde o 
l-TOCl(aq) formado serve como desinfetante. 

Os halogênios reagem diretamente com a maioria dos metais para for
mar haletos iônicos. Os ha logênios reagem também com o hidrogênio para 
formar haletos de hidrogênio gasosos: 

[7.34] 

Esses compostos são todos muito solúveis em água e dissolvem-se para 
formar os ácidos halidricos. Como abordado na Seção 4.3, HCl(nq), HBr(nq) e 
ID(aq) são ácidos fortes, enquanto o HF(aq) é um ácido fraco. 

Grupo 8A: os gases nobres 
Os elementos do grupo 8A, conhecidos como gas es nobres, são todos 

não-metais, gases à temperatura ambiente. Eles são todos 111onoatô111icos (isto é, 
consistem de á tomos únicos em vez de moléculas). Algumas propriedades fí
sicas dos gases nobres estão relacionadas na Tabela 7.8. A alta radioatividade 
do Rn tem inibido o estudo de sua química. 

Os gases n obres têm os s ubniveis se p completamente preenchidos. Todos 
os elementos do grupo 8A têm energias de ionização muito grandes e vemos o 
decréscimo previsto conforme descemos no grupo. Uma vez que os gases no
bres possuem configurações eletrônicas tão estáveis, e les são excepciona l
mente não-reativos. Na realidade, até o inicio dos anos 60 os elementos 
era m chamados gases inertes porque se pensava que eles eram incapazes de 
formar compostos químicos. Em 1962 Neil Bartlett, na Universidade de British 
Columbia, inferiu que a energia de ionização do Xe seria baixa o suficiente 
para permiti-lo formar compostos. Para que isso acontecesse, o Xe teria de rea
gir com uma substância com habilidade extremamente al ta para remover elé
trons de outras su bstâncias, como o flúor. Bartlett sintetizou o primeiro 
composto de gás nobre combinando o Xe com o composto contendo flúor, 
PtF6• O xenônio reage também diretan1ente co1n F2(g) para formar os compos
tos moleculares XeF2, XeF4 e XeF6 (Figura 7.30). O criptônio tem valor de 11 

m ais alto que o xenônio, sendo, portanto, menos reativo. Na realidade, apenas 
um único composto estável de criptônio é conhecido, KrF2• Em 2000, cientistas 
finlandeses anunciaram a obtenção d a molécula HArF, estável apenas a baixas 
tem pera turas. 

TABELA 7.8 Algumas propriedades dos gases nobres 

EJemento Configu ração Ponto de Dens idade Raio l , (kj /m ol) 
eletrônica ebulição (K) (g/L) atômico* (Á) 

Hélio 1s2 4,2 0,18 0,32 2.372 

Neônio [He]2s2p& 27,1 0,90 0,69 2.081 

Argônio [Ne)3s23p6 87,3 l,78 0,97 1.521 

Criptônio [Ar]3dL04s24p6 120 3,75 1, 1 o 1.351 

Xenônio [KrJ4d1ºss2sp• 165 5,90 1,30 1.170 

Radônio [Xe ]~f • 5d106s26p6 211 9,73 1.037 

*Apenas os gases nobres mais pesados formam conlpostos químicos. Assim, os raios atômicos para os gases nobres têm valores estimados. 
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COMO FAZER ESPECIAL: Interligando os conceitos 
(a) Os raios covalentes do tálio (TI) e do chumbo (Pb) são 1,48Ae1,47 A, respectivamente. Usando esses valores e os 
da Figura 7.5, determine o raio covalente do elemento bismuto (Bi). Justifique sua resposta. 
(b) Qual a razão para o aumento geral nos raios atômicos dos elementos quando descen1os no grupo SA? 
(c) Um uso importante do bismuto tem sido con10 ingrediente em ligas rnetálicas de baixa fusão, como as usadas em 
sistemas de alarme de esguichos contra incêndios e em máquinas tipográficas. O elemento em si é uni sólido branco 
cristalino e quebradiço. Como essas características se encaixam no fato de o bismuto estar no n1esmo grupo periódico 
de elementos não-metálicos, como nitrogênio e fósforo? 
(d) Bi20 3 é u1n óxido básico. Escreva uma equação química balanceada para sua reação com ácido nítrico diluído. Se 
6,77 g de Bi20 3 iiãO dissolvidos em solução ácida diluída para perfazer SOO rnL de solução, qual é a concentração em 
quantidade de matéria da solução do íon BiJ.+? 

(e) 209Bi é o isótopo estável mais pesado de todos os elementos. Quantos prótons e nêutrons estão presentes nesse núcleo? 
(f) A densidade do Bi a 25 ºC é 9,808 g/an3

• Quantos áton1os de bisn1uto estão presentes em um cubo do elemento que 
tem 5,00 cm de aresta? Qual a é quantidade de matéria do elemento presente? 

Solução (a) Observe que existe um aumento muito constante nos raios dos elementos no período anterior ao que 
estan1os considerando, isto é, na série In-Sn-Sb. É razoável esperar uma dJminuição de aproximadamente 0,02 A 
passando-se do Pb para o Bi, levando a urn valor estimado de 1,45 Â. O valor tabelado é 1,46 À. 
(b) O aumento geral nos raios com o aumento do n(1IDero atôntico dos elementos do grupo SA ocorre porque níveis 
adicionais de elétrons são adicionados, com aumentos correspondentes na carga nuclear. Os elétrons de cerne em 
cada caso blindam mais fortemente, do núcleo, os elétrons mais externos, de forma que a carga nuclear efetiva não va
ria muito à proporção que os números atômicos ficam maiores. Entretanto, o número quântico principal, 11, dos elé
trons mais externos aumenta constantemente, com um correspondente aumento nos raios dos orbitais. 
(e) O contraste entre as propriedades do bismuto eas do nitrogênio e do fósforo ilustra a regra geral de que existe uma 
tendência ao aun1ento do caráter metálico à proporção que descemos emdetenninado grupo. Na realidade, o bismuto 
é wn metal. O caráter metálico pronunciado ocorre porque os elétrons mais externos são mais rapidamente perdidos 
ao $e ligar, tendência que está consistente com a energia mais baixa de ionização. 
(d ) Seguindo o procedimento descrito na Seçã.o 4.2 para escrever equações moleculares e iônicas, temos o seguinte: 
Equação 111olec11/nr: 

Equação iônica si111plificndn: 

Na equação iônica simplificada, o ácido nítrico é u.1n ácido forte e o Bi(N03):i, tunsal solúvel; logo, precisan1os mostrar 
apenas a reação do sólido corn o ío11 hidrogênio formando íon BiJ< (nq) e água. 

Para calcular a concentração da solução, procedemos como a seguir (Seção 4.5): 
6,77 g de Bi20 3 x 1 m.ol de Bi20 3 x 2 mols de Bi3~ ,. 0,0581 mo! de Bi3' = 

010581 
M 

0,500 L de solução 466,0 g de Bi20 3 1 molde Bi10 3 L de solução 

(e) Podemos proceder como na Seção 2.3. O bismuto é o elemento 83; existem, portanto, 83 prótons no núcleo. Uma 
vez que o número de n1assa atôn:úca é 209, existem 209 - 83 = 126 nêutrons no núcleo. 
(f) Procederemos como nas Seções 1.4 e 3.4: o volume do cubo é (5,00)3 cm3

: 125 cm3
• Assim, temos: 

125 3 6. 9,780 g de Bi 1 moJ de Ui 5 87 l d s· cm 1 x 
3 

x = , mo s e 1 
1 cm 209,0 g de Bi 

5 87 Is d B. 6,022 X 1023 átomos de Bi 3 54 lOU . d s· , mo e 1 x : , x atomos e 1 
1 molde Bi 

Resumo e termos-chave 

I ntrodução e Seção 7.1 A tabela periódica foi de- la periódica têm o mesmo número de elétrons nos or
senvolvida primeiro por Mendeleev e Meyer, baseada bitais de valência. Essa semelhanças na estrutura e le
nas similaridades das propriedades químicas e físicas trônica de valência leva às semelhanças entre os 
exibidas por certos elementos. Moseley estabeleceu elementos em u .m mesmo grupo. As diferenças en
que cada elemento tem número atômico único, o que tre os elementos no mesmo grupo surgem em razão 
adicionou mais ordem à tabela periódica. Agora reco- de seus orbitais de valência estarem em níveis dife
nhecemos que os elementos na mesma coluna da tabe- rentes. 



Seção 7.2 Muitas propriedades dos átomos são 
relativas à distância média dos elétrons n1ais externos 
ao núcleo e à carga nuclear efetiva que esses elétrons 
sofrem. Os elétrons mais internos são muito eficientes 
em blindar os elétrons mais externos da carga total do 
núcleo, enquanto os elétrons em um mesmo nível não 
blindam uns aos outros de maneira muito eficaz. Como 
resultado, a carga nuclear efetiva sofrida pelos elétrons 
mais externos aumenta à medida que nos movemos da 
esquerda para a direita em um período. 

Seção 7.3 O tamanho de Wll áto1no pode ser esti
mado por raio covalente, com base em medidas das dis
tâncias que separam os átomos em seus compostos quí
micos. Em geral, os raios atômicos aumentam enquanto 
descemos em un1a coluna na tabela periódica e dinunui 
à medida que vamos da esquerda para a direita em um 
período. 

Os cátions são menores que os átomos que lhes dão 
origem; os ânions são maiores que os átomos que lhes 
dão origem. Para íons de mesma carga, o tamanho au
menta quru1do descemos em uma coluna da tabela pe
riód ica. Uma série isoeletrônica é uma série de íons que 
tên1 o mesmo número de elétrons. Para tais séries, o ta
manho diminui com o aumento da carga nuclear à medi
da que os elétrons são atraídos mais fortemente pelo 
núcleo. 

Seção 7.4 A primeira energia de ionização de um 
átomo é a energia mínima necessária para remover um 
elétron do átomo na fase gasosa, formando um cátion. 
A segunda energia de ionização é a energia necessária 
para remover um segundo elétron do átomo, e assim 
por diante. As energias de ionização mostram aumento 
acentuado depois que todos os elétrons de valência fo
ran1 removidos, por causa da maior carga nuclear efeti
va sofrida pelos elétrons mais internos. As primeiras 
energias de ionização dos elementos mostram tendências 
periódicas opostas às vistas para os raios atômicos, com 
átomos menores tendo maiores primeiras energias de 
ionização. Portanto, as primeiras energias de ionização 
d iminuem à proporção que passamos da esquerda para 
a direita en1 wn período. 

Podemos escrever as configurações eletrônicas para 
os ío11S escrevendo primeiro a configtuação eletrônica 
do átomo neutro, em seguida removendo ou adicionan
do o n(unero apropriado de elétrons. Os elétrons são re
movidos primeiro dos orbitais com o m.aior valor de 11. 

Os elétrons são adicionados aos orbitais com os meno
res valores de n. 

Seção 7.5 A afinidade eletrônica de um elemento é 
a variação de energia na adição de um elétron a um áto
mo na fase gasosa, formando um ânion. Uma afinidade 
eletrônica negativa significa que o ânion é estável; uma 
afinidade eletrônica positiva significa que o ânion não 
será fonnado prontamente. Em geral, as afinidades ele
trônicas tornam-se mais negativas à medida que vamos 
da esquerda para a direita na tabela periódica. Os halo-
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gênios têm as afinidades eletrônicas mais negativas. As 
afinidades eletrônicas dos gases nobres são todas posi
tivas porque o elétron adicionado ocuparia um novo 
subnível de energia mais alta. 

Seção 7.6 Os elementos podem ser categorizados 
como metais, não-metais e metaJóides. A maioria dos 
elementos são n1etais; eles ocupam o lado esquerdo e o 
meio da tabela periódica. Os metalóides ocupam uma 
banda estreita entre os metais e os não-metais. A tendên
cia de um elemento exibir as propriedades de metais, 
chamada caráter m etáli co, aumenta à medida que des
cemos em uma coltma e din1inui à medida que passa
mos da esquerda para a direita em um período. 

Os metais têm brilho característico e são bons con
dutores de calor e eletricidade. Quru1do os metais rea
gem com não-metais, os átomos metálicos são oxidados 
em cátions e geralmente formam substâncias iônicas. 
A maioria dos óxidos metálicos é básica; eles reagem 
com ácidos para formar sais e ágtta. 

Os não-metais não têm brilho metálico e são rnaus 
condutores de calor e eletricidade. Vários são gases à 
temperatura ambiente. Os compostos constituídos uni.
camente de não-metais são normalmente moleculares. 
Os não-metais em geral formam âniorlS em suas reações 
com n1etais. Os óxidos não-metálicos são ácidos e rea
gem com bases para formar sais e água. Os metalóides 
têm propriedades intermediárias entre as dos metais e 
as dos não-metais. 

Seção 7.7 As propriedades periódicas dos elemen
tos podem ajudar-nos a entender as propriedades dos 
grupos dos elementos representativos. Os metais alcali
nos (grupo lA) são metais maJeáveis com densidades 
baixas e também baixos pontos de fusão. Eles têm as 
mais baixas energias de ionização de todos os elementos. 
Como resultado, são muito reativos diante de não-metais, 
perdendo facilmente seus elétrons s mais externos para 
formar íons 1 +.Os metais alcalinos terrosos (grupo 2A) 
são mais duros e mais densos e têm pontos de fusão 
maiores que os dos metais alcalinos. Eles também são 
muito reativos mediante não-metais, apesar de não se
rem tão reativos quanto os metais alcalli1os. Os metais 
alcalinos terrosos perdem facilmente seus dois elétrons 
s mais externos para fom1ar íons 2+. Tanto os metais al
calinos quanto os alcalinos terrosos reagem com o hi
drogênio para formar substâncias iônicas que contêm o 
íon hidreto, rr. 

Seção 7.8 O hidrogênio é um não-metal com pro
priedades distintas das de qualquer outro grupo da ta
bela periódica. Ele forma compostos moleculares com 
outros não-metais, com o oxigênio e com os halogênios. 

O oxigênio e o enxofre são os mais importantes 
elementos do grttpo 6A. O oxigênio é normalmente 
encontrado como uma molécula diatômica. O ozônio, 
0 3, é u.m. importante alótropo do oxigênio. O oxigênio 
tem forte tendência para grumar elétrons de outros ele
mentos, assim oxidando-os. Na combinação com os me-
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tais, o oxigênio é normalmente encor\trado como o ío11 
óxido, 0 2

-, apesar de sais do íon peróxido, 0 2
2
-, e do 

íon superóxido, 0 2- , serem algumas vezes formados. 
O enxofre elementar é mais comumente encontrado 
como moléculas de 58. Na combinação com os metais, 
ele é mais freqüentemente achado como o íon sulfeto, 52

- . 

Os halogênios (grupo 7 A) são não-metais que exis
tem como moléculas diatômicas. Os halogênios têm as 
afinidades eletrô1ucas mais negativas de todos os ele-

Exercícios 

A tabela periódica, carga nuclear efetiva 

7.1 Por que Mendeleev deixou lacunas e1n sua primeira 
vers.:'io da tabela periódica? Como ele previu as pro
priedades dos elementos que pertenciam àquelas lacu
nas? 

7.2 (a) No período de cerca de 1800 a aproximadamente 
1865, as massas atômjcas de muitos elementos foram 
medidas precisan1cnte. Por que isso foi importante 
para a formulação da tabela periódica de Mendeleev? 
(b) Qual propriedade do áton10 Moseley associou ao 
comprimento de onda dos raios X einitidos por um ele
mento em seus experimentos? De que forma isso afetou 
o significado da tabela periódica? 

7.3 (a) O qi1e significa o termo cargn 1111c/enr efetivn? (b) De 
que forma a carga nuclear efetiva sofrida pelos elétrons 
de. valência de um átomo varia indo da esquerda para a 
direita em um período da tabela periódica? 

7.4 (a) Como o conceito de carga nuclear efetiva é usado 
para simplificar as numerosas repulsões elétron-elétron 
em um átomo polieletrônico? (b ) Quem sofre a maior 
carga nuclear efetiva em um átomo de Be, os elétrons 
1s ou os elétrons 2s? Explique. 

7.5 Se cada elétron interno fosse totalmente eficiente em 
blindar os elétrons de valência da carga total do núcleo 
e os elétrons de valência não fornecessem blindagem 
uns para os outros, qual seria a carga nuclear efetiva 
atuando em um elétron de valência em (a) K e {b) Br? 

7.6 (a) Se os elétrons internos fossem totaln1ente eficientes 
em blindar os elétrons de valência da carga total do nú
cleo e os elétrons de valência não fornecessem blinda
gem uns para os outros, qual seria a carga nuclear 
efetiva atuando sobre os elétrons de valência no Al? 
(b) Cálculos detalhados indicam que a carga nuclear 
efetiva sofrida pelos elétrons de valência é de 4,1 +.Por 
que este valor é maior do que o obtido no item (a)? 

7.7 Qual sofrerá a maior carga nuclear efetiva, os elétrons 
no nível 11 = 3 em Ar ou os do nível /1 = 3 em Kr? Qual 
será o mais próximo do núcleo? Explique. 

7.8 Coloque os seguintes átomos em ordem crescente de 
carga nuclear efetiva exercida nos elétrons do nível ele
trônico 11 = 3: K, Mg, P, Rh e Ti.Justifique sua resposta. 

7.9 Uma vez que um limite externo exato não pode ser 
medido ou mesmo calculado para um átomo, como os 
raios atômicos são determinados? Qual é a diferença 
entre um raio covalente e um raio de Van der Waals? 

7.10 (a) Por que a descrição da mecânica quântica de áton1os 
polieletrônicos torna difícil definir um raio atômico 
preciso? (b ) Quando átomos não-ligados se aproximan' 

mentos. Portanto, sua química é dominada pela tendên
cia em formar íons 1-, especialmente em reações com 
metais. 

Os gases nobres (grupo 8A) são não-metais que 
existem como gases n1onoatômicos. Eles são não reati
vos porque têm seus subniveis se p totalmente preen
chidos. Apenas os gases nobres n1ais pesados são 
conhecidos por formar compostos e formam apenas 
com os não-metais mais ativos, como o flúor. 

um do outro, o que determiJ1a a menor distância em 
que os centros nucleares pode1n se aproxin1ar? 

7.11 A distância entre átomos de Au no ouro metálico é de 
2,88 Á. Qual é o raio atômico de um átomo de ouro nes
te ambiente? (Este raio é chamado de raio n1etálico.) 

7.12 Baseado nos raios apresentados na Figura 7.5, faça uma 
previsão da distância entre os átomos de Si no silício só
lido. 

7.13 Calcule o comprin1ento da ligação As - 1 a partir das 
informações na Figura 7.5 e compare seu valor ao com
primento da ligação experimental de As - 1 no trüode
to de arsênio, Asl3, 2,55 Á. 

7.14 Na série dos hidretos do grupo 5A, de fórmula geral 
MHy as distâncias de ligação medidas são as segu.intes: 
P - H, 1,419 Â; As - H , 1,519 À; Sb - H, 1,707 À. 
(a) Compare esses valores com os calculados através 
do uso dos rajos atômicos da FigLLra 7.5. (b) Explique o 
aumento constante na distância de ligação de M - H 
nesta série em termos das configurações eletrônicas dos 
átomos M. 

7.15 De que forma os tamanhos dos átomos varian1 ao nos 
movermos (a) da esquerda para a direita em um perío
do da tabela periódica, (b) de cima para baixo em um 
grupo da tabela periódica? (c) Coloque os seguintes 
átomos em ordem crescente de raio atômico: F, P, S, As. 

7.16 (a) Entre os elementos não-metálicos, a variação no rajo 
atômico ao mudarmos para unia casa à esquerda ou à 
direita ein um período é menor que a variação ao des
cermos um período. Explique essas observações. (b ) 
Coloque os seguintes áto1nos em ordem crescente de 
raio atômico: Si, S, Ge, Se. 

7.17 Utilizando apenas a tabela periódica, coloque cada con
junto de átomos em ordem crescente de raio: (a) Ca, 
Mg, Be; (b) Ga, Sr, Ge; (c) Al, TI, Si. 

7.18 Usando son1ente a tabela periódica, coloque cada con
junto de átomos em ordem crescente de áto1nos: (a) Cs, 
K, Rb; (b) ln, Te, Sn; (e) P, CI, Sr. 

7.19 (a) Por que os cátions monoatômicos são menores que 
seus átomos neutros correspondentes? (b ) Por que os 
ânions monoatô1nicos são maiores que seus átomos ne
utros correspondentes? (c) Por que o tamanho dos íons 
aun1enta ao descermos uma coluna da tabela periódi
ca? 

7.20 Explique as seguintes variações nos raios atômicos ou iôni
cos: (a) 1- > t > r; (b) Ca2

' > Mg1
+ > Be2

· ; (e) Fe > Fe2
• >Fel+. 

7.21 Considere uma reação representada pelas seguintes 
esferas: 



7.22 

7.23 

Reagentes Produtos 

Qual esfera representa um nietal e qual representa um 
não-metal? Explique. 
Considere as seguintes esferas: 

Qual representa Ca, qual representa Ca2
• e qual repre

senta Mgl•? 
(a) O que é uma série isoeletrônica? (b ) Qual átomo neu
tro é isoeletrônico com cada um dos seguintes íons: (i) 
cr; (i1) se2·; (iÍI) Mg2' ? 

Energia de ionização; afinidades eletrônicas 

7.29 Escreva equações que mostren1 os processos quedes
crevem a primeira, a segund a e a terceira energias de 
io1úzação de um átomo de telúrio. 

7.30 Escreva equações que mostrem o processo para (a) as 
duas primeiras energias de ionização do gálio e (b) a 
quarta energia de ionização d o ródio. 

7.31 (a) Por que as energias de ionização são sempre grande
zas positivas? (b) Por que F tem maior energia de ioni
zação do que O? (c) Por que a segunda energia de 
ionização de um átomo é sempre maior que sua primei
ra energia de ionização? 

7.32 (a) Porque o Li te1n maior energia de ionização que Na? 
(b) A diferença entre a terceira e a quarta energias de io
nização do escândio é bem maior que a ctiferença entre 
a terceira e a quarta energias de ionização do titânio. 
Por quê? (e) Por q ue Li tem uma segunda energia de io
nização bem maior que Be? 

7.33 (a) Qual é a relação gera l entre o tamanho de um átomo 
e sua primeira energia de ionização? (b) Qual elemento 
na tabela periódica tem a maior energia de ionização? E 
qual tem a tnenor? 

7.34 (a) Qual é a tendência nas primeiras energias d e ioniza
ção dos elen1entos ao descermos no grupo 7 A? E,xpJi
que como essa tendência se relaciona à variação nos 
raios atômicos. (b) Qual é a tendência das primeiras 
energias de ionização ao se mover ao longo do quarto 
período de K para Kr? Con10 essa tendência se compara 
com a tendência de tamanhos atômicos? 

7.35 Com base em suas posições na tabela perióctica, deter
mine qual átomo dos seguintes pares terá a maior pri
meira energia de ionização: (a) O, Ne; (b) Mg, Sr; (e) K, 
C r; (d) Br, Sb; (e) Ga, Ge. 

7.36 Para cada un1 dos seguintes pares, indique qual ele
mento te1n a maior primeira e nergia de ionização: 
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7.24 Selecione os íons ou átomos dos seguintes conjuntos 
que são isoeletrônicos uns com os outros: 
(a) K' , Rb' , Ca2+; (b) C u ' , Ca2

·, Sc3+; (c) s2
·, Se2

· , Ar; 
(d ) Fe2+, Co3

' , Mn2
' . 

7.25 (a) Por que os raios de íons isoeletrônicos diminuem 
com carga nuclear crescente? (b) Qual sofre a 1na ior car
ga nuclear efetiva, um elétron 2p em F, un1 elétron 2p 
em Ne, ou um e létron 2p em Na•? 

7.26 Considere S, Cl e K e seus íons n1ais comuns. (a) Colo
que os á tomos na ordem crescente de tamanho; (b) 

Coloque os íons en1 ordem crescente de tamanho. 
(c) Explique quaisquer diferenças nas ordens de tama
nhos atômicos e iônicos. 

7.27 Para cada um dos seguintes conjuntos de átomos e íons, 
ordene os membros em ordem crescente de tama.nho: 
(a) Se2

· , Te2
· , Se; (b) Co3

• , Fe2
• , Fe3+; (e) Ca, Ti4• , Se'•; 

(d) Be2
• , Na•, Ne. 

7.28 Para cada uma das seguintes afirmativas, dê uma expli
cação: (a) a · é maior que Cl; (b ) s2

• é maior que 0 2-; (c) 
K" é maior que Ca2

• • 

(a) Sr, Cd; (b) Si, C; (e) ln, 1; (d ) Sn, Xe. (Em cada caso, 
use a configuração eletrônica e a carga nuclear efeti
va para justificar sua resposta.) 

7.37 Escreva as configurações e letrônicas para os seguintes 
fons: (a) Sb3· ; (b) Ga~; (e) P1-; (d) Cr3+; (e) Zn2• ; (f) Ag· . 

7.38 Escreva as configurações eletrônicas para os seguintes 
íons e determine quajs têm confir.urações de gás nobre: 
(a) MnJ+; (b) Se2-; (e) Sc3+; (d) Ru •; (e) n •; (f) Au •. 

7.39 Escreva a configuração eletrônica para (a) o íon de 
Co2•e (b) o íon de ln". Quantos elétrons desemparelha
dos cada um contém? 

7.40 Identifique o elemento cujos íons têm as seguintes con
figurações eletrônicas: (a) um íon 3+ com [Ar]3d3

; 

( b) um íon 2 +com [Kr ]4d104s2
. Quantos elétrons desem

parelhados cada um contém? 
7.41 Escreva equações, incluindo configurações eletrônicas 

abaixo das espécies envolvidas, que expliquem a dife
rença entre a primeira energia de ionização do Se(g) e a 
afinidade eletrônica do Se(g). 

7.42 Enquanto a afinidade eletrônica do bromo é uma gran
deza negativa, ela é positiva para Kr. Use as configura
ções eletrônicas dos dois elementos para explicar a 
diferença. 

7.43 A afinidade eletrônica do lítio tea1 valor negativo, ao 
passo que a a finidade eletrônica do berílio tem va.lor 
positivo. Use as configurações eletrônicas para esclare
cer essa observação. 

[7.44] Escreva uma equação para o processo que correspon
de à afinidade eletrônica do íon Mg•. Escreva tam
bém as configurações eletrônicas das espécies envol
vidas. A que processo essa equação de afinidade e le
trônica corresponde? Qual é a magnitude da variação 
de energia no processo? (Dicn: a resposta está na Ta
bela 7.2.) 
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Propriedades de metais e não-metais 

7.45 De que modo o caráter metálico e a prin1eira energia de 
ionização estão relacionados? 

7.46 Ordene os seguintes elementos sólidos puros em or· 
dem crescente de condutividade elétrica: P, Ag e Sb. 
Explique o raciocínio utilizado. 

7.47 Para cada u.m dos seguintes pares, qual elemento terá o 
maior caráter nletálico: (a) Li ou Be; (b) Li ou Na; (c) Sn 
ou P; (d) AI ou B? 

7.48 (a) Quais informações des te capítulo você pode citar 
para sustentar o prognóstico de que o caráter metálico 
dos elementos do grupo SA aumentará com o aumento 
do número atômico? (b) Caráter não-metálico é o opos· 
to de caráter metálico-o caráter não-n1etálico diminui 
à medida que o caráter metálico aumenta. Ordene os 
seguintes elementos em orden1 crescente de caráter 
não-metálico: Se, Ag, Sn, P e C. 

7.49 Verifique se cada uni dos seguintes óxidos é iônico ou 
molecular: 502, MgO, 40, P20 s- Y20 31 N 20 e Xe03• 

Explique as razões para suas escolhas. 
7.50 Quando os óxidos metálicos reagem con1 água, o oxigê

nio geralmente se transforma em íon hidróxido, separa
do do metal. Por outro lado, quando óxidos não-metáli· 

Tendê ncias de grupo dos metais e não-metais 

7.55 Compare os elementos sódio e magnésio com respeito 
às seguintes propriedades: (a) configuração eletrônica; 
(b) carga iônica mais comum; (c) primeira energia de 
ionização; (d) raio atômico. Explique as diferenças en· 
tre os dois elementos. 

7.56 (a) Compare as configurações eletrônicas e os raios atô
micos (veja Figura 7.5) do rubídio e da prata. Em que 
aspectos suas configurações eletrônicas são análogas? 
Calcule a diferença de raios enh:e os dois elen1entos. 
(b) Como o rubídio, a prata é mais comumente encon· 
trada como o ion 1+, Ag' . No entanto, a prata é muito 
menos reativa. Explique essas observações. 

7.57 (a) Por que o cálcio é geralmente mais reativo que o 
magnésio? (b) Por que o cálcio é normalmente menos 
reativo que o potássio? 

7.58 (a) Por que o césio é mais reativo mediante água que o 
lítio? (b) Um dos metais alcalinos reage com oxigênio 
para formar uma substância sólida branca. Quando 
essa substância é dissolvida em água, a solução dá um 
teste positivo para peróxido de hidrogênio, H20 2• Quan
do a solução é testada em um bico de gás, uma chama vier 
leta é produzida. Qual é a provável identidade do metal? 
(c) Escreva uma equação quimica balanceada para a rea
ção da substância branca com água. 

7.59 Escreva uma equação balanceada para a reação que 
ocorre em cada um dos seguintes casos: (a) Potássio 
metálico queima-se em uma a tmosfera de gás cloro. 
(b) Óxido de estrôncio é adicionado à água. (c) Uma su· 
perffcie não-oxidada de titio metálico é exposta ao gás 
oxigênio. (d) Sódio metálico reage com enxofre fundido. 

7.60 Escreva uma equação balanceada para a reação que 
ocorre em cada um dos seguintes casos: (a) potássio 
é adicionado à água. (b) Bário é adicionado à água. 

cos reage1n com água, o oxigênio acaba como parte da 
espécie não-metálica. (Por exemplo, na reação de C02 
com água, o oxigênio permanece com o carbono em 
fizC03.) (a) Dê dois exemplos de metais e dois de 
não-metais que sustentem essas generalizações; (b) 
Qual a conexão existente entre esse comporta1nento 
contrastante de óxidos metálicos e não-metálicos e as 
energias de ionização? 

7.51 (a) O que significam os termos óxido ácido e óxido bási
co? (b) Como podemos prever se um óxido será ácido 
ou básico com base em sua composição? 

7.52 Ordene os seguintes óxidos em orden1 crescente de aci
dez: C02, CaO, Al20 :v SO:v Si02 e P20 5• 

7.53 Escreva equações balanceadas para as segiúntes rea· 
ções: (a) óxido de bário com água; (b) óxido de ferro(Il) 
com ácido perclórico; e) trióxido de enxofre com água; 
(d) dióxido de carbono com hidróxido de sódio aquoso. 

7.54 Escreva equações balanceadas para as seguintes rea· 
ções: (a) óxido de potássio co111 água; (b) trióxido de 
difósforo con1 água; (c) óxido de cron1o(III) com ácido 
clorídrico di.luído; (d) dióxido de selênio com hidróxi· 
do de potássio aquoso. 

c) Lítio é aquecido em nitrogênio, formando .nitrito de 
lítio. (d) Magnésio quein1a-se en1 oxigênio. 

7.61 Use as configurações eletrônicas para explicar por que 
o hidrogênio exibe propriedades similares às de Li e P. 

7.62 (a) Como descrito na Seção 7.7, os metais alcalinos rea
gem com hidrogênio para formar hidretos e reagem 
com halogênios - por exemplo, flúor - para formar 
haletos. Compare os papéis do hidrogênio e do halogê
nio nessas reações. E1n que sentido as formas dos pro· 
dutos do hidrogênio e do halogênio são similares? 
(b) Escreva equações balanceadas para a reação do 
fl úor com cálcio e para a reação do hidrogênio com o 
cálcio. Quais são as similaridades entre os produtos 
dessas reações? 

7.63 Compare os elementos flúor e cloro em relação às se
guintes propriedades: (a) configuração eletrônica; 
(b) carga iônica mais comum; (e) primeira energia de 
ionização; (d) reatividade à água; (e) afinidade eletrõni· 
ca; (0 raio atômico. Explique as diferenças entre os dois 
elementos. 

7.64 Pouco se sabe sobre as propriedades do astato, At, por 
causa de sua raridade e alta radioatividade. Entretanto, 
é possível fazermos várias suposições a respeito de 
suas propriedades. (a) Você espera que o elemento seja 
um gás, um liquido ou um sólido à temperatura am· 
biente? EX"plique. (b) Qual é a fórmula química do co1n· 
posto que ele forma com Na? 

7.65 Até n1eados dos anos 60 os elementos do grupo 8A 
eram chamados gases inertes. Por que esse nome foi 
dado? Por que ele é inapropriado? 

7.66 (a) Explique a tendência nas reatividades dos gases no
bres com o flúor. (b) Por que não há um padrão compa· 
rativo de reatividade com o cloro? 
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7.67 Escreva uma equação balanceada para a reação que 
ocorre en1 cada um dos seguintes casos: (a) Ozônjo se 
decompõe em dioxigênio. (b ) Xenônio reage com 
flúor. (Escreva três equações diferentes.) (c) Enxofre 
reage con1 gás de hidrogênio. (d) Fli.'ior reage com 
, 
agua. 

7.68 Escreva uma equação balanceada para a reação que 
ocorre em cad a um dos seguintes casos: (a) Cloro reage 
com água. (b) Bário metálico é aquecido em uma atmos
fera de gás hidrogênio. e) Lítio reage com enxofre. (d) 
Flúor reage com magnésio metálico. 

Exercícios a d icionais 

7.71 

7.72 

7.73 

7.74 

7.75 

7.76 

7.77 

7.78 

7.79 

Considere os elementos estáveis até o bismuto (Z = 83). 
Em quantas instâncias as massas a tôn1icas dos elemen
tos estão em ordem inversa dos números atômicos? 
Qual é a explicação para esses casos? 
En1 1871, Mendeleev descobriu a existência de um ele
mento que ele chamou de eka-alun1ínio, o qual teria as 
seguintes propriedades: massa atômica de cerca de 68 11, 

densidade de cerca de 5,9 g/ cm3
, baixo ponto de fusão, 

alto ponto de ebulição e óxido com estequion1etria 
M20 3• (a) Em 1875, o elemento previsto por Mendeleev 
foi descoberto. Por qual nome esse elemento é conheci
do? (b) Use uma referência como o CRC Hnndbook of 
Che111 ist ry n11d Physics ou Web Elemen ts.com para confe
rir a precisão das previsões de Mendeleev. 
Os átomos e ions Na, Mg +, At2

• e Si:i+ são isoeletrônicos. 
(a) Para qual des tes a carga nuclear efetiva que atua so
bre o elétron mais externo será a menor? (b) Para qual 
e la será a maior? (e) De que m.od o as informações na Ta
bela 7.2 sustentam sua resposta? 
(a) Se os e létro ns internos fossem totalmente eficientes 
em blindar os elétrons de valência e os elétrons de va
lência não se blindassern mutuamente, qual seria a car
ga nuclear efetiva atuando sobre o elétron d e valência 
do P? (b) Cálculos detalhados indicam que a carga nu
clear efetiva é de 5,6+ para os elétrons 3s e de 4,9+ para os 
elétrons 3p. Por que os valores para os elétrons de 3s e de 
3p são diferentes? e) Se você remover um único elétron de 
um átomo de P, de qual orbita 1 ele sairá? Explique. 
Ao passarmos os olhos por um período da tabela perió
dica, por que os tamanhos dos e lementos de trans ição 
mudarn mais gradualmente que aqueles d os elementos 
representativos? 
Baseado nas informações da Figura 7.5, determine as 
distâncias de ligação em (a) MoF~ (b) SF~ e) OF. 
É possível produzir compostos da forma GeClH3, 
GeCl2H2 e GeCl3H. Que valores você espera para os 
comprimentos d e ligação Ge - H e Ge - CI nesses 
compostos? 
Praticamente toda a massa de um átomo está no núcleo, 
que tem um raio muito pequeno. Quando átomos se 
ju11tam (por exemplo, dois á tomos de flúor em F2), por 
que a distância que separa os núcleos é tão maior que os 
raios dos núcleos? 
Observe, a partir da seguinte tabela, que o aumento no 
raio atômico ao passarmos de Zr para Hf é menor que 
ao passarmos de Y para La. Sugira uma explicação para 
esse efeito. 

7.69 (a) Qual você esperaria ser melhor condutor de eletrici
dade, telúrio ou iodo? (b) Como uma molécula de enxo
fre (em sua forma mais comum à temperatura ambiente) 
se diferencia de uma molécula de oxigênio? c) Por que o 
cloro é geraln1ente mais reativo que o bromo? 

7.70 (a) O enxofre reage com flúor sob condições apropria
das para formar SF4(g). Escreva uma equação química 
balanceada para a reação. (b) Quais são as fórmulas e 
nomes dos alótropos do oxigênio? c) Por que não seria 
aconselhável armazenar gás flúor em um recipiente de 
vidro de sílica (formado principalmente de Sí02)? 

7.80 

[7.81] 

7.82 

• Raios atômicos (A) 

Se 1,44 Ti 1,36 
y l,62 Zr l,48 

La 1,69 Hf 1,50 

Explique a variação nas energias de ionização do carbo
no, como mostrado no seguinte gráfico: 

Energias de ionização do carbono 
50.000 ...--------------. 
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!.... 30.000 
o 
E ...... 
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Número d e ionização 

Os raios atômico e iônico (2+) para o cálcio e para o zin
co estão relacionados a seguir: 

Raios (Á) 

Ca 1,74 

Zn 1,31 
0,99 
0,74 

(a) Explique a razão de o raio iônico em cada caso ser 
n\enor que o raio atômico. (b) Por que o raio atômico do 
cálcio é maior que o do zinco? (c) Sugira uma razão 
para a diferença nos raios iônicos ser bem menor que a 
diferença nos raios a tô n1 icos. 
QuaJ é a rei.ação entre a energia de ionização de um 
ânion com uma carga 1-como o F e a afinidade eletrô
nica do átomo neutro, F? 
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7.83 Você concorda com a seguinte afirmativa: 'Um valor ne
gativo para a afinidade eletrônica de um átomo ocorre 
quando os elétrons externos blindam, do núcleo, apenas 
incompletamente uns aos outros?' Caso contrário, modi
fique-a para tomá-la ntais correta sob seu ponto de vista. 
Aplique a afirmativa como foi dada ou sua afirmativa al
terada para explicar por que a afinidade eletrônica do 
bromo é - 325 kJ I mol e a do seu vizinho Kr é > O. 

7.84 Utilize a configuração eletrônica de quadrículas para 
ilustrar o que acontece quando um átomo de oxigênio 
ganha dois elétrons. Por que é extremamente difícil adi
cionar um terceiro elétron ao átomo? 

17.851 Use as configurações eletrônicas para explicar as se
guintes observações: (a) a prin1eira energia de ioniza
ção do fósforo é maior que a do enxofre. (b) A afinidade 
eletrônica do nitrogênio é rnenor (menos negativa) que 
a do carbono e a do oxigênio. (e) A segunda energia de 
ionização do oxigênio é maior que a do flúor. (d ) A ter
ceira energia de ionização do manganês é maior que a 
do cron10 e a do ferro. 

7.86 A seguinte tabela fon1ece as afinidades eletrônicas, em 
kj I mol, para os metais do grupo 1 B e do grupo 26: 

Cu Zn 
- 119 >0 
Ag Cd 

-126 >0 
Au Hg 

-223 >0 

(a) Por que as afinidades eletrônicas dos elementos do 
grupo 2B são maiores que zero? (b) Por que as afinida
des eletrônicas dos elementos do grupo 1 B tomam-se 
mais negativas quando descemos no grupo? (Dica: exa
mine a tendência das afinidades eletrônicas de outros 
grupos ao descermos na tabela periódica.) 

7.87 O hidrogênio é um elemento incomun1 porque se com
porta algurnas vezes como os metais alcalinos e outras 
vezes con10 un1 não-metal. Suas propriedades podern 
ser explicadas cm parte por sua configuração eletrônica 
e pelos valores para sua energia de ionização e afinida
de eletrônica. (a) Explique por que a afinidade eletrôni
ca do hidrogênio é mais próxirna dos valores para os 
elementos alcalinos do que para os halogênios. (b) A se
guinte afirmativa é correta? 'O hidrogênio tem o menor 
raio atômico covalente entre quaisquer elementos que 
formem compostos químicos.?' Caso contrário, corri
ja-a. Caso esteja correta, explique-a em termos de confi
guração eletrônica. (e) Explique por que a energia de 
ionização do hidrogênio é mais próxima dos valores 
para os halogênios do que para os metais alcalinos. 

[7.88) A primeira energia de ionização da molécula de oxigê
nio é a necessária para o seguinte processo: 

0 2(g) 0 2.(g) +e-
A energia necessária para esse processo é de 1.175 
kj I mol, bem similar à primeira energia de ioniz.ação do Xe. 
Você esperava que 002 reagisse com F2? Caso sua resposta 
seja sim, sugira um produto ou produtos para essa reação. 

7.89 Baseado na leitura deste capítulo, organize as seguin
tes espécies em orden1 crescente de ponto de fusão: K, 

Brv Mg e 0 1. Explique os fatores que determinaram essa 
ordem. 

7.90 Use as a finidades eletrônicas, as energias de ionização e 
as cargas nucleares dos á tomos para explicar as seguin
tes comparações: (a) Htio forma Li20 com o oxigênio, 
LiF com flúor. (b) O flúor tem menor raio atômico que 
oxigênio. (e) O flúor é um não-metal mais reativo que o . . . oXJgen10. 

[7.91] H á determinadas similaridades nas propriedades exis
tentes entre o primeiro membro de qualquer família pe
riódica e o elemento locali1.ado abaixo dele à direita na 
tabela periódica. Por exemplo, em alguns casos o Li se 
assemelha ao Mg, o Bc se assemelha ao Ai, e assim por 
diante. Essa observação é chamada relação diagonal 
Usando o que aprendemos neste capítulo, dê uma ex
plicação possível para essa relação. 

[7.92) Os elementos na base dos grupos 1A,2A, 6A, 7 A e 8A
Fr, Ra, Po, Ate Rn - são todos reativos. Como resulta
do, menos se sabe sobre suas propriedades físicas e qui
n1icas do que dos elen1entos acima deles. Baseado no 
que aprendemos neste capítu lo, qual desses cinco ele
mentos você esperaria (a) ter o caráter menos metálico 
(isto é, o mais não-metálico); (b) ter o menor caráter me
tálico (isto é, o mais não-metálico); (c) ter a maior pri
meira energia de ioni1.ação;. (d) ter a menor primeira 
energia de ionização; (e) ter a maior (mais negativa) afi
nidade eletrônica; (f) ter o maior raio atômico; (g) se as
semelhar menos em aparência ao elemento imediatam 
ente acima dele; (h) ter o ponto de fusão mais alto; (i) rea
gir mais exotermicamente com a água? 

(7.93) Um historiador descobre um caderno do século XIX no 
qual fora1n anotadas algumas observações datadas de 
1822 sobre nma substância que se pensava ser um novo 
elemento. Aqui estão algumas das informações regis
tradas no caderno: dúctil, branco prateado, aparência 
metálica. Mais maleável que o chumbo. Não é atacado 
por água. Estável ao ar. Ponto de fusão: 153 °C. Densi
dade: 7,3g/cm1

• Condutividade elétrica: 20o/o da do co
bre. Dure1,a: cerca de 1°/o da dureza do ferro. Quando 
4,20 g dessa substância desconhecida são aquecidos em 
um excesso de oxigênio, Formam·se 5,08 g de um sólido 
branco. O sólido poderia ser sublimado pelo aqueci
mento acima de 800 ''C. (a) Utilizando as infom1ações 
do texto e de um manual de química do tipo CRC Ha11d
úook of Cl11!111istry a11d Pltysics, e levando-se em conside
ração algumas variações nos números dos valores 
atuais, identifique o elemento apresentado; (b) escreva 
uma equação química balanceada para a reação com 
oxigênio; (c) julgando pela Figura 7.2, esse investigador 
do século XIX poderia ter sido o primeiro a descobrir 
esse novo elemento? 

(7. 94J Descobriu-se recentemente que muitos compostos orgâ
nicos que contêm cloro, incluindo as dioxinas, que se 
pensava ser inteiramente de origem sintética, são forma
dos por proct'SSOS naturais. Mais de 3 mil compostos or
gano-halogenados naturais, a maioria envolvendo cloro 
e bromo, são conhecidos. Esses compostos, nos quais o 
halogênio está Ligado ao carbono, são quase todos mate
riais não-iônicos. Por que esses materiais não são tipica
mente iônicos, como são os con1postos inorgânicos de 
halogênios mais abundantes encontrados na natureza? 



Exercícios cumulativos 

17.95) Moseley estabeleceu o conceito de número atômico es
tudando os rajos X emitidos pelos elementos. Os raios 
X emitidos por alguns dos elementos têm os seguintes 
comprimentos de onda: 

Elemento 

Ne 

Ca 
Zn 

Zr 

Sn 

Comprimento de onda (Á) 

14,610 

3,358 

1,-135 
0,786 

0,491 

(a) Calcule a freqüência, ri, dos raios X emitidos por cada 
um dos elementos, em l-Tz. (b) Usando um papel quadri
culado (ou programa de computador apropriado), assi
nale a raiz quadrada de t1 versus o nún1ero atômico do 
elemento. O que você observa no gráfico? (e) Explique 
como o gráfico do item (b) permitiu a Moseleydetermjnar 
a existência de elementos que ainda não tinham sido des
cobertos. (d) Use o resultado do item (b) para prever o 
comprimento de onda dos raios X emitidos pelo ferro. 
(e) Certo elemento emite raios X com comprimento de 
onda de 0,980 A. Que elemento você acha que é esse? 

(7.961 (a) Escreva a configuração eletrônica para o Li, e calcule 
a carga nuclear efetiva sofrida por seu elétron de valên
cia. (b) A energia de um elétron en1 um átomo ou íon 

monoeletrônico é igual a (- 2,18 x 10 18 J) ( ~:),onde zé 

a carga nuclear e 11 é o nún1ero quântico principal do 
elétron. Calcule a primeira energia de ionização do Li. 
(e) Compare o resultado de seu cálculo com o valor 
apresentado na Tabela 7.4 e explique a diferença. 
( d ) Qual valor para a carga nuclear efetiva fornece ova
lor correto para a energia de ionização? Isso está de 
acordo com sua explicação do item (c)? 

(7.971 Uma forma de se medir energias de ionização é a espec
troscopia íotoeletrônica (PES), uma técnica baseada no 
efeito fotoelétrico. G1D (Scç.lo 6.2) Na PES, a luz mono
cron1ótica é direcionada cm uma amostra, fazendo con1 
que os elétrons sejam emitidos. A energia cinética dos 
elétrons emitidos é medida. A diferença entre a energia 
dos fótons e a energia cinética dos elétrons corresponde 
à energia necessária para rcn1over os elétrons (isto é, à 
energia de ionização). Suponha que um experimento 
de PES seja realizado e que o vapor de mercúrio seja ir
radiado com luz ultravioleta de comprimento de onda 
de 58,4 nm. (a) Qual é a energia de um fóton dessa Juz, 
em e V? (b) Escreva uma equação que mostre o processo 
correspondente à primeíra energia de ionização do Hg. 
(e) A energia cinética dos elétrons emitidos é medida eé 
de 10,75 e V. Qua l é a pri1n.eira energia de ionização do 
1-lg, ern kJ/ mol?; (d) Com referência à Figura 7.10, de
termine qual dos haJogênios tem a primeira energia de 
ionização mais próxinia à do mercúrio. 

7.98 Considere a transferência de um elétron na fase gasosa 
de um átomo de sódio para um átomo de cloro: 

Na(g) + O(g) Na'(g) + Cr(g) 
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(a) Escreva esta reação como a soma de duas reações, uma 
que se relacione com a energia de ioni1ação e outra que se 
relacione com a afinidade eletrônica. (b) Use o resultado 
do item (a), as informações nt'Ste capítulo e a lei de Hess 
para c.1tcuJar a entalpia da reação anteriormente citada. 
A reação é exotérmica ou endotérmica? (c) A reação entre 
o sódio metálico e o gás cloro é altamente exotérmica e 
produz NaCJ(s), cuja estrutura foi abordada na Seção 26. 
Comente essa observação relacionada à entaJpia calcula
da para a reação na fase gasosa mencionada anteriormente. 

17.991 Quando o magnésio metálico é queimado ao ar (Figura 
3.6), dois produtos são obtidos. Um é o óxido de mag
nésio, MgO. O outro é o produto da reação do Mg com 
o nitrogênío molecular, nitrito de magnésio. Quando a 
água é adicionada ao nitrito de magnésio, ela reage 
para fonnar óxido de magnésio e gás de ainônia. (a) Com 
base na carga do íon nitrito (Tabela 2.5), determine a 
fórmula do nitrito de magnésio. (b) Escreva uma equa
ção balanceada para a reação do nitrito de magnésio 
con1 água. Qual é a força motriz para essa reação? 
(e) Em um experimento, um pedaço de fita de magné
sio é queimado em ar em um cadinho. A massa da mis
tura de MgO e nitrito de magnésio após a queima é de 
0,470 g. Quando a água é adícionada ao cadinho, mais 
uma reação ocorre, e o cadinho é aquecido para que se
que até o produto final ser de 0,-186 g de MgO. Qual era 
a porcentagem de n1assa de nitrito de magnésio na nus
tura obtida após a queima inicial? (d) O nitrito de mag
nésio pode também ser formado pela reação do metal 
com a amônia à alta temperatura. Escreva u1na equação 
balanceada para essa reação. Se 6,3 g de fita de Mg rea
gem com 2,57 g de NH3(g) e a reação se completa, qual 
componente é o reagente limitante? Qual a massa de 
H2(g) formada na reação? (e) A cntalpia padrão de for
mação do nitrito de magnésio sólido é-161,08 kJ / mor'. 
Calcule a variação da entalpia padrão para a reação en
tre o magnésio metálico e o gás amônia. 

7.100 (a) O comprimento da ligação Bi- Br experimental no 
tribrometo de bismuto, BiBr,, é de 2,63 Á. Com base 
nesse valor e nas informações da Figura 7.5, determme 
o raio otõ1nico de Bi. (b) O tribro1ncto de bismuto é 
solúvel en1 soluções ácidas. Ele é formado pelo trata
mento do óxido de bismuto(llT) sólido co1n ácido bro
mídrico aquoso. Escreva uma equação química balan
ceada para esta reação. (c) Enquanto o óxido de bismu
to(ll l) é solúvel em soluções ácidas, é insolúvel em 
soluções básicas como NaOH(aq). Com base nessas 
propriedades, o bismuto é considerado um elemento 
metólico, metalóide ou não-metálico? (d) O tratamento 
de bismuto com gás flúor forma BiF~. Utilize a configu
ração eletrônica do Bipara explicar a forinação de um 
composto com esta íormulação. (e) Enquanto é possível 
forn1ar Bif~ da ma11eíra descrita anteríormente, os pen
tahaletos de bisn1uto com os outros halogênios não são 
conhecidos. Explique por que o pentahaleto pode ser 
formado com flúor, mas não con1 os outros halogênios. 
De que forma o comportamento do bismuto se relaciona 
ao fato de o xenônio reagir com o flúor para formar 
compostos, mas não com os outros halogênios? 



Capítulo 

Conceitos básicos de 
ligação química 

obre a mesa da n1aioria dos restaurantes você pode 
encontrar duas substâncias brancas cristalinas: sal de cozinha e 
açúcar refinado. Apesar de suas similaridades na aparência, sal e 
açúcar são espécies de substâncias bem diferentes. Sal de cozinha 
é cloreto de sódio, NaCI, que consiste em íons sódio, Na•, e íons 
cloreto, a -. A estrutura é mantida unida pelas ah·ações entre íons 
com cargas de sinais contrários, qtLe podemos chamar de ligações 
iônicas. Por outro lado, o açúcar refinado não contém íons sob 
qualquer condição. Consiste em moléculas de sacarose, C12I-I220 11 , 

nas quais as atrações chamadas ligações covalentes mantêm os áto
mos unidos. Uma conseqüência da diferença da ligação no sal e 
no açúcar são seus diferentes comportamentos em água: o NaCl 
dissolve-se em água produzindo íons em solução (NaCI é um ele
trólito), enquanto a sacarose dissolve-se em água produzindo 
moléculas aquosas de C12H220 11 (a sacarose é um não-eletrólito). 
ca> (Seção -l.2) 

As propriedades das substâncias são determinadas en1 gran
de parte pelas ligações quínticas que mantêm seus átomos unidos. 
O que determina o tipo de ligação em cada substância e de que 
forma as características dessas ligações dão origem a diferentes 
propriedades físicas e químicas? Os segredos para responder à 
primeira pergunta são encontrados nas estruturas eletrônicas dos 
átomos envolvidos, que abordamos nos capítulos 6 e 7. Neste ca
pítulo e no próximo examinaremos as relações entre estrutura 
eletrônica, forças das ligações químicas e tipos de ligações quími
cas. Veremos também como as propriedades das substâncias 
iônicas e covalentes são originadas a partir das distribuições de 
carga eletrônica nos áton1os, íons e moléculas. 

8 .1 Ligações químicas, símbolos de Lewis 
e a regra do octeto 

Sempre que átomos ou íons estão muito ligados a outros, di
zemos que existe uma ligação química entre eles. Existem três ti
pos gerais de ligações químicas: iônica, covalente e metálica. 
A Figura 8.1 n1ostra exemplos de substâncias nas quais encontra
mos cada um desses tipos de forças atrativas. 

..,. O que está por vir ~ 

• Começamos com uma breve abordagem dos ti
pos de ligações químicas e íntroduzimos ossb11bo
los dt• Leu>is, uma forma de se mostrar os elétrons 
de valêncía em átomos e íons. 

• A ligação i611ica resulta da transferência quase 
completa de um ou mais elétrons de um átomo 
para outro. Estudaremos as energias de forma
ção de substâncias iônicas e descreveremos a 
energia de rede. 

• A ligação covalente envolve o compartilhamento 
de um ou mais pares de elétrons entre átomos, 
tantos quantos necessários para se atingir um 
octeto de elétrons ao redor de cada átomo. 

• A ele/ ro11egn1 h1idade é definida como a habilidade 
de um átomo em atrair elétrons para si em uma 
situação de ligação. Pares de elétrons serão ge
ralmente compartilhados de forma desigual en
tre átomos de eletronegatividade diferencíada, 
levando a ligações polares cot'tlle11/es. 

• As estruturas de moléculas ligadas de forma co
valente podem ser representadas pelas L'slr11tu
ras de Ltnuis, que são extensões dos símbolos de 
Lewís para átomos. 

• Cargas fon11ais podem ser atribuídas a átomos em 
moléculas, com a utilização de regras sinlples. 

• Pode acontecer de mais de uma estrutura de Le
wís equivalente poder ser desenhada para uma 
molécula ou íon pôliatômico. A estrutura real 
nesses casos é uma mistura de duas ou mais es
truturas de Le\\'is contribuintes, chamadas 
eslr11/11r11s de resso11â11cia. 

• Exct!çcies à regra do (}('htto incluem poucos casos 
nos quais há menos de oito elétrons nos orbitais 
de nível de valência. Em contraste, as estruturas 
de muitos compostos do terce.iro período e ele
mentos mais pesados podem ser mais bem des
cátas se supomos que as orbitais de nível de 
valência têm mais de um octeto de elétrons. 

• A força das ligações covalentes varia com o nú
mero de pares de elétrons compartilhados bern 
como coni outros fatores. Podemos usar os valo
res da e11/11lpia 111édia de ligação para estimar as 
entalpias de reação em casos cm que os dados 
termodinâmicos como calores de formação não 
estão disponíveiS. 
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O termo ligação iônica refere-se às forças eletrostáticas que existem entre 
íons de cargas de sinais contrários. Os íons devem ser formados a partir de 
átomos pela transferência de um ou mais elétrons de um átomo para outro. 
As substâncias iônicas geralmente são resuJtantes da interação de metais do 
lado esquerdo da tabela periódica com não-metais do lado direito (exclum
do-se os gases nobres, do grupo 8A). As ligações iônicas serão abordadas na 
Seção 8.2. 

Uma ligação covalente resulta do compartilhamento de e létrons entre 
dois átomos. Os exemplos mais familiares de ligação covalei1te são vistos nas 
interações entre elementos não-metálicos. Dedicaremos a maior parte deste 
capítuJo e do próximo descrevendo e ei1tendendo as ligações covalentes. 

As ligações metálicas são encontradas em metais como cobre, ferro e alu
mínio. Nesses metais cada átomo está ligado a vários átomos vizinhos. Os elé
trons Ligantes estão relativamente livres para mover-se pela estrutura 
tridimensional do metal. As ligações metálicas dão origem a tais propriedades 
metálicas como altas condutividades elétricas e brilho. Examinaremos essas Li
gações i10 CapítuJo 23. 

Símbolos de Lewis 
Os elétrons envolvidos em ligações químicas são os elétro11s de valência, os 

localizados no nível incompleto mais externo de um áton10. - (Seção 6.8) O 
químico americano G. N. Lewis {1875-1946) sugeriu uma maneira simples de 
mostrar os elétrons de valência dos átomos e seguir o rastro deles durante a 
formação da ligação, usando o que hoje conhecemos como símbolos de pontos 
de elétrons ou simplesmente símbolos de Lewis. O símbolo de Lewis para ttm 
elemei1to consiste do símbolo químico do elemento mais um ponto para cada 
elétron de valência. O enxofre, por exemplo, tem a configuração eletrônica 
[Ne]3s23p4

; logo, seu símbolo de Lewis mostra seis elétrons de valência: 

Os pontos são colocados nos quatro lados do símbolo atômico: acima, 
abaixo e dos lados esquerdo e direito. Cada lado pode acomodar até dois elé
trons. Todos os lados do símbolo são equivalentes; a colocação de dois elétrons 
em um lado e um elétron do outro é arbitrária. 

As configurações eletrônicas e os símbolos de Lewis para os e lementos 
representativos do segundo e terceiro períodos da tabela periódica estão mos
trados na Tabela 8.1. Observe que o número de elétrons de valência de qual
quer elemento é o mesmo do número do grupo do elemento na tabela 
periódica. Por exemplo, os símbolos químicos para o oxigênio e o enxofre, 
men1bros do grupo 6A, n1ostram seis pontos cada um. 

A regra do octeto 

Óxido de magnésio 

Dicromato de 
potássio 

(a) 

Enxofre 

Óxido de 
níquel(ll) 

Bromo Sacarose 

{b) 

Magnésio 

Ouio Cobre 

(e) 

Figura 8.1 Exemplos de 
substâncias nas quais as ligações 
(a) iônica, (b) covalente e 
(c) metálica são encontradas. 

Os átomos freqüentemente ganham, perdem ou co1npartilham seus elétrons para atingir o número de elétrons 
do gás nobre mais próximo deles na tabela periódica. Os gases nobres têm distribuições eletrônicas muito estáveis, 
como evidenciado por suas altas energias de ionização, baixas afinidades por elétrons adicionais e deficiência geral 
de reatividade química. - (Seção 7.8) Como tod.os os gases nobres (exceto o He), têm oito elétrons de valência, e 
muitos átomos sofrendo reações tan1bén1 terminam com oito elétrons de valência. Essa observação levou a uma nor
ma conhecida como regra do octeto: os áto111os tende111 n ganhar, perder 011 co111pnrtil/1nr elétrons até que eles estejn111 circun
dados por oito elétrons de valência. 

Um octeto de elétrons constitui-se de subníveis se p completos em um áto
mo. Em termos de súnbolos de Lewis, um octeto pode ser definido como qua
tro pares de elétrons de valência distribuídos ao redor do átomo, como na 
configuração para o [Ne] na Tabela 8.1. Existem muitas exceções à regra do oc
teto, mas ela fornece uma estrutura útil para introduzir muitos conceitos im-
portantes de ligação. 

ATIVIDADE 
Regra do octeto 
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TA BELA 8. 1 Símbolos de Lewis 

Elemento Configuração 
eletrônica 

Li [He]2s1 

Be [He]2s2 

B [He]2s22p1 

e [He]2s22p2 

N [He]2s22p3 

o [He]2s22p4 

F [HeJ2s22.ps 

Ne [Hej2s22.p6 

8.2 Ligação iônica 

FILME 
Formação do cloreto de sódio 

~ MODEL03-D 
~ '; Cloreto de sódio 

Figura 8.2 Reação entre sódio 
metálico e gás cloro para formar 
cloreto de sódio. (a) Um recipiente 
de gás cloro (à esquerda) e um 
recipiente de sódio metálico (à 
direita). (b) A formação do NaCI 
começa quando o sódio é 
adicionado ao cloro. (c) A reação 
alguns minutos mais tarde. Essa 
reação é fortemente exotérmica, 
líberando tanto calor quanto luz. 

Símbolo de Elemento Configuração Símbolo de 
Lewis eletrô nica Lewis 

Li· Na [Ne]3s1 Na· 

·Be· Mg [Ne]3s2 ·Mg· . 
(Ne]3s23p1 . 

·B. AJ ·AI· . 
[Ne]3s23p2 

. 
·Ç. Si ·~i . 

• 
[Ne)3s23p3 

. 
·N: p ·1.': . . 

[Ne]3s23p4 
. 

·o· s . s· . . . . . . .. 
[Ne]3s23p5 

.. 
. F: CJ . O: .. . . .. 

[Ne)3s23p6 
. . 

:Ne: Ar :Ar : .. . . 

Quando o sóctio metálico, Na(s), é colocado em contato com o gás cloro, 
Cl2(g), ocorre uma reação violenta (Figura 8.2). O produto dessa reação muito 
violenta é o cloreto de sódio, NaCl(s). 

Na(s) + -!- Cl2(g) ~ NaCJ(s) 

-

(a) 

• • 
• ·,. 

(b) 

m; = -410,9 kJ [8.1) 

(e) 

O cloreto de sóctio é composto de íons Na~ e ci-, arranjados em uma rede tridimensional regular, como mostra
do na Figura 8.3. 

A formação de Na+ a pa rtir de Na e de c1- a partir de C~ indica que o á ton10 de sódio perdeu um elétron e um 
átomo de cloro ganhou tun. A transferência de elétrons para formar íons de cargas opostas ocorre quando os áto
mos envolvidos ctiferem enormemente em suas atrações por elétrons . O NaCl é um composto iônico comum por-
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que consiste em um metal de baixa energia de ionização e um não-metal com 
alta afinidade por elétrons. - (Seções 7.4 e 7.5) Usando os símbolos de pon
tos de elétrons de Lewis (e um átomo de cloro em vez da molécuJa CL2), pode
mos representar essa reação como a seguir: 

Na· + · CI: - - Na+ + [:C __ .l:]\...J .. (8.2] 

A seta indica a transferência de um elétron do átomo de Na para um átoino 
de Cl. Cada ion tem u.m octeto de elétrons, o octeto no Na+ sendo os elétrons 
2s22p6 que estão abaixo do ú11ico elétron de valência 3s do átomo de Na. Colo
camos os colchetes ao redor do íon cloro para enfatizar q.ue os oito elétrons es
tão localizados exclusivamente no íon c1-. 

Energias envolvidas na formação da ligação iônica 
Como visto na Figura 8.2, a reação do sódio com o cloro é 11111ito exotérmica. 

Na realidade, a Equação 8.1 é a reação de formação de NaCl(s) a partir de seus 

Figura 8 .3 A estrutura cristalina 
do cloreto de sódio. Cada um dos 
íons de Na • é envolto por seis íons 
cr, e cada íon cr é envolto por 
seis íons Na+. 

elementos, portanto aqt1ela variação de entalpia para a reação é o ôH/ para NaCl(s). No Apêndice C vemos que o 
calor de formação de outras substâncias iônicas também é bastante negativo. Que fatores fazem com que a reação 
de formação de compostos iônicos seja tão exotérmica? 

Na Equação 8.2, representamos a formação de NaCI pela transferência de elétrons de Na para Cl. Entretanto, 
lembre-se de nossa abordagem sobre energias de ionização: a perda de elétrons por um átomo é sempre um pro
cesso endotérmico. - (Seção 7.-l) Remover um elétron de Na(g) para formar Na •(g) requer 496 kj /mo!. De manei
ra contrária, quando um não-metal ganha um elétron, o processo é geralmente exotérmico, como visto pelas 
afinidades eletrônicas negativas dos elen1entos. - (Seção 7.5) A adição de um elétron a Cl(g) libera 349 kJ/mol. 
Se a transferência de um elétron de um átomo para outro fosse o único fator na formação de uma ligação iônica, 
o processo total raramente seria exotérmico. Por exemplo, a remoção de um elétron de Na(g) e a adição a Cl(g) é 
um processo endotérmico que requer 496-349 = 147 k]/mol. Entretanto, isso propõe que os átomos de sódio e 
cloro estão infinitamente distantes um do o utro. 

A principal razão para os compostos iônicos serem estáveis é a atração entre os íons de cargas opostas. Essa 
atração mantém os íons unidos, Liberando energia e fazendo com que eles formem um arranjo ou rede como a mos
trada para NaCJ na Figura 8.3. Uma medida da quantidade de energia necessá
ria para a estabilização que se obtém quando íons de cargas opostas são 
agrupados em um sólido iônico é dada pela energia de rede. A energia de rede é 
n energia requerida para separar co111pleta111ente 1u11 n1ol de uni conzposto sólido iônico 
e111 íons gasosos. Para se ter uma i.déia do processo para NaCl, imagine que a es-

Q') ATIVIDADE 
~'; Lei de Coulomb 

trutura mostrada na Figura 8.3 expande-se de tal forma que as distâncias entre os íons aumente até que fiquem 
completamente separados. Esse processo requer 788 kJ / mol, que é o valor da energia de rede. 

NaCl(s) ~ Na+(g) + Cr(g) t:.H«-de = + 788 kJ /mo! (8.3) 

O processo oposto, portanto, a aproximação do Na(g) • e do Cl(g)- para formar NaCl(s), é altamente exotérmico 
(6H = - 788 kJ / mol). 

A Tabela 8.2 relaciona as energias de rede de NaCI e de outros compostos iônicos. Todas têm valores muito po
sitivos, indicando que os íons estão fortemente atraídos uns pelos outros nesses sólidos. A energia liberada pela 
atração entre os íons de cargas contrárias mais do que compensa a natureza endotém:iica das energias de ioniza
ção, tomando a formação de compostos iônicos um processo exotérmico. As fortes atrações também fazem com 
que a maioria dos materiais iônicos seja dura e quebradiça, com altos pontos de fusão. (O NaCl funde-se a 801 ºC.) 

O valor da energia de rede de um sólido depende das cargas dos íons, de seus tamanhos e de seus arranjos no 
sólido. Vimos no CapítuJo 5 (Seção 5.1) que a energia potencial da interação entre duas partículas carregadas é 
dada por: 

[8.4] 
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TABELA 8.2 Energias de rede para alguns compostos iônicos 

Composto Energia de rede (kJ/mol) Composto Energia de rede (kJ/mol) 

LiF 1.030 MgCl2 2.326 

LiCL 834 SrCl2 2.127 

Lil 730 
NaF 910 MgO 3.795 

NaCJ 788 CaO 3.414 

NaBr 732 SrO 3.217 

Nal 682 

KF 808 ScN 7.547 

KCI 701 

KBr 671 

CsCI 657 

CsT 600 

Nessa equação Q1 e Q2 são as cargas nas partículas, d é a distância entre seus centros e K é uma constante, 
8,99 x 109 J m/C2

• A Equação 8.4 indica que as interações d e atração entre dois íons com cargas de sinais contrários 
aumentam à medida que os módulos de suas cargas também aumentam e que a d istância en tre seus centros dimi
nui. Portanto, para deter111inado arranjo de íons, a energia de rede au1nenta à proporção que as cargas nos fons a111nenta111 e 
que seus raios dintin11e1n. A energia de rede depende basicamente das cargas iônicas, uma vez que os raios iônicos 
não variam dentro de uma faixa m uito larga. 

COMO FAZER 8.1 

Sem consuJtar a TabeJa 8.2, ordene os seguintes compostos iônicos en1 ordem crescente de energia de rede: NaF, Csl e 
CaO. 

Solução 
Análise: precisamos detern1inar como o móduJo da carga e a distância entre os centros iônicos afetam a energia de 
rede. 
Planejamento: usaremos a Equação 8.4 para responder a essa questão. 
Resolução:NaF consiste em íons Nat e F, Csl, de íonscs· e r e CaO, de íons Ca2

• e 0 2
- . Em virtude de o produto das 

cargas, Q1Q2, aparecer no numerador da Equação 8.4, a energia de rede aumentará drasticamente quando as cargas 
dos íons aumentar. Assim, espe.ran1os que a energia de rede do CaO, que tem ions 2+ e 2-, seja a maior das três. 
As cargas iônicas em NaF e en1 Csl são as mesmas. Como resuJtado, a diferença nas respectivas energias de rede de
penderá da diferença na distância entre os centros dos íons em seus cristais. Como os tamanhos dos ions aumenta à 
medida que descemos um grupo na tabela periódica (Seção 7.3), sabemos queCs+ é maior que Na+, e ré maior que F. 
Portanto, a distância entre os íonsNa •e F no Na·P será menor que a distância entre os ionses· e r noCsJ. Como conse
qüência, a energia de rede de NaF deve ser maior que a do CsJ. 

Conferência: a Tabela 8.2 confirma a orden1 das energias de rede como CsJ < NaF < CaO. 

PRATIQUE 
Qual substância você esperaria ter a maior energia de rede, AgCl, CuO ou CrN? 
Resposta: CrN 

Configurações eletrônicas de íons dos elementos representativos 
Começamos a considerar as configurações eletrônicas dos íons na Seção 7.4. À luz do exan1e das ligações iôni

cas, continuare1nos com essa discussão aqui. O estudo das energias envolvidas na formação da ligação iônica a ju
da a explicar a tendência que muitos íons possuem de adquirir configurações eletrônicas de gás nobre. Por 
exen1plo, o sódio perde rapidamente um elétron para formar Na 1, que tem a mesma configuração e letrônica do Ne: 

Na ls22s22p6Js1 = [Ne]3s1 

Na+ ls22s22p6 = [Ne] 
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Um olhar mais de perto Cálculo de energias de rede: ciclo de Born- Haber 

A energia de rede é um conceito útil porque ela se rela
ciona díretan1ente à estabiJidade de um sólido iônico. Infe
lizmente, a eneri,.Ya de rede não pode ser determinada 
diretao1ente por experimento. Ela pode, no entanto, ser cal
culada pela visualização da formação de um composto 
iônico como ocorre em uma série de etapas bem definidas. 
Podemos, então, usar a lei de Hess (Seção 5.6) para unires
$<1S etapas de modo a fornecer a energia de rede para o com
posto. Ao fazer isso, construímos um ciclo de Born- H aber, 
um ciclo terrn.oquimico ao qual foi dado esse nome em ho
n1enagen1 a d ois cientistas alemães, Max l3orn (1882-1970) e 
Fritz Haber (1868-1934), que o introduziram para analisar 
os fatores que contribuem para a estabilidade dos compos
tos iônicos. 

No ciclo Born-Haber para NaCI, consideramos a forma
ção de NaCl(s) a partir dos elementos Na(s) e Cli(g) por 
duas rotas diferentes, como mostrado na Figura 8.4. A varia
ção de entalpia para a rota direta (seta vermelha) é o calor 
de formação de NaCl(s). 

Na(s) + ! C12(g) NaCl(s) 

óHj[NaCl(s)) =-411 kJ [8.5) 

A rota indireta consiste em cinco etapas, mostradas pe
Jas setas verdes na Figura 8.4. Primeiro, geramos átomos 
gasosos de sódio pela vaporização do metal de sódio. De
pois, formamos átomos gasosos de cloro por quebra das li
gações nas moléculas de Cl2. As variações de entalpia para 
esses processos estão disponíveis para nós como entalpias 
de formação (Apêndice C}: 

Na(s) --+ Na(g) 

~ Cl2(g} O(g) 

õHJ[Na(g)] = 108 kJ 

&lf !Cl(g)] = 122 kJ 

[8.61 

[8.7] 

Ambos os processos são endotérmicos; necessita-se de 
energia para gerar sódio gasoSQ e átomos de cloro. 

Nas duas próximas etapas removemos o elétron de 
Na(g) para formar Na' (g) e, em seguida, adicionar o elétron 
a O(g) para formar Cr(g). As variações de entalpia para esses 
processos são iguais à prinJeira energia de ionização de Na, 
11(Na) e a afin.idade eletrônica de CI, indicadas como E(CI), 
respectivamente. <D> (Seçõe:, 7.-! 7.5) 

Na(g) Na '(g) +e- MI= 11(Na) = 496 kJ [8.8] 

Cl(g) +e- o -(g) óH = E(Cl} = -349 kJ [8.9) 

Finalmente, combinamos os fons gasosos de sódio e cloro 
para formar o cloreto de sódio sólido. Como esse processo é 
apenas o inverso da energia de rede (a quebra de um sólido 
cm íons gasosos), a variação d e entalpia é onegativo da ener
gia de rede, a quantidade que queremos determinar: 

Na' (g) + Cr(g) --+ NaCl(s) MI = - AH,..ie = ? (8.1 O] 

E(CI) 

1, ( Na) 
Na"' (g) + Cl- (g) 

>. 
1 
1 
1 

Na(g) + Cl(g) 
1 
1 

1 1 

tTi 1 

(g)] - 1 

Na(g) + ~ Cl2(g) 
_, 
~ 1 

o;s. ' C> 

o.. 
(g)] 1 Na(s) + 2CJ2(g) 

,,, 
... ,,, 
o.. ,,, 
o.. ..,, 
z 
C> ' 

• ô.Hf [NaCl(s)l 
o 

NaCI(s) 
• 

Figura 8.4 Um ciclo d e Born- Haber mostra as relações 
energéticas na formação de sólidos íônicos a partir dos 
elementos. A entalpia d e formação de NaCl(s) a partir do 
sódio e cloro elementar (Equação 8.5) é igual à soma das 
energias de várias etapas individuais (equações 8.6 a 8.1 O) 
pela lei d e Hess. 

A soma das cinco e ta fas na rota indireta nos fornece 
NaO(s) a partir de Na(s) e ~~(g). Dessa forma, a partir da le.i 
de Hess, saben1os que a soma das variações de entalpia para 
essas cinco etapas é igual à da rota direta, indicada pela seta 
vermelha, Equação 8.5: 

AH/[NaCl(s)) = AH/[Na(g)] + AH/[Cl(g)) 

+ /1(Na) + E(CI) - AH....i. 
~11 kJ = 108 kJ + 122 kJ + 496 kJ - 349 kJ - MI~. 

Resolvendo para Afl....i.: 

L\H.._.J. = 108 kJ + 122 kJ + 496 kJ -349 kJ + 411 kJ 
= 788 kJ 

Assim, a energia de rede para NaO é 788 kJ / n1ol. 

Mesmo que a energia de rede aumente com o aumento da carga iônica, nunca encontraremos compostos iôni
cos que contenham íons Na2

' . O segundo elétron a ser removido teria de vir de um nível mais interno do á tomo de 
sódio, que requer uma quantidade milito grande de energia. GD (Seção 7.-l) O aumento na energia de rede não é 
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suficiente para compensar a energia necessária à remoção de um elétron de nível mais interno. Assim, o sódio e os 
outros elementos metálicos do grupo lA são encontrados em substâncias iônicas apenas como íons 1 +. 

Similarmente, a adição de e létrons aos não-1netais é exotérmica OLt apenas ligeiramente endotérmica desde que 
os elétrons sejam adicionados ao nível de valência. J'ortanto, um átomo de CI recebe facilmente um elétron para 
formar cr, que tem a mesma configuração eletrônica do Ar: 

CI ls22s22p63s23p5 = [Ne ]3s23p ~ 

Cr ls22s22p63s23pi. = [Ne)3s2Jp" =[Ar] 

Um segundo elétron teria de ser adicionado ao próximo maior nível do átomo de C I, energeticamente muito 
desfavorável. Conseqüentemente, nunca observamos íons ct2-em compostos iônicos. 

Usando esses conceitos, esperamos que os compostos iônicos dos metais representativos dos grupos IA, 2A e 
3A contenham cátions com cargas 1+,2+ e 3+, respectivamente. De modo similar, os compostos iônicos de não-me
tais dos grupos SA, 6A e 7 A geralmente contêm ânions de cargas 3-, 2-e 1-, respectivamente. Encontraremos muito 
raramente compostos iônicos de não-1netais do grupo 4A (C, Si e Ge). Os elementos mais pesados do grupo 4A (Sn 
e Pb) são metais e encontrados normalmente comocátions 2+ em compostos iônicos: Sn 2

+ e Pb2 
... O comportamento 

está consistente com o aumento do caráter metálico observado quando descemos un1a coluna da tabela periódica. 
_, (Seção 7.6) 

, 

COMO FAZER 8.2 

Determine o íon nom1almente formado para os seguintes átomos: (a) Sr; (b) S; (c) AI. 

Solução 

Em cada caso podemos usar as posições dos elen1entos na tabela periódica para supor se haverá formação de um cátion 
ou de um ânion. Podemos usar a configuração eletrônica pa-ra determinar o íon que é mais provável de ser formado. 
(a) O estrôncio é um n1etal do grupo 2A e, portanto, formará um cátion. Sua configuração eletrônica é [Kr]Ss2

; logo, es
peramos que os dois e létrons de valência possam ser perdidos com facilidade para fornecer o íon Sr2

+. (b) O enxofre é 
um não-metal do grupo 6A e, portanto, tende a ser enconrrado como ãnion. Sua configuração eletrônica ([Ne)3s23J14

) 

tem dois elétrons a menos que a configuração de gás nobre. Esperamos, assim, que o enxofre tenda a formar íons 52-'. 
(c) O alumínio é un1 metal do grupo 3A. Conseqüentemente esperamos que eJe forme íons AJ3•. 

PRATIQUE 

Determine as cargas nos íons formados após a reação do magnésio com o nitrogênio. 

Resposta: Mg2
• e N~ 

lons de metais de transição 
Como as energias de ionização aumentam de forma rápida para cada elétron removido sucessivamente, as 

energias de rede dos compostos iônicos são em gera l grandes o suficiente para compensar apenas a perda de até 
três elétrons dos átomos. Naturalmente, encontramos cátions com cargas 1+, 2+ ou 3+ em compostos iônicos. 
Entretanto, muitos metais de transição têm mais de três elétrons além do cerne de gás nobre. A prata, por exemplo, tem 
configuração eletrônica [Kr)4s10Ss1

• Os metais do grupo 1 B (Cu, Ag, Au) geralmente são encontrados como íons 1 + 
(como em CuBr e AgCl). Ao formar Ag~, o elétron de 5s é perdido, deixando um subnivel 4d totalmente preenchi
do. Coo10 nesse exemplo, os metais de transição quase sempre não formam íons com configurações de gás nobre. 
A regra do octeto, apesar de úti l, é claramente lin1jtada em seu alcance. 

Lembre-se da discussão na Seção 7.4 de que quando um fon positivo é formado a partir de um átomo, os elé
trons são sempre perdidos d.o subnivel com o ma ior valor de n. Portanto, no fon11nr íons, os 111etnis de trnnsiçiio perden1 
pri1neiro os elét ro11s s do nível de valência, en1 seguida, tantos elétrons d quantos necessários pnrn atingir n carga do íon. Con
sideremos o Fe, com a configuração eletrônica [Ar]3tf4s2

• Ao formar o íon Fe2
• , os dois elétrons 4s são perdidos, le

vando a uma configuração eletrônica [Ar]3d6. A remoção de un1 elétron adicional fornece o íon Fe:i., cuja configura
ção eletrônica é [Ar]3d5

• 
, 
lons poliatômicos 

Vamos reconsiderar rapidamente as tabelas 2.4 e 2.5, que relacionam os íons comuns. - (Seção 2.8) Vários cá
tio.ns e muitos ânionscomunssão poliatômi.cos. Os exemplos incluem oíon amônio, NH4· , eo íon carbonato, C03

1
- . 

Nos íons poliatô1nicos dois ou mais átomos estão ligados predominantemente por ligações covalentes. Eles for-
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mam um grupo estável que possui carga positiva ou negativa. Examinaremos 
as forças das ligações covalentes nesses íons no Capítulo 9. No momento, pre
cisamos entender apenas que o grupo de átomos de forma geral age como wna 
espécie carregada na formação de um composto iônico com um íon de carga 
oposta. 

Substâncias iônicas possuem várias propriedades características. Normalmente são substâncias quebradiças 
com altos pontos de fusão. Em geral são cristalinas, significando que os sólidos têm superfícies planas que fazem 

Elé tron ângulos característicos entre si. Cristais iônicos freqüentemente podem ser di-
c(' vididos, isto é, quebram-se de maneira regular em superfícies planas. Essas 

Atra ,;o /Y~ car~cterís~cas r.esultai;i .das forças el~tr~státicas que mantêm os í?ns em ar-
ç / Núcleo ran10 tr1dimens1onal r1gido e bem-def.uudo, como o mostrado 11a Figura 8.3. 

0 Repulsão 0 A grande maioria das substâncias químicas não tem as características de "-. l / materiais iônicos. Muitas das substâncias com as quais temos contato em nos-
" / so dia-a-dia, co1no a água, tendeni a ser gases, líquidos ou sólidos com baixos 

() pontos de fusão. Muitas, como a gasolina, vaporizam-se rapidan1e11te. Outras são 

(a) 

(b) 

Figura 8.5 (a) Atrações e 
repulsões entre elétrons e núcleos 
na molécula de hidrogênio. 
(b) Distribuição eletrônica na 
molécula de H2. A concentração de 
densidade eletrônica entre os 
núcleos leva a uma força de 
atração líquida que constitui a 
ligação covalente que mantém a 
molécula unida. 

maleáveis nas formas sólidas - por exemplo, sacolas plásticas e parafina. 
Para a grande classe de substâncias químicas que não se comportam como 

substâncias iônicas, precisamos de um modelo diferente para a ligação quími
ca entre os átomos. G. N. Lewis inferiu que os átomos poderiam adquirir uma 
configuração eletrônica de gás nobre pelo compartilhamento de elétrons com 
outros átomos. Como observamos na Seção 8.1, uma ligação química formada 
desse niodo é chamada ligação covalente. 

A molécula de hidrogênio, H 2, fornece o exemplo mais simples possível de 
ligação covalente. Quando dois átomos de hidrogênio estão próximos o su6-
ciente um do outro, ocorrem interações eletrostáticas entre eles. Os dois nú
cleos carregados positivan1ente repelem-se mutuamente, assim como os dois 
elétrons carregados negativamente, enquanto o núcleo e os elétrons atraem 
um ao outro, como niostrado na FigtLra 8.5 (a). Para que a n1olécuJa H2 exjsta 
como entidade estável, as forças atrativas devem exceder as forças repulsivas. 
Mas por que isso? 

Usando os métodos de mecâni.ca quântica semelhai1tes aos empregados 
para os átomos GCD (Seção 6.5), é possível calcular a distribuição de densidade 
eletrônica nas moléculas. Esse tipo de cálculo para ~ mostra que as atrações 
entre os núcleos e os elétrons fazem com que a densidade eletrônica concen
tre-se entre os núcleos, como mostrado na Figura 8.5 (b). Como conseqüência, 
o balanço das interações eletrostáticas é de atração. Assim, os átomos no ~ 

são mantidos juntos, principalmente porque os dois núcleos são atraídos eletrostaticamente pela concentração de 
cargas negativas entre eles. Em suma, o par de elétrons compartilhado em qualquer ligação covalente atua como 
uma espécie de 'cola ' para unir os átomos, como na molécula de H 2• 

Estruturas de Lewis 
A formação de ligações covalentes pode ser representada usando os símbolos de Lewis para os átomos consti

tuintes. A formação da molécula de H 2 a partir de dois á.tomos de H pode ser representada como: 

H · + ·H --+~ 

Desse modo, cada átomo de hidrogênio adquire um segtmdo elétron, atingindo a configuração estável de dois 
elétrons do hélio. 

A formação de uma ligação entre dois átomos de cloro para dar uma molécula de Clz pode ser representada de 
modo similar: 

. . . . . . . . 
:Cl · + ·CJ: - -+ :CJ: Cl : 

• • • • • • • • 
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Pelo compartill1amento do par de elétrons ligante, cada átomo de cloro tem oito elétrons (um octeto) no nível 
de valência. Atingindo, assim, a configuração eletrônica de gás nobre do argônio. 

As estruturas a1ostradas aqui para H2 e Cl2 são chamadas estruturas de Lewis (ou estruturas de pontos de elé
trons de Lewis). Ao escrever as estruturas de Lewis, geralmente mostramos cada par de elétrons compartiU1ado 
entre os átomos como um traço e os pares de elétrons não compartilllados como pares de pontos. Escrevendo dessa 
forma, as estruturas de Lewis para H2 e C~ são mostradas como a seguir: 

. . . . 
H-H :Çl-Ç_I: 

Para os não-metais, o número de elétrons de valência em um átomo neutro é o mesmo do número do grupo. 
Podemos, pois, prever que os elementos da coluna 7 A, como o F, forn1ariam un1a ligação covalente para atingir um 
octeto; os elementos de 6A, como O, formariam duas Ugações covalentes; os elementos de SA, como o N, formariam 
três ligações covalentes; e os elementos de 4A, como C, formariam quatro ligações covalentes. Essas previsões são 
confirmadas em muitos compostos. Por exemplo, considere os compostos mais simples do hidrogênio com 
não-metais do segundo período da tabela periódica: 

. . 
H-F: .. 

. . 
H-0: 

1 
H 

.. 
H-N-H 

1 
H 

H 
1 

H-C-H 
1 

H 

Assim, o modelo de Le\vis tem êxito em explicar as composições de mujtos compostos de não-metais, nos 
quais as ligações covalentes predorninam. 

COMO FAZER 8 .3 

Dados os símbolos de Lewis para os elementos nitrogênio e flúor mostrados na Tabela 8.1, determine a fórmula do com
posto binário estável formado pela reação do nitrogênio com o flúor e desenhe a correspondente estrutura de Lewis. 

Solução 

Análise: os símbolos de Lewis para o nitrogênio e flúor na Tabela 8.1 revelam que o nitrogênio tem cinco elétrons no 
nível de valência e o flúor ten1 sete. 

Planejamento: precisamos encontrar uma combinação de dois elementos que resultam em um octeto de elétrons ao 
redor de cada átomo no composto. O nitrogênio necessita de três elétrons adicionais para con1pletar seu octeto, en
quanto o flúor necessita de apenas um. O compartilhamento de um par de elétrons entre os dois átomos resultaria em 
Ulll octeto de e létrons para o flúor. 

Resolução: o nitrogênio ten1 de con1partill1ar um par de elétrons com três átomos de flúor para completar seu octeto. 
Assim, a estrutura de Lewis para o composto resultante, NF31 é como a seguir: 

. . . . . . 
· F·N·F· . . . . . . . . . . 

·F. . . .. 

. . .. . . 
:F-N-F: .. .. .. 

1 . . 
·F. . . .. 

Conferência: cada par de elétrons compartilhado é representado por uma linha. Cada um dos três átomos de flúor e o 
átomo central de nitrogênio tem um octeto de elétrons. 

PRATIQUE 

Compare os símbolos de Lewis para o neônio com a estrutura de Lewis para o metano, CH,. Qual a principal seme
lhança entre as distribuições dos elétrons ao redor do áton10 de neônio e de carbono? Em que importante aspecto elas 
são diferentes? 

Resposta: an1bos os átomos têm um octeto de elétrons ao redor deles. Entretanto, os elétrons ao redor do neônio são 
pares de elétrons não compartilhados, enquanto aqueles ao redor do carbono estão compartilhados com os quatro 
áto.mos de hidrogênio. 

Ligações múltiplas 
O compartilhamento de um par de elétron$ constitui uma ligação covalente simples, geralmente chamada 

ligação simples. Em muitas moléculas, os átomos atiJ1gem os octetos pelo compartilharnento de mais de um par 
de elétrons entre eles. Quando dois pares de elétrons são compartilliados, dois traços são desenhados, represen
tando un1a ligação dupla. No dióxido de carbono, por exemplo, as ligações ocorre111entre o carbono, que tem qua
tro elétrons no nível de valência, e o oxigênio, que tem seis: 
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:ó: + ·C· + :ó: --+ õ::c::õ . . . . . . . (ou Q=C=Q) 

Como o diagrama mostra, cada oxigênjo atinge um octeto de elétrons compartilhando dois pares de elétrons 
com o carbono. O carbono, por outro lado, atinge um octeto de elétrons compartilhando dois pares com dois áto
mos de oxigênio. 

Uma ligação tripla corresponde ao compartilhamento de três pares de elétrons, como na molécula de N2: 

• • 
:~· + ·~: - -+ :N:: :N: (ou :N=N:) 

Uma vez que cada átomo denitrogênjo possui cinco elétrons em seu nível de vaJência, três pares de elétrons 
devem ser compartilhados para atingir a configuração de octeto. 

As propriedades de N1 estão completamente de acordo com a estrutura de Lewis. O nitrogênio é um gás diatô
míco com reatividade excepcionalmente baixa que resulta da Ligação nitrogênio- nitrogênio muito estável. Estudos 
da estrutura de N 2 revelam que os átomos de nitrogênio estão separados por apenas 1,10 Á. A curta distância de Li
gação N- N é uma conseqüência da ligação tripla entre os átomos. A partir dos estudos estruturrus de mLútas 
substâncias diferentes nas quais os átomos de rútrogênio compartilham um ou dois pares de elétrons, temos ap.ren
ilido que a distância média entre os átomos de nitrogênio ligados varia com o número de pares de elétrons compar
tilhados: 

N-N 
1,47Â 

N-N 
1,24 Â 

N==N 
1,10 Â 

Como regra geral, a distância entre os átomos ligados dirrúnui à meilida que o n(unero de pares de elétrons 
compartilhados aumenta. 

8 .4 Polaridade da ligação e eletronegatividade 

Quando dois átomos idênticos se ligam, com.o em C!i ou N 21 os pares de elétrons devem estar compartilhados 
igualmente. Em compostos iôrúcos como NaCl, por outro lado, essencialmente não existe compartilhamento de 
elétrons. O NaCI é mais bem descrito como constituido de íons Na' e cr. O elétron 3s do átomo de Na é, na realida
de, transferido completamente para o cloro. As ligações que ocorrem na maioria das substâncias covalentes encai
xam-se em algum ponto entre esses dois extremos. 

O conceito de polaridade de Hgação ajuda a descrever o compartilhamento de elétrons entre os átomos. Uma 
ligação covalente apoiar é aquela na qual os elétrons estão igualn1ente compartill1ados entre dois átomos. Em 
uma ligação covalente polar um dos áto.mos exerce maior atração pelos elétrons ligantes que o outro. Se a dife
rença na habilidade relativa em atrair elétrons é grande o suficiente, uma ligação iôJuca é formada. 

Eletronegatividade 

Usamos a grandeza chamada eletronegatividade para estimar se determi
nada ligação será covalente apolar, covalente polar ou iôrúca. A eletronegati
vidade é definida como a hab.ilidade de um átomo em atrair elétrons para si e1n 
certa n10/écula. A eletronegatividade de um átomo em uma molécula está relacio
nada a sua energia de ionização e a sua afinidade eletrôrúca, que são proprie-

ANIMAÇÃO 
Tendências periódicas: 
eletronegatividade 

dades de átomos isolados. A energia de ioniznção mede quão fortemente um átomo segura seus elétrons. GllD (Seção 7.4) 
De forma similar, a afinidade eletrônica é uma medida de quão facilme11te um átomo atrai elétrons adicionais. 
G1JD (Seção 7.5) Um átomo com afinidade eletrôrúca muito negativa e alta energia de ion.ização tanto atrairá elé
trons de outros átomos quanto resistirá em ter seus elétrons atraídos por outros, além do que será altamente eletro
negativo. 

Estimativas numéricas das eletronegatividades podem ser baseadas em variedade de propriedades, não ape
nas a energia de ionização e afinidade eletrônica. A primeira e mais usada escala de eletronegatividades foi desen
volvida pelo qLúmico norte-americano Linus Pauling (1901-1994), que baseou. sua escala em dados termoili
nâmjcos. A Figura 8.6 n1ostra os valores das eletronegatividades de Pauling para mlútos elementos. Os valores são 
sem urúdades. O flúor, o elemento mais eletronegativo, tem eletronegatividade de 4,0. O elemento menos eletro
negativo, o césio, tem eletronegatividade de 0,7. Os valores de todos os outros elementos estão entre esses dois 
extremos. 
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Figura 8.6 Eletronegatividades 
dos elementos. 
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Em cada período geraln1ente existe um aumento contínuo na eletronegatividade da esquerda para a direita, 
isto é, a partir do elemento mais metálico para o menos metálico. Com algun1as exceções (especialmente nos metais 
de transição), a eletronegatividade diminui com o aumento do número atômico em um gn1po e as afinidades ele
trônicas não variam muito. Você não precisa memorizar os valores numéricos para as eletronegatividades. Em vez 
disso, você deve saber as tendências periódicas de forma que possa determinar, entre dois elementos, quaJ será o 
m ais eletronegativo. 

Eletronegatividade e polaridade de ligação 

Podemos usar a diferença na eletronegatividade entre dois átomos para medir a polaridade da ligação entre 
eles. Considere esses três con1postos contendo flúor: 

Composto 
Diferença de 
eletronei,'<ltividade 
Tipo de ligação 

F2 
4,0-4,0 =o 

Covalente apoiar 

HF LlF 

4,0- 2,1=1,9 4,0 - 1,0 = 3,0 

Covalente polar Iônica 

No F2 os elétrons são compartilhados igualmente entre os átomos de flúor e a ligação covalente é apoiar. Uma 
ligação covalente apoiar ocorre quando as eletronegatividades dos átomos são iguais. 

No HF o átomo de flúor te1n eletronegatividade maior que a do átomo de hidTogênio, tornando o co1npartilha
mento de elétrons desigual; a ligação é polnr. Uma ligação covaJente polar ocorre quando átomos diferem nas ele
tronegatividades. No HF o flúor, mais eletronegativo, atrai a densidade eletrônica afastando-a do átomo de 
hidrogênio, menos eletronegativo. Portanto, parte da densidade eletrônica ao redor do núcleo de hidrogênio é pu
xada para o núcJeo de flúor, deixando uma carga parcial positiva no átomo de hidrogênio e uma carga parcial ne
gativa no átomo de flúor. Podemos representar essa distribuição de cargas como: 

ó+ d -
H- F 

O ó+ e o ó- (lê-se 'delta mais' e 'delta mei1os') simbolizam as cargas parciais positivas e negativas, respectiva
mente. Esse deslocamento de densidade eletrônica em direção ao átomo mais eletronegativo pode ser visto nos 
resultados de cálculos de dístribtúções eletrônicas. A Figura 8.7 mostra as distribuições de densidade eletrôni
ca no F2, no HF e no LiF, com as regiões do espaço que têm densidades eletrônicas relativamente mais altas 
mostradas em vermelho, e as de densidade eletrônica relativamente mais baixa, mostradas em azul. Você 
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HP LiF 

Figura 8.7 Distribuições de densidade eletrônica calculadas para F2, HF e UF. As regiões de densidade eletrônica 
relativamente baixa são mostradas em cinza bem claro, as de densidade eletrônica relativamente alta são mostradas em 
cinza mais escuro. 

pode ver que no F2 a distribuição é simétrica. No HF está claro o deslocamento em direção ao flúor eno LiF o deslo
camento é ainda maior. 1 

Na estrutura tridimensional para o LiF, igual àquela mostrada para NaCI na Figura 8.3, a transferência de ca r
ga eletrônica é pratican1ente completa. A Hgação resultante é, portanto, iônica. Esses exemplos iJustram, 
naturalmente, que qua11to 111aior a diferença na eletronegatividade entre os títon1os, 111ais polares serão suas ligações. A liga
ção covalente apoiar situa-se en1 um extremo de ttrna série contínua de tipos de ligação, e a ligação iônica situa-se 
no ot1 tro extremo. Entre elas está uma faixa larga de ligações cova lentes, diferindo na extensão na qua 1 existe com
partilhamento desigual de elétrons. 

COMO FAZER 8.4 

Qual ligação é mais polar: (a) B-Cl ou C-Cl; (b) P-F ou P-Cl? Indique em cada caso qual áto1no tem a carga parcial 
negativa. 

Solução (a) A diferença nas eletronegatividades do cloro e do boro é 3,0 - 2,0 = 1,0; a diferença entre o cloro e o 
carbono é 3,0 - 2,5 = 0,5. Conseqüentemente, a ligação B-Cl é mais polar; o átomo de cloro possui carga parcial 
negativa porque tem maior eletronegatividade. Deveríamos ser capazes de chegar a essa mesma conclusão usando as 
tendências periódicas em vez de usar uma tabela de eletronegatividades. Uma vez que o boro está à esquerda do 
carbono na tabela periódica, poderíamos supor que ele tem menor atração por elétrons. O cloro, estando no lado 
direito da tabela periódica, tem atração 1nais forte por elétrons. A ligação mais polar será a ligação entre os átomos que 
têm a n1enor atração por elétrons (boro) e o que tem a maior atração (cloro). 

(b) Como o flúor está acima do cloro na tabela periódica, ele será mais eletronegativo. De fato, as eletronegativida
des são F = 4,0, Cl = 3,0. Dessa forma, a ligação P-F será 1nais polar que a ligação P-Cl. Você deve co1nparar as dife
renças de eletronegatividade para as duas ligações para verificar essa previsão. O á tomo de flúor carrega a carga 
parcial negativa. 

PRATIQUE 

Qual das seguintes ligações é mais polar: S-Cl, S-Br, Se-Cl ou Se-Br? 

Resposta: Se-CI 

Momentos de dipolo 

A diferença de eletronegati\ridades entre H e F leva a uma ligação covalente polar na molécula HF. Como con
seqüência, existe uma concentração de carga negativa no átoo10 mais eletronegativo de F, deixando o átomo me
nos eletronegativo de H no lado positivo da molécula. Toda molécula como a de HF, na qual o centro das cargas 
positivas não coincide com o centro das cargas negativas, denomina-se molécul.a polar. Dessa forma, não apenas 
descrevemos ligações polares e apoiares, mas descrevemos também moléculas ir1teiras. 

Podemos indicar a polaridade da molécula de HF de duas maneiras: 

M ~ -
H-f ou H- F 

1 O cálculo para o LiP é para uma 'molécula · isolada de LiP. Embora a ligação nesse sistema seja mujto polar, ela não é 100°/o iônica, 
con10 é na ligação Li- F no fluoreto de lítio sólido. O estado sól.ido promove deslocan1ento de densidade do Li para o F n1ais 
completo porque cada íon está rodeado por todos os lados de íons d e cargas opostas. 
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Figura 8.8 Quando cargas de 
igual magnitude e sinais opostos, 
o· e o-, são separadas por uma 
distância r, um dipolo é 
produzido. O tamanho do dipolo é 
dado pelo momento de dipolo, µ, 
que é o produto da carga separada 
e a distância de separação entre os 
centros de carga: /t = Qr. 

" ANIMAÇÃO 
~"'} Polaridade molecular 

Q+ 

~~~~~~~~ 
Q- Lembre-se da seção anterior de que 'ó+' e 

'ô-' indicam as cargas parciais positiva e nega
tiva nos átomos de H e F. Na notação da direita, 
a seta indica o deslocamento da densidade ele-
trônica para o átomo de flúor. A cruz no fu1al 
da seta pode ser imaginada como sendo um 
sinal de mais indicando o lado positivo da 
moléci1la. 

A polaridade ajuda a determinar 1nuitas 
das propriedades das substâncias que observa

mos no nível macroscópico, em laboratório e em nosso dia-a-dia. Moléculas 
polares alinham-se em relação a elas mesmas e em relação aos ions. O lado ne
gativo de uma molécttla e o lado positivo de outra se atraem. Moléculas pola
res são similarmente atraídas por fons. O lado negativo de uma molécula polar 

é atraido por um íon positivo e o lado positivo é atraído por um íon negativo. Essas interações explican1 várias pro
priedades de líquidos, sólidos e soluções, como veremos nos capítulos 11, 12 e 13. 

Como você pode quantificar a polaridade de un1a moléc1tla como HF? Sempre que duas cargas elétricas de 
mesma magnitude mas de sinais contrários são separadas por uma distância, estabelece-se i1m dipolo. A medida 
quantitativa da magnitude de um dipolo é chamada momento de dipolo, denominadoµ. Se duas cargas iguais e 
contrárias, Q+ e Q-, são separadas por uma distância r, a magnitude do momento de dipolo é o produto de Q e r 
(Figura 8.8). 

I~ = Qr [8.111 

O momento de dipolo aumentará de tamanho à medida que a magnitude da carga separada aumentar e a dis
tância entre as cargas dinlinuir. 

Os momentos de dipolo de moléculas geralmente são relatados em debye (D), uma unidade que é igual a 
3,34 x 10-30 coloumb metros (Cm). Para moléculas, é normal medirmos a carga e1n unidades de carga eletrônica e, 
1,60 x 10_1

q C, e distâi1cia em unidades de angstrõms, Â. Suponha que duas cargas, l+ e 1-(em unidades de e), este
jam separadas por uma distância de 1,00 Â. O momento de dipolo produzido é: 

- 19 Á ( 10-
1
º m)( 1 D ) µ. = Qr = (1,60 x 10 C)(1,00 ) Â 

30 
= 4,79 D 

1,00 3,34x io- em 

Medidas de momentos de dipolo podem nos dar informações valiosas a respeito das distribuições de cargas 
nas moléculas, como ilustrado em "Como fazer 8.5". 

COMO FAZER 8.5 
• A distância entre os centros dos átomos de H e Clna molécula de HCI (chamada co111pri111en/o de ligação) é 1,27 A. 

(a) Calcule o momento de dipolo, em D, que resultaria se as cargas nos átomos de H e Cl fossem 1+e1-, respectiva
n1ente. (b) O valor do a1on1ento de dipolo do HCl(g) obtido experirnentaJmente é 1,08 O. Qual é o módulo da C<1rga ne
cessária, em unidades de e, nos átomos de H e CJ, para produzir esse momento? 

Solução 
Análise e Planejamento: pede-se calcular o momento de dipolo do HCI que resultaria de cargas completas em cada 
átomo e para usar esse valor para calcular as cargas parciais em H e em Cl que originaria o momento de dipolo obser
vado. 

Resolução: (a) A carga em cada átomo é a carga eletrônica, e: 1,60 x 10-19 C. A separação é l ,27 A. O momento de dipo
lo é: 

J1 = Qr = (l,60 x 10-19 C)(l,27 Á) (io-i~ m) ( 1 D..JO ) = 6,08 D 
1 3,34x10 em 

O momento de dipolo calculado é maior que no exemplo anterior porque a distância entre as cargas aumentou de 1,00 
A para 1,27 A. 
(b) Nesse caso conhecemos o valor de/t, 1,08 D, e o valor der, 1,27 Á, e queremos calcular o valor de Q. 
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(1,08 0)(3,34 x~o; cm) 
Q = !:! = = 2 84 x10-l0 c 

r (1,27Â)(10~1~m) , 

Podemos converter rapidamente essa carga para unidades de e. 

Carga em e = (2,84 x 10"20 C) ( 1 e _
19 

) = 0,178 e 
1,60 xlO C 

Assim, o momento de dipolo experimental indica a seguinte separação de cargas na molécula de HCI: 
Q,178< 0.178· 
H- CI 

Como o .momento de dipolo experimental é menor do que o calculado na parte (a), as cargas nos átomos são menores 
do que a carga eletrônica completa. Poderíamos ter antecipado isso uma vez que a ligação H - Cl é covalente polar 
em vez de iônica. 

PRATIQUE 

O momento de dipolo do monofluoreto de c loro ClF(g) é 0,88 D. O comprimento de ligação na molécula é 1,63 Á. 
(a) Qual desses átomos você espera possuirunla carga negativa? (b) Qual é a carga nesse átomo, e1n unidades de e? 

Respostas: (a) F; (b) 0,11-

A Tabela 8.3 apresenta os comprimentos de ligação e os momentos de dipolo dos haletos de hidrogênio. Obser
ve que, conforme passamos do HF para o Hl, a diferença de eletronegatividade diminui e o comprimento de liga
ção aumenta. O primeiro efeito diminui a quantidade de cargas separadas e faz com que o n1omento de dipolo 
diminua do HF para o HI, mesmo que o comprimento de ligação aumente. Podemos 'observar' a variação no grau 
de deslocamento da carga eletrônica nessas substâncias pelos cálcttlos das distribuições eletrônicas, como mos tra
do a seguir. Para essas moléculas, a variação na diferença de eletronegatividade afeta rnais o momento de dipolo 
que o comprimento de ligação. 

TABELA 8.3 Comprimentos de ligação, diferenças de eletronegatividades e n1omentos de dipolo de haletos de hidrogênio 

Composto Comprin1ento de ligação (Á) Diferença de Momento de di.polo (D) 
eletronegatividade 

HF 0,92 1,9 1,82 
HCl 1,27 0,9 1,08 
HBr 1,41 0,7 0,82 

HI 1,61 0,4 0,44 

HF HCI HBr Hl 

Tipos de ligação e nomenclatura 
Esse é um .momento oportuno para um breve intervalo para falar de non1enclatura. Vimos na Seção 2.8 que 

existem duas abordagens gerais para dar nome a compostos binários (constituídos de dois e lementos): um usado 
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para compostos iônicos e outro para compostos moleculares. Em ambas as abordagens, dá-se primeiro o nome ao 
elemento rnais eletronegativo trocando a terrrunação para -eto•. O nome do elemento menos eletronegativo segue 
precedido pela palavra' de'. Compostos iônicos recebem os nomes baseados em seus íons componentes, incluindo 
a carga do cátion caso ela seja variável. Àqueles que são moleculares dá-se o nome usando os prefixos relacionados 
na Tabela 2.6 para indicar o número de átomos de cada tipo na substância: 

/611ico Molecular 

MgH2 hidreto de Lnagnésio HzS sulfeto de düdrogênio 

FeF2 fluoreto de ferro(ll) OF2 d.iíluoreto de oxigênio 

Mn20 3 óxido de manganês(ID) Cl20 3 tri.óxido de dicloreto 

Entretanto, a linha divisória entre as duas abordagens não é mu.ito clara, sendo estas aplicadas às mesmas 
substâncias. Ti02, por exemplo, um p igmento de tintas comercialmente importante, é algumas vezes chamado óx.i
do de titânio( IV), mas é comumente conhecido como dióxido de titânio. O algarismo romano no prime.iro nome é o 
número de oxidação do titânio. aoo (Seção 4.-1) 

Uma razão para a superposição das duas abordagens de nomenclatura é que os compostos de metais com nú
meros de oxidação altos normalmente se comportam como se fossem moleculares e.m vez de iônicos. Por exemplo, 
SnCJ4 (tetracloreto de estanho ou cloreto de estanho(TV)) é um líquido incolor que se congela a -33 ºC e entra em 
ebulição a 114 ºC;o Mn20 7 (l1eptóxido de dimanganês ou óxido de manganês(VIJ)) é um líquido verde que se con
gela a 5,9 ºC. Compostos iônicos, por outro lado, são sólidos à temperatura ambiente. Quando vemos a fórmula de 
um composto contendo um metal com um número de oxidação aJto (acima de +3), não devemos nos surpreender 
se ele não exibir as propriedades gerais de compostos iônicos. 

8 .5 Desenhando estruturas de Lewis 

As estruturas de Lewis podem nos ajudar a entender as ligações em muitos compostos e são bastante usadas 
quando discuHmos as propriedades das moléculas. Desenhar estruturas de Lewis é uma importante habilidade 
que você deve praticar. J>ara desenhá-las, você deve seguir um procedimento normal. Primeiro resumiremos os 
procedimentos e, em seguida, iren1os para os exemplos. 

• 

1. Son1e os elétrons de valência de todos os áton1os. (Use a tabela periódica quando necessário para ajudá-lo a de
terminar o número de e létrons de valência em cada átomo.) Para um ânion, adicione um elétron para cada 
carga negativa. Para um cátion, subtraia um elétron para cada carga positiva. Não se preocupe em lem
brar-se de quais elétrons vieram de quais átomos. Apenas o número total de elétrons é importante. 

2. Escreva os sí111bolos para os áto111os a fi111 de n1ostrar quais áto111os estão ligados entre si e 11110-os co11111n1a ligação siln
ples (um traço, representando dois elétrons). As fórmulas químicas são geraln1ente escritas na ordem nas 
quais os átomos estão ligados na molécula ou íon, como no HCN. Quando um átomo central tem um grupo 
de outros átomos Ligados a ele, o átomo central nor1nalmente é escrito primeiro, como em C03

2
- e SF~. Ajuda 

também lembrar que o átomo centra l é, em geral, menos eletronegativo que os átomos ao seu redor. Em ou
tros casos, você pode p recisar de mais informações antes de desenhar a estrutura de Lewis. 

3. Co111plete os octetos dos títonzos ligados ao áto1110 central. (Entretanto, lembre-se de que o hidrogênio pode ter 
apenas dois elétrons.) 

4. Coloque q11alq11er sobra de elétrons no áto1110 central, mesmo que ao fazer isso você provoque mais de um oc
teto. 

5. Se 11ão existe111 elétrons suficie11/es para dar no áto1110 central u111 octeto, tente ligações n11íltiplas. Use um ou mais 
dos pares de elétrons não compartilhados dos átomos ligados ao átomo central para formar ligações du
plas ou triplas. 

Lembre-se de que em português os monolinions de oxigênio e os ânions poliatômicos O~ e 0 2
1

- não seguem essa regra. Utiliza-se 
o tenno óxido para 0 2

-, hidróxido para OH"" e peróxido para 0 2
2- (N. do T.). 
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COMO FAZER 8.6 

Desenhe a estrutura de Lewis para o tricloreto de fósforo, PCl3• 

Solução E111 prilneiro lugar, somamos os elétrons de valência. O fósforo (grupo SA) tem cinco elétrons de valência e 
cada cloro (grupo 7 A) tem sete. O número total de elétrons é, portanto, 5 + (3 x 7) = 26. 

E111 segundo lugar, organizamos os átomos para mostrar quais estão ligados a quais e desenhamos uma ligaçãosin1ples 
entre eles. Existem várias maneiras nas quais os átomos podem estar arranjados. Em compostos binários (de dois ele
mentos), por outro lado, o primeiro elemento listado na fórmula química é geraln1ente rodeado pelos áton1os restan
tes. Assim, começamos con1 uma estrutura de esqueleto que mostra ligações simples entre o fósforo e cada cloro: 

Cl-P-Cl 
1 

Cl 

(Não é obrigatório colocar os á tomos exatamente nesse arranjo.) 

E111 terceiro lugar, complete os octetos nos átomos ligados ao átomo central. Colocando os octetos ao redor de cada áto
n10 de CJ, son1arnos 24 elétrons. 

• • • • 
:ct-P - Cl : . . 1 . . 

:a : 
•• 

E111 quarto lugar, coloque os dois elétrons restantes no átomo central, completando também o octeto ao redor desse átomo. 
• • • • • • 

:c t-P- CJ : 
. • 1 •• 

:c1: 
•• 

Essa estrutura dá a cada átomo um octeto, de forma que paramos nesse ponto. (Lembre-se de que ao atingir o octeto, 
os elétrons ligantes são contados para ambos os átomos.) 

PRATIQUE 

(a) Quantos elétrons de valência apareceriam na estrutura de Le\vis para CH20 2? 

(b ) Desenhe a estrutura de Le~vis. 
H 

. . 1 •• 
Respostas: (a) 20, (b) :c 1-C-CI: 

. . 1 .. 

H 

COMO FAZER 8.7 

Desenhe a estrutura de Lewis para HCN. 

Solução O hidrogênio ten1 um elétron no nível de valência, o carbono (grupo 4A) tem quatro e o nitrogênio (grupo 
SA) tem cinco. O número total de elétrons no niveJ de valência é, portanto, 1 + 4 + 5 = 10. De novo, existem várias 
maneiras que podemos escolher para arranjar os átomos. Con10 o hidrogênio pode acomodar apenas um pa.r de 
elétrons, ele sempre te1n apenas uma ligação simples associada a e le em qualquer composto. C-H-N, logo é u1n 
arranjo impossível As duas possibilidades restantes são H-C-N e H-N-C. A primeira é o arranjo encontrado 
experimentalmente. Você poderia ter suposto que esse seria o arranjo atômico porque a fórmula está escrita com os 
átomos nessa ordem. Assim, começamos com uma estrutura de esqueleto que mostra ligações químicas entre 
hidrogênio, carbono e nitrogênio: 

H-C-N 

Essa duas ligações respondem por quatro elétrons. Se, então, colocamos os seis e létrons restantes ao redor do nitrogê
nio para dar-lhe o octeto, não completamos o octeto no C: 

H-C-N: .. 
Desse modo, tentamos uma ligação dupla entre C e N, usando os pares de elétrons não compartilhados que tínhamos 
colocado no N. De novo, existem menos oito elétrons no C, de forma que tentamos uma ligação tripla. Essa estru tura 
fornece um octeto ao redor tanto de C quanto de N: 
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PRATIQUE 

Desenhe a estrutura de Lewis para (a) o íon NO•; (b) o c2a.. 
H.....__ /H 

Respostas: (a) (:N E!i O:J' (b) H,,.....C=C.....__H 

COMO FAZER 8.8 

Desenhe a estrutura de Lewis para o íon Br03- . 

Solução O bromo (grupo 7 A) tem sete elétrons de valência, e o oxigênio (grupo 6A), seis. Um elétron extra é 
adicionado para resultar na carga 1- do íon. O núrnero total de elétrons no nível de valência é, dessa forma, 7 + (3 x 6) + 
1 = 26. Após colocar as ligações simples e distribuir os pares de elétrons não compartilhados, temos: 

. . . . . . -
:O-Br-O: 

. . 1 .. 

:o: 
• • 

Para os oxiânions - l3r03- , so/-, NO; , C03
2
- - os áton1os de oxigênio rodeiarn os átomos centrais não-metálicos. 

Observe aqui e em outras partes que as estruturas de Le\\IÍS de íons são escritas entre colchetes com a carga fora dos 
colchetes, no lado direito superior. 

PRATIQUE 

Desenhe a estrutura de Lewis para (a) o íon Cl02- ; (b) o íon P043-. 

·o· .• . . 
• • 1 •• 
:O-P-0: 
• • 1 •• Respostas: (a) [:g- q- g: ):i- (b) 

:o: .. 

Carga formal 
Quando desenhamos a estruh.ua de Lewis, estamos descrevendo como os elétrons estão distribuídos em un1a 

molécula (ou íon). Em alguns casos podemos desenhar várias estrunuas de Lewis diferentes que obedecem à regra 
do octeto. Como decidir qual é a mais razoável? Uma das formas é fazer um tipo de 'contabilidade' dos elétrons de 
valência para determinar a carga fonnaJ de cada átomo em cada estrutura. A carga formal de um átomo é a carga 
que um átomo teria em uma molécula se todos os outros átomos tivessem a mesma eletronegatividade (isto é, se 
todos os pares de elétrons ligantes estivessem igualmente compartilhados entre os átomos). 

Para calcular a carga formal em qualquer átomo em uma estrutura de Lewis, atribtúmos os elétrons aos átomos . como a seguir: 
1. Todos os elétrons não compartilhados (não-ligantes) são atribuídos ao áton10 110 qual estão localizados. 
2. Metade dos elétrons ligantes é atribuída a cada átomo na ligação. 
A carga formal de un1 átomo é igual ao número de elétrons de valência no átomo isolado menos o número de 

elétrons atribuídos ao átomo na estrutura de Lewis. 
V amos ilustrar essas regras calculando as cargas formais nos átomos de Cede N no íon cianeto, CN-, que tem a 

seguinte estrutura de Lewis: 

Para o átomo de C, existem dois elétrons não-ligantes e três elétrons dos 
seis na ligação tripla, dando um total de 5. O número de elétrons de valência 
em un1 áton10 neutro de C é 4. Portanto, a carga forn1al no carbono é 4 - 5 = - 1. 
Para N, existem 2 elétrons não-ligantes e 3 elétrons da ligação tripla. Como o 

ANIMAÇÃO 
Cargas formais 

ATIVIDADE 
Cargas formais 
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Um olhar mais de perto Números de oxidação, cargas formais e cargas parciais reais 

No Capítulo 4 apresentan1os as regras para detern1inar os 
números de oxidação dos átomos. O conceito de eletronegati
vidade é a base desses números. O número de oxidação de um 
áto1110 é a carga que ele teria se suas ligações fossem completa
mente iônicas. Isto é, ao determinar o número de oxidação, to
dos os elétrons compartilhados são contados com o átomo 
mais eletronegativo. Por exemplo, considere a estrutuia de 
Lewis de HCl mostrada na Figura 8.9 (a). Para designar o nú
mero de oxidação, o par de elétrons na ligação covalente entre 
os átomos é assinalado para o átomo de CI mais eletronegativo. 
Esse procedimento fornece a Cl oito elétrons no nível de va
lência, um a mais do que o átomo neutro. Assim é designado 
um número de oxidação de -1. O hidrogênio não tem elétrons 
de valência quando estes são contados dessa forma, dan
do-lhe um nún1ero de oxidação de+ 1. 

Nesta seção acabamos de considerar uma outra forma de 
contar elétrons que dá origem às cargns fon11nis. A carga for
mal é assinalada ignorando-se completamente a eletronega
tividade e assinalando igualmente os elétrons nas Ligações 
entre os átomo$ligados. Considere mais uma vez a molécula 
de HCJ, mas desta vez divida o par de elétrons da ligação 
proporcionalmente entre H e O como mostrado na Figura 
8.9 (b ). Neste caso, o CI tem sete elétrons atribuídos, o mesmo 
que o átomo neutro de CI. Assim, a carga formal do CI nes
se composto é O. Da mesma forma, a carga formal de H é 
também O. 

Nen1 o número de oxidação nem a carga formal fomecen1 
uma descrição precisa das cargas reais nos átomos. Os nún1e
ros de oxidação superestimam o papel da eletronegativida
de; as cargas formais a ignoram completamente. Parece 
razoável que os elétrons em ligações covalentes fossem divi
didos de acordo com as eletronegatividades relativas dos 
átomos ligados. Na Figura 8.6 vemos que CI tem uma eletro-
11egatividade de 3,0, enquanto a de Hé 2,1. Espera-se que o 
átomo de CJ mais eletronegativo deva ter aproximadamente 
3,0/ (3,0 +2,1) = 0,59 da carga elétrica no par ligante, ao passo 
que o átomo de H tenha 2,1/(3,0 + 2,1) = 0,41 da carga. Como 
a ligação consiste em dois elétrons, a parte de CI é 0,59 x 2e"" 
1,18e, ou 0,18e n1ais que o átomo neutro de CI. Isso dá origem 
a wna carga parcial de 0,18- no O e 0,18+ no H. 

O mon1ento de dipolo de HCI fornece uma medida expe
rimental das cargas parciais em cada átomo. Em "Como fa
zer 8.6", vin1os que o momento de dipolo do HCI indica uma 

(a) 

(b) 

(c) 

Figura 8.9 (a) Os 
números de oxidação 
são obtidos pela 
contagem de todos os 
e létrons compartilhados 
com o átomo mais 
e letronegativo (neste 
caso, CI). (b) As cargas 
formais são obtidas pela 
divisão de todos os 
e létrons compartilhados 
proporcionalmente entre 
os átomos ligados. (c) A 
distribuição da 
densidade eletrônica em 
uma molécula de HCI 
como calculado por um 
programa de 
computador. Regiões de 
carga negativa 
relativamente maior 
estão em vermelho; as 
de carga mais positiva 
são azuis. A carga 
negativa é facilmente 
localizada no cloro. 

separação de carga com uma carga parcial de 0,178+ em H e 
O, 178-em Cl, en1 surpreendente concordância com a sin1ples 
aproximação baseada em eletronegatividades. Apesar de o 
tipo de cálculo fornecer números aproximados para a magni
tude da carga nos átomos, a relação entre eletronegatividade 
e separação de carga é geralmente mais complicada. Como já 
vimos, proi:,>:ramas de computador empregando princípios 
de mecânica quântica foram desenvolvidos para calcular as 
cargas parciais nos átomos e até em moléculas complexas. A 
Figura 8.9 (c) n1ostra uma representação gráfica da distribui
ção de carga em HCI. 

número de e létrons de valência em um átomo neutro de N é 5, sua carga formalé5 - 5 = O. Assin1, as cargas formais 
nos átomos, na estrutura de Lewis, do C~ são: 

1 o 
[:C = N:]-

Observe que a son1a das cargas formais é igual à carga totaJ no íon, 1-. As cargas formais em uma molécula so
mam zero, enquanto a soma delas em um íon será igual à carga total no íon. 

Para ver como a carga formal pode ajudar a distinguir entre as estruturas de Lewis alternativas, vamos consi
derar a molécula de C02• Como mostrado na Seção 8.3, C02 é representado como tendo duas ligações duplas. 
Entretanto, a regra do octeto é também obedecida em uma estrutura de Lewis contendo uma ligação simples e 
uma tripla. Calculando a carga formal para cada átomo nessas estruturas, temos: 
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•• • • 
1 :gf c+ o: 1 o e o .. .. 

e - de valência: 6 4 6 6 4 6 
- (e- atribuídos ao átomo): 6 4 6 7 4 5 

carga formal: o o o -1 o +1 

Em virtude de C02 ser uma molécula neutra, as cargas formais em ambas as estruturas somam zero. 
Como regra geral, quando várias estruturas são possíveis, a majs estável será aquela na qual (1) os átomos 

ostentem cargas formrus muito próximas de zero e (2) qualquer carga negativa esteja localizada nos átomos mais 
e letronegativos. Dessa forma, a primeira estrutura de Lewis de C02 é a preferida porque os átomos não carregam 
cargas formais. 

Apesar de o conceito de carga formal ajudar-nos a escolher entre estruturas de L-ewis ai tema tivas, cargas fonnais 
11ão represe11ta111 cargas reais nos áto1nos. As diferenças de eletronegatividade entre os átomos são importantes na de
terminação das rustribuições reais de cargas em molécuJas e íons. 

COMO FAZER 8.9 

Três estruturas possíveis do íon tiocianato, NCS", são: 

[N=C=sJ-... .. . 
(a) Determine as cargas formais dos átomos en1 cada uma das estruturas. (b) Qual estrutura de Lewis deve ser a prefe
rencial? 

Soluçã o (a) Os á tomos neutros N, C e S têm 5, 4 e 6 elétrons de valência, respectivamente. Usando as regras que 
acabamos d e abordar, podemos de ternlinar as seguin tes cargas formais nas estruturas: 

- 2 o +1 

[:.N-c:::s:J-
•• 

1 o o 
[N=C=sJ-.. . . 

o o 1 

[:N==c-s:1-. . 

Como deve ser, as cargas formais en1 todas as três estruturas son1am 1- , a carga tota l do íon. (b) Con10 discutido na Se
ção 8.4, N é mais eletronegativo que C ou S. Conseqüenten1ente, esperamos que q ualquer carga formaJ negativa esteja 
localizada no á tomo d e N. AJém disso, geralmente escolhen1os a estrutura de Lewis que produza as cargas forn1ais de 
menores magni.tudes. Por essas razões, a estrutura do meio é a estrutura de Lewis preferida do íon NCS-. 

PRATIQUE 

O ion cianato (NCO-), como o íon tiocianato, tem três estruturas de Le\vis possíveis. (a) Desenhe três estruturas de 
Le\•Vis e atribua cargas formais aos átomos em cada estrutura. (b) Qual estrutura de Le\.vis seria a preferida? 

Respostas: (a) - 2 O + 1 

r:N'-c=o:J-.. 

- 1 o o 
[N=C=ÕJ-

• • • • 

o o -1 

[:N=C- 0 :)-.. 
(i) (ii) (iii) 

(b) A estrutura (iii), que coloca uma carga negativa no oxigênio, o mais eletronegativo dos três elementos, deve ser a 
mais importante estrutura de Lewis. 

8.6 Estruturas de ressonância 

Algumas vezes encontramos moléculas e íons nos quais o arranjo conhecido dos á tomos não é descrito ade
quadamente por uma únjca estrutura de Lewis. Considere o ozônio, 0 3, que consiste em moléculas angulares com 
as duas distâncias 0-0 iguais (Figura 8.10). Uma vez gue cada átomo contribui com seis elétrons no níveJ de va
lência, a molécula de ozônio tem 18 elétrons no nível de valência. Ao escrever a estrutura de Lewis, descobrimos 
que devemos ter uma ligação dupla para atingir o octeto de elétrons em cada átomo: 
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Mas essa estrutura não pode por si só estar correta porque requer que wna 
ligação 0-0 seja diferente da outra, contrariamente à estrutura observada; 
podemos esperar que a ligação dupla O=O seja majs curta que a Ligação sim
ples 0-0. Ao desenhar a estrutura de Lewis, entretanto, poderíamos ter colo
cado a Ligação dupla O=O à esquerda: 

•• o 
·o~ '.ô:. . . 

A colocação dos átomos nas duas estruturas de Lewis alternativas para o 
ozônio é a mesma, mas a colocação dos elétrons é diferente. As estruturas de 
Lewis desse tipo são chamadas estruturas de ressonância. Para descrever ade
quadamente a estrutura do ozônio, escrevemos as duas estruturas de Lewis e 
indicamos que a molécula real é descrita pela média das duas estruturas deres-

A o 

sonanoa: 

.. 
o 

'à~ 'ó. ( 
• • • •• 

A seta de duas cabeças indica que as estruturas mostradas são estruturas 
de ressonância. 

Para entender por que determinadas moléculas necessitam de mais de u1na 
estrutura de ressonância, podemos fazer uma analogia à mistura de tintas (Fi
gura 8.11). O azul e o amarelo são cores primárias de pigmentos de ti11ta. Não 
podemos descrever a tinta verde em termos de uma única cor primária, já que 
e la tem sua própria identidade. A tinta verde não oscila entre suas duas cores 
primárias. Não é azul durante parte do tempo e amarela no resto do tempo. Si
milarmente, m.oléculas como o ozônio não podem ser descritas por uma única 
estrutura de Lewis na qual os elétrons estão 'trancados' em um arranjo deter
minado. En1 vez djsso, o arranjo verdadeiro dos elétrons deve ser considerado 
como uma mistura de duas (ou mais) estruturas de Lewis. Por a nalogia à tinta 
verde, a molécula tem sua própria identidade separada das esb·uturas de res
sonância indjviduais; ela não oscila rapidamente entre suas diferentes estrutu
ras de ressonância. Por exemplo, a molécula de ozônio tem duas ligações 
0-0 equivalentes cujos comprimentos são intermediários entre os compri
mentos das ligações simples e dupla. Outra maneira de olhá-la é dizer que as 
regras para desenhar estruturas de Lewis não nos permitem ter uma estrutura 
única que represente adequadamente a molécula de ozônio. Por exemplo, não 
existen1 regras para desenhar ineias Ligações. Mas podemos desenhar duas es
truturas de Lewis equivalentes que, ao ser calculada a média, correspondem a 
algo muito semelhante ao observado. 

Como wn exemplo adicionaJ de estruturas de ressonância, considere o íon 
nitrato, N03-, para o qual podemos desenhar três estruturas de Lewis equiva
lentes: 

·o· . . 
li 
N 

:à/ 'ô'. . . . . . . 
( 

. . 
·o· • • 

) 1 

·a~'ô·. . . . .. 
( 

.. 
·o· • • 

1 
N .:o: ~(j . . 

Observe que o arranjo dos á tomos é o mesmo em cada estrutura; apenas a 
colocação dos elétrons é diferente. Ao escrever as estruturas de ressonância, os 
mesmos átomos devem estar Ligados a outros em todas as estruturas, de modo 
que as únicas diferenças estejam no arranjo dos e létrons. Todas as três estrutu
ras de Lewis tomadas em conjunto descrevem de forma adequada o íon 
nitrato, que tem três ligações N-0 com distâncias iguais. En1 alguns casos 

117° 

Figura 8.1 O Estrutura molecular 
(acima) e diagrama de distribuição 
eletrônica (abaixo) para o ozônio. 

• ATIVIDADE 
~'J Estruturas de ressonância 

Cor primária Cor primária 

(a) 

Estrutura de 
A ' ressonanc1a 

•• o 
:e/' ':d: . . . . 

Amarelo 

Estrutura de 
A • ressona.nc1a 

• • 
,.-0:::,.._ :o:- ~o: . . . . 

,,,,,.... 

Molécula de ozônio 

(b) 

Figura 8.11 Descrever uma 
molécula como uma mistura de 
diferentes estruturas de ressonância 
é o mesmo que descrever uma cor 
de tinta como uma mistura de cores 
primárias. (a) A tinta verde é uma 
mistura de azul e amarelo. Não 
podemos descrever o verde como 
apenas uma cor primária. (b) A 
molécula de ozônio é uma mistura 
de duas estruturas de ressonância. 
Não podemos descrever a molécula 
de ozônio como apenas uma 
estrutura de Lewis. 
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as estruturas de Lewis podem não ser equivalentes; uma ou mais estruturas podem representar um an·anjo mais 
estável do que as outras possibilidades. Encontraremos exemplos desse tipo à medida que prosseguirmos. 

COMO FAZER 8.1 O 

Qual é previsto ter as n1enores ligações enxofre-oxigênio, 503 ou 503
27 

Solução O átomo de enxofre tem seis elétrons no nível de valência, como o oxigênio. Dto>ssa forma, 50, contém 24 
elétrons no nível de valência. Ao escrever a estrutura de Lewis, ve1nos que existem três estruturas de ressonância 
equivalentes que podem ser desenhadas. 

Como no exen1plo anterior com o NO,-, a estrutura real do 503 é uma mistura igual dessas estruturas. Assim, cada dis
tância de ligação S-0 estará aproximadamente a um terço do caminho entre uma ligação simples e uma dupla. Isto é, 
elas deverão ser mais curtas que as ligações simples, 01as não tão curtas como as ligações duplas. 

o íon so,2- tem 26 elétrons, levando à seguinte estrutura de Lewis: 

[
:o-s-0:]2

-•. 1 .. 

·o· . . .. 

Nesse caso, as ligações S-0 são todas ligações simples. 

As análises de cada caso sugerem que 503 deve ter as ligações S-0 mais curtas e 5032-, mais longas. Isso está de acor
do com o experin1ento; o comprilnento da ligação S-0 no 503 é1,42 Á enquanto no 503

2
- é 1,51 À. 

PRATIQUE 

Desenhe duas estruturas de ressonância equivalentes para o íon formato, HC02- . 

H-C=Õ: 
1 .• 

:o : 
•• 

+-E_, H-C-õ: li .. 
:o: 

Resposta: 

Ressonância no benzeno 
A ressonância é um conceito extremamente iinportante ao descrever as ligações em moléculas orgânicas, parti

cularmente naquelas chamadas moléculas nro111áticns. Moléculas orgânicas aromáticas incluem o hidrocarboneto 
chamado benzeno, que te1n a fórmula molecular C6H6• Os seis á tomos de carbono estão ligados em um anel hexago
nal, e um átomo de H está ligado a cada á tomo de C (Figura 8.12). 

Figura 8.12 (a) O benzeno é obtido 
pela destilação de combustíveis fósseis. 
Mais de 16 bilhões de libras de 
benzeno são produzidos anualmente 
nos Estados Unidos. O benzeno é um 
carcinogênico, sendo seu uso 
controlado. (b) A molécula de benzeno 
é um hexágono regular de átomos de 
carbono com um átomo de hidrogênio 
ligado a cada um deles. 

BENZENE 
çll~ 

(a) (b) 
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Podemos escrever duas estruturas de Lev.ris equivalentes para o benzeno, cada uma das quais satisfaz à regra 
do octeto. Estas duas estruturas estão en1 ressonância: 

H H H H 
\ / \ / 

1c=c\ 11c-c~ 
H-C C-H +-• -) H-C C-H 

~ // \ / e-e c=c 
/ \ / \ 

H H H H 

Cada un1a dessas estruturas de resso11ância mostra três ligações simples C-C e três ligações duplas C=C, 
mas as ligações duplas estão em locais diferentes na estrutura. A estrutura experimental do benzeno mostra que as 
seis ligações C-C têm comprimentos iguais, 1,40 Á, intermediário entre os valores para uma ligação simples C-C 
(1,54 Á) e uma ligação dupla C=C (l,34 Â). 

O benzeno pode ser representado omitindo-se os átomos de hidrogênio ligados ao carbono e deixando 
aparente apenas o esqueleto de carbono-carbono com os vértices sem os símbolos. Nessa convenção a ressonâncja 
no benzeno é representada con10: 

Para enfatizar a ressonância entre as estr·uturas de Lewis, o benzeno é geralmente representado como um hexá
gono com um círculo dentro dele. Isso eiúatiza que as ligações duplas C=C não podem ser atribuídas aos lados es
pecíficos do hexágono. Os qu1micos usam as duas representações do benzeno de maneira intercambiável. 

O arranjo de ligações no benzeno lhe confere estabilidade especial. Co.mo conseqüência, literalmente milhões 
de compostos orgânicos contêm o anel de seis membros característico do benzeno. Muitos desses compostos são 
importantes na bioquímica, em medicamentos e na produção de 1nateriais modernos. Falaren1os mais sobre as li
gações no benzeno no Capítulo 9 e sobre sua estabilidade no Capítulo 25. 

8. 7 Exceções à regra do octeto 

A regra do octeto é tão simples e útil em introduzir os conceitos básicos de ligação que poderíamos afirmar que 
ela é sempre obedecida. Na Seção 8.2, entretanto, observamos suas limitações em lidaJ' com compostos iônicos de 
metais de transição. A regra do octeto também falha em muitas situações envolvendo ligações cova lentes. Essas 
exceções à regra do octeto são de três tipos principais: 

1. moléculas com número ímpar de elétrons; 
2. moléculas nas quais um átomo tem menos de um octeto, ou seja, moléculas deficientes em elétrons; 
3. moléculas nas quais un1 átomo tem mais de un1 octeto, ou seja, moléculas com expansão do octeto. 

Número ímpar de e létrons 
Na grande maioria das moléculas, o número de elétrons é par e ocorre um completo emparelhamento 

dos elétrons. En1 algims poucos casos, como Cl021 NO e N021 o número de elétrons é ímpar. O completo 
emparelhamento desses e létrons é impossível; um octeto ao redor de cada átomo não pode ser atingido. 
Por exemplo, NO contém 5 + 6 = 11 elétrons de valência. As duas estrutu.ras de Lewis mais importantes 
para essa molécula são mostradas à djreita. 

N=ó . .. 
• • • • 
N=O . . . 

Deficiência em elétrons 
Um segundo tipo de exceção ocorre quando existe deficiência de el.étrons em um átomo de certa molécula ou 

íon poliatôrnico. Isso também é uma situação relativamente rara e é mais comumente enconh·ada em compostos de 
boro e berílio. Por exemplo, vamos considerar o trilluoreto de boro, BF3. Se seguirmos os primeiros quatro passos 
do procedimento do começo da Seção 8.5 para desenhar estruturas de Lewis, obteremos a seguinte estrutura: 
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ATIVIDADE 
Exceções à regra do octeto 

t> MODELO 3-D 

~'i BF1 

(J MODELO 3-D 

~'i NH 1BF, 

•• ·p · . . 
1 

...... B, . 
:p' "p .. 
• • • • . . 

Existem apenas seis elétrons ao redor do átomo de boro. Nessa estrutura 
de 'Lewis as cargas formais tanto no átomo de B quanto no átomo de F são zero. 
Poderíamos completar o octeto ao redor do boro formando uma ligação dupla 
(passo 5). Ao fazer isso, vemos que existe.in três estruturas de ressonância equi
valentes (as cargas formais em cada átomo estão mostradas em vermelho) . 

• .... 1 o o . p· ·p· •• ·p· •• 
• • • • 

~ 1 +-E-> ~ ] +-E-) ~ J 
0 • • / -....... .. 0 ~ 1 -:9' -....... .,0 0,. / ~ ..- 1 
· F F. :F F . . F F: . . . . . . . . . . . . . . . . 

Essas estruturas de Lewis forçam um átomo de flúor a compartilhar elé
trons adicionais con1 o átomo de boro, o que é inconsistente com a alta eletrone
gatividade do flúor. Na reali.dade, as cargas formais expressam que é uma 
situação desfavorável: o átomo de F que está envolvido na ligação dupla B=F 

tem carga formal +1 enquanto o átomo de B, que é menos eletronegativo, tem carga formal -1. Assim, as estruturas 
de Lewis nas quais existe uma ligação dupla B-F são menos importantes que aquela na qual existe deficiência de 
elétrons ao redor do boro. 

.. .. .. 
·p· . . •f• • • :f: 
1 1 

B E . ..... '- . 
:p...- "p'. 
• • • • •• 

> B 
:p/ ~F: 
• • • • • 

Mais importante Menos importante 

Em geral, representamos BF3 unicamente pela estrutura de ressonância mais à esquerda na qual existem ape
nas seis elétrons no nível de valência ao redor do boro. O comportamento químjco de BF3 é consistente com essa re
presentação. Dessa forma, BF3 reage muito energeticamente com moléculas contendo um par de elétrons não 
compartilhado que pode ser usado para formar wna ligação com o boro. Por exemplo, ele reage com amôrua, NH:v 
para formar o con1posto NH3BF3. 

Nesse composto estável o boro tem um octeto de elétrons. 

Expansão do octeto 
A terceira e maior classe de exceções consiste em moléculas ou íons nos quais existem mais de oito elétro11s no 

nível de valência de um átomo. Quando desenhamos a estrutura de Lewis para o .P05, por exemplo, somos força
dos a 'expandir' o nível de valência e colocar dez elétrons ao redor do átomo de fósforo central . 

• • 
:CI : .. 

.. 1 _......Ç,l: 
:Cl-P 

·· 1 'c1= 
:CJ: .. . . 
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Outros exemplos de moléculas com níveis de valência 'expandido' são SF4, AsF6- e ICI~-. As moléculas corres
pondentes com um átomo do segundo período, como NC15 e OF~, não existem. Vamos dar uma olhada no motivo 
por que a expansão dos níveis de valência é observada apenas para os elementos do terceiro período da tabela 
periódica em diante. 

Os eJementos do segundo período têm apenas os orbitais 2s e 2p disponíveis para ligação. Como eles podem 
acomodar um máximo de oito elétrons, nunca encontraremos mais de um octeto de elétrons ao redor de elementos 
do segundo período. Os elementos do terceiro período para fre11te, entretanto, têm orbitais 11s, 11p e nd vazios que 
podem ser usados na ligação. Por exem pio, a configuração de quadrículas para o nível de valência de um átomo de 
fósforo é como a seguir: 

3s 3p 3d 

Apesar de os elementos do terceiro período, como o fósforo, freqüentemente satisfazerem a regra do octeto, 
como no PC13, eles em geral exceden1 o octeto, dando a iro.pressão de usar seus orbitais d vazios para acomodar os 
elétrons adicio11ais.2 

O tan1anho tambén1 tem importante papel para determinar se un1 átorno pode acomodar mais de oito elétrons. 
Quanto maior o átomo central, maior o número de átomos que podem rodeá-lo. A ocorrência de níveis de valência 
expandidos dessa forma aumenta com o aumento do tan1anho do átomo central. O tamanho dos átomos circun
dantes também é importante. Níveis de valência expandidos ocorren1 mais em geral quando o átomo central está 
ligado a átomos menores e mais eletronegativos, como F, Cl e O. 

COMO FAZER 8.11 

Desenhe a estrutura de Lewis para o ICl1- . 

Solução O iodo (grupo 7 A) tem 7 elétrons de valênàa; cada cloro (grupo 7 A) também tem 7; um elétron extra é 
adicionado para responder pela carga 1- do íon. Dessa forma, o nún1ero total de elétrons de va.lênciaé 7+4(7)+1=36. 
O átomo der é o átomo central no íon. Colocar 8 elétrons ao redor de cada átomo de O (incluindo um par de elétrons 
entre o I e cada CI para represen tar as ligações s · pJes entrf.e es átoo1os) requer 8 x 4 = 32 eJétrons. Temos, então 
36 - 32 = 4 elétrons sobrando a serem colocados '"Mo."""'' ' aior: • ~ {>),>"'""':"': 

:éi/··'c·1: 
• • • • 

O iodo tem 12 elétrons ao redor dele, excedendo o octeto de elétrons comum. 

PRATIQUE 

(a) Qual dos seguint~~~~~~nca é encontrado com mais de um octeto de elétrons ao redor dele: S, C, P, Br? (b) 
Desenhe a estrutura ae LéW1s para o XeF2. 

Respostas: (a ) C; (b) 

Algumas vezes você pode ver estruturas de Lewis com expansão dos octetos mesmo que essas estruturas tos-
sam ser escritas com ltm octeto. Por ex plo!.c~nsid ~as s · t~s-~stru _as de Lewis para o íon fosfato, P04 : 

·o· ·o· . . . . 
.. 1 1 .. 1 o .. lu .. 1 

:0- 1,'-0: O=P-0: 
' i 1 ' . . •• 1 1 • • 

·o· ·o· • • • • . . . . 

2 Baseados em cálculos teóricos recentes, alguns químicos têm questionado se os orbitais de valência d são realmente utilizados na 
ligação de moléculas e fons com níveis de valência expandidos. Toda,ria, a presença de orbitais d de valência no período 3 e 
períodos subseqüentes fornece a explicação mais simples para esse fenômeno, especialmente para o objetivo de um liv·ro de 
qujmica geral. 
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As cargas formais nos átomos são mostradas em vermelho. À esquerda o átomo de P tem um octeto; à direita o 
átomo de fósforo expandiu o octeto para cinco pares de elétrons. A estrutura da djreita é geralmente usada para o 
P04>- porque tem as menores cargas formais nos átomos. A 1nelJ1or representação do P04>- é uma série de tais es
truturas de Lewis em ressonâ11cia com uma outra. Entretanto, cálculos teóricos, baseados em mecânica quântica, 
s ugerem que a estrutura à esquerda é a meU1or e única estruh.rra de Lewis para o íon fosfato. Em geral, ao escolher 
entre estruturas de Lewis alternativas, você deve optar por uma que satisfaça a regra do octeto se for possível fazer 
dessa forma. 

8 .8 Forças das ligações covalentes 

A estabilidade de uma molécula está relacjonada com a força das ligações covalentes que ela contém. A força , 
de uma Ligação covalente entre dois átomos é dete1minada pela energia necessária para quebrar a Ligação. E mais 
fácil relacionar a força de ligação con1 a variação de entalpia nas reações nas quais as ligações são quebra
das. cmo (Seção 5.4) A energ ia d e ligação é a variação de entalpia, Afi, para a quebra de uma ligação em particular 
em ummol de substância gasosa. Por exemplo, a entalpia de ligação para a ligação entre os átomos de cloro na mo
lécula de Cl2 é a variação de entalpia quando um mol de C12 é dissociado em átomos de cloro . 

\:1 ATIVIDADE 
~'"} Entalpía de ligação 

. . . . . . 
:Ç)-Ç):(g) 2 :Ç)·(g) t.H = E(Cl-CI) = 242 kJ 

Usamos a designação D (tipo de ligação) para representar as entalpias de 
li.gação. 

' E relativamente simples atribuir entalpias de ligação a ligações em molé-
culas diatômicas. A energia de ligação é a única energia necessária para que-
brar a molécula diatômica em seus átomos constitumtes. Entretanto, para 

ligações que ocorrem apenas em moléculas poliatômicas (como a ligação C-H), devemos invariavelme11te usar as 
energias médias de ligação. Por exemplo, a variação de entalpia para o seguinte processo (chamado aton1ização) 
pode ser usada para definir a entalpia de ligação para a ligação C-H. 

H 
1 

H -C-H(g) 
1 

H 

·Ç'(g) + 4 H ·(g) tlH = 1.660 kJ 

Como existem quatro ligações C-H equivalentes no metano, o calor de atomização é igual à soma das energias 
de ligação das quatro ligações C-1-I. Portanto, a entalpia média da ligação C-H para o Crl4 é E(C-H) = (1.660/ 4) 
kJ / rnol. 

A entalpia de ligação para determinado conjunto de átomos, digamos C-H, depende do resto da molécttla da 
qual essa ligação faz parte. Entretanto, a variação de uma molécula para outra é geralmente pequena. Isso sustenta 
a idéia de que os pares de elétrons ligantes estão localizados entre os átomos. Se considerarmos as entalpias de liga
ção C- H em vários compostos, encontraremos que a entalpia média de ligação é 413 kJ / mol, que é muito próximo 
do valor de 415 kJ/mol ca lcuJado para o CH4• 

A Tabela 8.4 relaciona várias entalpias médias de ligação. A entalpia de ligação é se1npre 11n1a grandeza positiva; 
é sempre necessário fornecer energia para romper ligações químicas. Contrariamente, a energia é sempre Liberada 
quando uma ligação é formada entre dois átomos gasosos ou fragmentos moleculares. Q uanto maior a entalpia de 
ligação, mfils forte é a ligação. 

Uma molécula com ligações químicas fortes geralmente tem menor tendência a sofrer variação química do 
que aque la com ligações fracas. Essa relação entre ligação forte e estabilidade química ajuda a explicar a forma 
química na qua l m uitos elementos são encontrados na natureza. Por exemplo, ligações Si.-0 estão entre as liga
ções mais fortes que o s ilício forma. Não deve ser surpreendente, portanto, que Si02 e outras substâncias conten
do ligação Si-O (silicatos) sejam tão comuns; estima-se que mais de 90°/o da crosta terrestre seja composta de Si02 

e silicatos. 
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TABELA 8.4 Entalpias médias de ligação (kJ/ mol) 

Ligações simples 

C - l-f 413 N - H 391 0 - H 463 F- F 155 
C - C 348 N- N 163 0 - 0 146 
C-N 293 N-0 201 0-F 190 Cl-F 253 
C-0 358 N-F 272 0-CI 203 Cl-Cl 242 
C-F 485 N-CI 200 0-l 234 

C-CI 328 N-Br 243 Br-F 237 
C-Br 276 S- H 339 Br-C1 218 

C- 1 240 H-H 436 S-F 327 Br-Br 193 
C - 5 259 H - F 567 5 - Cl 253 

H - Cl 431 S - BR 218 1- Cl 208 
Si - H 323 H - Br 366 S - S 266 1- Br 175 
Si-Si 226 H-T 299 I-1 151 
Si - C 301 
Si-O 368 
Si - Cl 464 

Ligações múltiplas 

C=C 614 N=N 418 Oz 495 

C==C 839 N==N 941 

C = N 615 N = O 607 S = O 523 

C==N 891 S=S 418 

C=O 799 

Caso 1.072 

Entalpias de ligação e entalpias de reação 
Podemos usar as entalpias médias de ligação da Tabela 8.4 para estimar as entalpias de reações nas quais liga

ções são quebradas e novas ligações são formadas. Esse procedimento pera1ite-nos estimar rapidamente se deter
minada reação será endotérmica (t:.H > O) ou exotérmica (6.H < O), mesmo se não sabemos os m; para todas as 
espécies quin1icas envolvidas. A estratégia para estimar entalpias de reação é uma aplicação direta da lei de Hess. 
a:io (Seção 5.6) Usamos o fato de que a quebra de ligações é sempre um processo endotérmico (t:..H positivo) e a for
mação de ligações é sen1pre um processo exotérmico {ó.H negativo). Conseqüentemente in1aginamos que a reação 
ocorre em duas etapas: (1) fornecemos energia suficiente para quebrar aquelas ligações nos reagentes que não es
tão presentes nos produtos. Nessa etapa a entalpia do s is tema é atunentada pela soma das entalpias das Hgações 
que são quebradas. (2) Fazemos as ligações nos produtos que não estavam presen.tes nos reagentes. Essa etapa libe
rará energia e din1inuirá a entalpia do sistema pela so1na das entalpias das ligações que foram formadas. A ental
pia da reação, t:.H,, é estimada como a soma das entalpias de ligações quebradas, menos a soma das entalpias das 
ligações forn1adas. 

tlH, = l:(entalpias de ligação das ligações rompidas) 
- :E(entaJpias de ligação das ligações formadas) [8.12J 

Considere, por exen1plo, a reação na fase gasosa entre o metano (CH4) e o cloro para produzir cloreto de meti la 
(CH3C:I) e cloreto de hidrogênio (HCl): 

H - C~(g) + CI - Cl(g) -- CI - CH3(g) + H - Cl(g) t:.H, = ? [8.13] 

O processo em duas etapas está resumido na Figttra 8.13. Observamos que no curso dessa reação, as segttintes 
ligações são rompidas e formadas: 

Ligações rompidas: 1 mol de C - H, 1 mol de C - Cl 

Ligações formadas: 1 mol de C - CI, 1 mol de H - Cl 
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Figura 8.13 llustraçào do uso das 
entalpias médias de formaçào para 
estimar ti.H, para a reaçào na Equação 
8.1 3. A quebra das ligações de C - H 
e CI - CI produz uma variaçào de 
entalpia positiva (6H1), ao passo que a 
formação das ligações C - CI e 
H - CI provoca uma variação de 
entalpia negativa (AH2). Os valores de 
6H1 e ti.H2 são estimados a partir dos 
valores na Tabela 8.4. Da lei de Hess, 
6H, = 6 H1 + 6H2• 

H + 

(!) Quebras 
C- H e O - Cl 
ligações 

+ 

+ 

tlH, 

+ 

@ Formação 
C- OeH- CI 
ligações 

Primeiro fornecemos energia o suficiente para quebrar as ligações C - H e Cl - Cl que aumentará a entalpia 
do sistema. Em seguida formamos as Jjgações C - CJ e H - Cl, que liberarão energia e abaixarão a entalpia do sis
tema. Usando a Equação 8.12 e os dados da Tabela 8.4, estimamos a entalpia da reação como: 

t::.H, = [E(C - H) + E(Cl-Cl)] - [E(C-CI) + E(H -0)] 

= (413 kJ + 242 kJ)- (328 kJ + 431 kJ) = -104 kj 

A reação é exotérmica porque as ligações nos produtos (especialmente a ligação H - CI) são mais fortes que as 
ligações nos reagentes (especialmente a ligação Cl - O). 

Geralmente usamos as entalpias de ligação para estimar o !::.H, somente se não temos os valores de t::.H/ em 
mãos. Para a reação anterior, não podemos calcular o t::.H, a partir do valor de õ.HJ e da lei de Hess porque o valor 
do t::.Hj para CHJCJ(g) não é dado no Apêndice C. Se obtivermos o valor do ô.Hf para CH3Cl(g) a partir de outra 
fonte (como no manual de qtúmica CRC Handbook of Chentistry a11d Physics) e usarmos a Equação 5.31, encontrare
mos que t::.H, = - 99,8 kJ para a reação na Equação 8.13. Assim, o uso da entalpia média de ligação fornece uma esti
mativa razoavelmente acurada da variação real de entalpia da reação. 

É importante lembrar que as entaJpias são derivadas para moléculas gasosas e que são muitas vezes valores 
médios. Entretanto, as entalpias médias de ligação são (tteis para estimar rapidamente as entalpias de reação, espe
cialmente para reações em fase gasosa. 

COMO FAZER 8.12 

Usando a Tabela 8.4, estime o 61-1 para a seguinte reação (onde mostramos explicitamente as ligações envolvidas nos 
reagentes e produtos): 

H H 
1 1 

H-C- C-H(g) + i~~)--
1 1 
H H 

2 O=C=O(g) + 3H-0-H(g) 

Solução 
Análise: pede-se estimar a variação da entalpia para um processo qtúa'lico usando os valores 1nédios para as ligações 
químicas ron1pidas nos reagentes e formadas nos produtos. 
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Planeja mento: entre os reagentes, devemos quebrar seis ligações C - H e un1a ligação C - C no C2H~ quebra1nos 
também da ligação no 0 2• Entre os produtos, fonnamos quatro ligações C =O (duas em cada C02) e se is ligações 
O - H (duas em cada H20). 

Resolução: usando a Equação 8.12 e os dados da Tabela 8.4, temos: 

Af1 = 6E(C - H) + E(C - C) + t E(Oi) - 4.E(C =O) - 6E(O - H) 

= 6(413 kJ) + 348 kJ + i<495 kJ) - 4(799 kD- 6(463 kJ) 
= 4.558 kJ - 5.974 kJ 
= - 1.416 kJ 

Conferência: essa estimativa pode ser comparada com o valor de-l .428 kJ calculado a partir de dados termoquínucos 
mais acurados; a concordância é boa. 

PRATIQUE 

Usando a Tabela 8.4, estime o tiH para a seguinte reação: 

H- N- N- H(g) 
1 1 
H H 

N = N(g) + 2H- H(g) 

Resposta: -86 kJ 

TABELA 8 .5 Comprimentos médios de ligação para algumas ligações simples, duplas e triplas 

Ligação Comprimento de Ligação (Á) Ligação Comprimento de Ligação (Á) 

C - C 1,54 N - N 1,47 

C=C 1,34 N=N 1,24 

e - e 1,20 N s= N 1,10 

C - N 1,43 N - 0 1,36 

C=N 1,38 N=O 1,22 

Cs=N 1,16 

0-0 1,48 

C - 0 l ,43 O=O 1,21 

C=O 1,23 

C=sO 1,13 

Entalpia de ligação e comprimento de ligação 

Da mesma forma que podemos definir a entalpia média de ligação, também é possível definir um comprimen
to de ligação médio para um número de tipos comuns de ligações. O comprimento de ligação é definido como a 
distância entre os núcleos dos á tomos envolvidos na ligação. Alguns destes estão relacionados na Tabela 8.5. De 
particular interesse é a relação entre a entalpia de ligaçã.o, o COn'lprimento de ligação e o número de ligações entre 
os átomos. Por exemplo, podemos usar os dados das tabelas 8.4 e 8.5 para comparar os comprimentos de ligação e 
as entalpias de ligação das ligações carbono-carbono simples, dupla e tripla. 

C-C 

1,54 Á 

348 kJ / mol 

C=C 

1,34 Á 

614 kJ / mol 

C=C 

1,20Â 

839 kJ/ mol 

À medida que o número d.e ligações entre os átomos de carbono aLunenta, a entalpia de ligação aumenta e o 
comprimento de ligação diminui; isto é, os á tomos de carbono são mantidos mais jw1tos e unidos. Em geral, à pro
porção que o 11ú111ero de ligações entre dois áto111os nu111enta, n ligaçiio torna-se niais curta e 111nis forte. 
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A química no trabalho Os explosivos e Alfred Nobel 

Quantidades enormes de energia podem ser armazena
das em ligações químicas . Talvez a ilustração mais vívida 
desse fato seja vista em certas substâncias molecuJares usa
das como explosivos. A abordagem de entalpias de ligação 
nos permite examinar mais atentamente algumas das pro
priedades dessas substâncias explosivas. 

Um explosivo deve ter as seguintes características: (1) 
deve se decompor exotermicamente; (2) os produtos de sua 
decomposição têm de ser gasosos, para que un1a enorme 
pressão de gás acompanhe a decomposição; (3) sua decom
posição deve ocorre r mtúto rapidamente; e (4) ele deve ser 
estável o sufi ciente para que possa ser detonado com previsi
bilidade. A combinação dos primeiros três efeitos leva à v io
lenta evolução de calor e gases. 

Para apresentar a reação n1ais exotérn1íca, un1 explosivo 
deve ter ligações químicas fracas e deve decompor-se em 
moléculas com ligações muito fortes. Ao olharmos para as 
entalpias de ligação (Tabela 8.4), as ligações N ==i N, C""" O e 
C !!!!!!! O estão entre as mais fortes. Não causa surpresa o fato 
de que os explosivos são normalmente projetados para 
compor os produtos gnsosos N2(g),CO(g) e C02(g). Vapor de 
água é também quase sempre produzido. 

Muitos explosivos comuns são moléculas orgânicas que 
contêm grupos nitro ( 0 1) ou nitrato (NO~ ligados a um es
queleto de carbono. As estruturas de dois dos mais conheci
dos explosivos, nitroglicerina e trin itrotolueno (fNT), são 
mostradas aqui. TNT contém o anel de seis membros caracte
rístico do benzeno. 

H H H 
1 1 1 

H-c~~~~c~~~~c-H 

1 1 1 
:o: :Q: :Q: 
1 1 1 
N N N :o:' ~o: :o:' ~o: :o:' ~o: 

• • • • • • • • • • • • 

Nltroglírerin.1 

H 
• . 1 •• 

:o : 11-C-I·! :o: 
1 ~ 1 

:o? 'c-:r 'c/N~o: 
• • 1 li .. 

/e~ /e, 
H C 1-1 

1 
N 

:o-? '.ó: 
• • • • 

TNT 

A nitroilicerina é um líquido oleoso de cor amare
lo-pálida. E altamente se11sfwl 11 cltoque. O simples ato de ba
lançar o líquido pode causar a explosiva decomposição em 
gases de nitrogênio, dióxido de carbono, água e oxigênio: 

As grandes entalpias de ligação das moléculas de N 2 

(941 kJ / mol), de C02 (2 x799 kJ/ mol) e de água (2 x463 
kJ / mol) fazem com que essa reação seja enormemente exo
térmica. A nitroglicerina é um explosivo excepcionalmente 
instável urna vez que está cm cq11ilfbrio exp/osit10 quase perfei
to: com exceção de uma pequena quantidade de 0 2(g) produ-
7Jda, os únicos produtos são 21 C02e l !iO. Observe também 
que, diferentemente das reações de con1bustão (Seção 3.2), as 
explosões são inteiramente feclmrlns. Nenhum outro reagente, 
como 0 1(g), é necessário parn a dl'Composição do explosivo. 

Em virtude de a nitroglicerina ser tão instável, é difícil 
usá-la como uni explosivo controlável. O inventor sueco, 
Alf.red Nobel (Figura 8.14), descobriu que a mistura de nitro
glicerina com um material sólido absorvente como terra dia
tomácea ou celulose resulta em explosivo sólido (dinamite), 
que é muito mais seguro que a nitroglicerina liquida. 

1 

------
-... _ 

Figura 8.14 Alfred Nobel (1833- 1896), sueco, inventor 
da dinamite. De acordo com a opinião de muitos, a 
descoberta de Nobel de que a nitroglicerina poderia 
tornar-se mais estável pela absorção em celulose foi 
acidental. Essa descoberta fez de Nobel um homem muito 
rico. Entretanto, ele era também um homem difícil e 
solitário que nunca se casou; estava sempre doente e sofria 
de depressão crônica. Tinha inventado o explosivo militar 
mais poderoso daqueles tempos, mas firmemente apoiava 
movimentos de paz mundial. Seu testamento determinava 
que sua fortuna fosse usada para estabelecer recompensas 
para premiar aqueles que "conferiram o maior benefício 
para a raça humana", incluindo a promoção da paz e 
"fraternidade entre as nações". O Prêmio Nobel é 
provavelmente a mais cobiçada premiação que um 
cientista, economista, escritor ou defensor da paz pode 
receber. 
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COMO FAZER ESPECIAL: Interligando os conceitos 

O fosgênio, substância usada en1 gás venenoso de combate na Primeira Guerra Mundial, é assim chan1ada porque foi 
prin1eiro preparada pela ação da luz do sol en1 uma mistura de gases monóxido de carbono e cloro. Seu nome vem da 
palavra grega plros (luz) e genes (nascido de). o fosgênio tem a seguinte composição elementar: 12,14o/o de c, l 6,17'Yo de 
O e 71,69'Yo de O em massa. Sua massa molar é 98,9 g/ mol. (a) Determine a fórmula molecular desse composto. (b) De
senhe três estruturas de Lewis para a molécula que satisfaça a regra do octeto de cada átomo. (Os átomos de CI e de O 
ligam-se a C.) (c) Usando as cargas formaL'i, determine qual estrutura de Lewis é a mais importante. (d) Usando as en
talpias médias de ligação, estime o MI para a formação do fosgênio gasoso a partir de CO(g) e Cl1(g). 

Solução (a) A fórn1ula mínima do fosgênio pode ser determinada a partir de sua co1nposiç.io elen1entar. C111D (Seção 
3.5) Considerando 100 g do composto e calculando a quantidade de matéria de C, O e O nessa amostra, temos: 

(12,14 g de C) ( 
1 

mo! C ) = 1,011 mols de C 
12,01 g de e 

(16,17 g de O) ( 
1 

mol O ) = 1,011 mols de O 
16,00 gdeO 

(71,69 g de CI) ( 
1 

rnol CI ) = 2,022 mols de Cl 
35,45 gdeO 

A proporção da quantidade de n1atéria de cada elemento, obtida d ividindo-se cada quantidade de matéria pela me
nor quantidade, indica que existe 1 C e 1 O para cada 2 Cl na fórmula mínima, COCI,. 

A 1nassa n1olar da fórm ula míninla é U,01 + 16,00 + 2(35,45) = 98,91 g / n101, igual à massa n1olar da n1olécula. Portan
to, COC'2 é a fórmula molecular. 

(b) O carbono tem quatro elétrons de valência, o oxigênio tem seis e o cloro sete, fornecendo 4 + 6 + 2(7) = 24 elétrons 
para as estruturas de Lewis. Desenhando a estrutura de Lewis co1n todas as lígações simples não dá ao átomo de car
bono centra l um octeto. Usando ligações múltiplas, três estruturas satisfazem a regra do octeto: 

·o··. . . 
• • 1 •• 
ÇJ=C-ÇI: 

.?· .. . . 
. . . . 

:CI-C=Cl 

·o· . . 
. . li .. 

:CJ-C-CI: 

(e) Calculando as cargas formais em cada átomo obtemos o seguinte: 

o ·o· • • 

·· O ll o .. o 
:CJ-C-CI: . . . . 

• . -1 ·o· . . 
•• 1 l ll · · O 
CL=C-CJ: 
• • • • 

• 1 

• . -1 ·o· • • 

·· O lo .. +1 
:O-C=CI . . . . 

Espera-se que a primeira estrutura seja a mais importa.nte porque tem as menores cargas forma.is em cada átomo. De 
fato, a molécula é geralmente representada por essa estrutura de Lewis. 

(d) Escrevendo a equação química em termos de estruturas de Lewis das moléculas, temos: 

:c1- c1: . . . . 
·o· . . . li . . . 

:CJ- C-CI: . . . . ·c=o· . - . + 

Assim, a reação envolve a quebra de uma ligação C =O e uma ligação C 1-Cl, bem como a formação de uma ligação 
C =O e duas C- CI. Usando as e.ntalpias de li.gação da Tabela 8.4, temos: 

e.H = E(C = 0) + E(CI - Cl) - E(C = 0) - 2E(C - CI) 

= 1.072 kJ + 242 kJ - 799 kJ - 2(328 kJ) = - 141 kJ 

Resumo e termos-chave 

Intro dução e Seção 8.1 Neste capítulo focamos as existe1n enb·e íons de cargas o p ostas; l igações covale n 
interações que levam à formação de ligações químicas. tes, que resuJta1n do compartilha1nento de elétrons por 
Classificamos essas ligações em três grupos amplos: dois átomos, e l igações m etálicas, que unem os átomos 
ligações iônicas, oriundas de forças eletrostáticas que em metais. A fo1mação de ligações envolve interações 
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dos elétrons mais afastados dos átomos, seus elétrons 
de valência. Os elétrons de valência de tLm átomo po
dem ser representados por simbolos de pontos de elé
trons, chamados s ímbolos de Lewis . As tendências dos 
átomos em obter, dispender ou compartilhar elétrons 
freqüentemente seguem a regra do octeto, que pode ser 
vista como uma tentativa dos áton1os em atingir a confi
guração eletrônica de gás nobre. 

Seção 8.2 A ligação iônica resulta da transferência 
completa de elétrons de um átomo para outro, com a 
formação de uma rede tridimensio11al de partículas car
regadas. As estabilidades das substâncias iônicas resul
tam das atrações eletrostáticas fortes entre um íon e os 
outros circundantes de carga oposta. A ordem de gran
deza dessas .interações é .medida pela energia de rede, 
que é a energia necessária para separar uma rede iônica 
em íons gasosos. A energia de rede aumenta com o au
mento da carga nos íons e com a diminuição da distân
cia entre eles. O ciclo de Born- Haber é um ciclo 
termoquímico útil no qual usamos a lei de Hess para 
calcular a energia de rede como a soma de várias etapas 
na formação de um composto iônico. 

Uma posição do elemento na tabela periódica permi
te-nos determinar o íon que terá a tendência de ser for
mado. Os metais tendem a formar cátions; os não-metais 
a formar ânions. Podemos escrever as configurações ele
trônicas para os íons começando pela configuração do 
átomo neutro e, en1 seguida, removendo ou adicionando 
o número apropriado de elétrons. 

Seção 8.3 Uma ligação covalente resul ta do compar
tilhamento de elétrons. Podemos representar a distribui
ção eletrônica nas moléculas usando as estruturas de 
Lewis, que indicam quantos elétrons de valência estão 
envolvidos na formação das ligações e quantos perma
necem como pares de elétrons não compartilhados. 
A regra do octeto ajuda a determinar quantas ligações 
serão formadas entre dois átomos. O compartilhamento 
de um par de elétrons produz uma ligação simples; o 
compartilhamento de dois ou três pares de elétrons en
tre dois átomos produz ligações duplas e triplas, res
pectivamente. Ligações duplas e triplas são exemplos 
de ligações múltiplas entre átomos. 

Seção 8.4 Em ligações covalentes, os elétrons po
dem não necessariamente estar igualmente comparti
lhados entre dois átomos. A polaridade da ligação ajuda 
a descrever o compartilhamento desigual de elétrons 
em Luna ligação. Em uma ligação covalente apoiar os 
elétrons na ligação estão igualmente compartilhados en
tre os dois átomos; em uma ligação covalente polar um 
dos átomos exerce maior atração pelos elétrons do que 
o outro. 

A eletronegatividade é uma medida numérica da 
habilidade de um átomo competir com outros átomos 
pelos elétrons cornpartilhados entre eles. O flúor é o ele
n1ento mais eletronegativo, significando que ele tem 
maior habilidade em atrair os elétrons de outros átomos. 

Os valores da eletronegatividade variam de 0,7 para Cs a 
4,0 para F. Geralmente a eletronegatividade aumenta da 
esquerda para a direita em um período da tabela periódi
ca e diminui descendo em um grupo. A diferença nas 
eletronegatividades dos átomos ligados pode ser usada 
para determinar a polaridade de uma ligação. Quanto 
maior a diferença, mais polar é a ligação. 

Uma molécula polar é aquela cujos centros de car
gas positivas e negativas não coincidem. Dessa forma, 
uma molécula polar tem um lado positivo e um lado ne
gativo. Essa separação de cargas produz um dipolo, a 
magnitude do qual é dada pelo momento de dipolo, 
que é medido em debyes (D). Os momentos de dipolo 
aumentam com o aumento da quantidade das cargas 
separadas e o aumento da distância da separação. Qual
quer molécuJa diatômica X -Y na qt1al X e Y têm dife
rentes eletronegatividades é uma moléctLla polar. 

Seções 8.5 e 8.6 Se soubem.os quais átomos estão li
gados entre si, podemos desenhar as estruturas de Le
wis para as moléculas e fons por um procedimento 
simples. Uma vez feito isso, podemos determinar a car
ga formal de cada átomo em uma estrutura de Lewis, 
que é a carga que o átomo teria se todos os átomos ti
vessem a mesma eletronegatividade. As estruturas de 
Lewis mais aceitáveis terão quaisquer cargas negativas 
localizadas nos átomos 1nais eletronegativos. 

Algumas vezes uma (Lnica estruttlia de Lewis é ina
dequada para representar uma molécula (ou íon) em 
particular. Em tais situações, descrevemos a molécula 
usando duas ou mais estruturas de ressonância para a 
molécula. A molécula é vista como tLma mistura dessas 
estruturas mliltiplas de ressonância. As estruturas de 
ressonância são importantes na descrição das ligações 
na molécula orgânica do benzeno, C6H6. 

Seção 8.7 A regra do octeto em alguns casos não é 
obedecida. As exceções ocorrem quando (a) uma molé
cula tem um número ímpar de elétrons, (b) não é possí
vel completar o octeto ao redor de un1 átomo sem forçar 
uma distribuição desfavorável de elétrons, ou (c) um 
átomo grande é rodeado por muitos átomos eletronega
tivos pequenos forçando-o a ter mais de um octeto de 
eJétrons ao redor dele. Nesse último caso visualizamos 
os orbitais vazios d do átomo grande sendo usados para 
'expandir' o nível de valência do á tom.o. Octetos ex
pa11didos são observados para átomos do terceiro pe
ríodo e dos períodos subseqüentes da tabela periódica, 
para os quais os orbitais d de baixa energia estão dispo
níveis. 

Seção 8.8 A força de uma ligação covalente é medi
da por sua entalpia de ligação, que é a variação de en
talpia n1olar na quebra de certa ligação. As forças das 
ligações covalentes aumentam com o nlimero de pares 
de elétrons compartil11ados entre dois átomos. Pode
mos usar as entalpias de Ligação para estimar a variação 
de entalpia durante reações químicas nas quais ligações 
são quebradas e outras novas são formadas. O compri-



mento de ligação entre dois átomos ligados é a distân
cia entre os dois núcleos. O con1primento médio de 

Exercícios 

Símbolos d e Lewis e ligação iônica 

8.1 (a) O que são elétrons de valência? {b) Quantos elétrons 
de valência um átomo de rutrogêruo r,ossui? (e) Uni áto
mo tem a configuração eletrônica ls 2s22p63p2

• Quantos 
elétrons de valência o átomo tem? 

8.2 (a) O que é a regra do octeto? (b) Quantos elétrons u1n 
átomo de enxofre deve ganhar para atingir um octeto 
em seu nível de valência? (e) Se um átomo tem a confi
guração eletrônica ls22s12p3

, quantos elétrons ele deve 
ganhar para atingir um octeto? 

8.3 Escreva a configuração eletrôruca para o fósforo. Identifi
que um elétron de valência nessa configuração e um elétron 
que não seja de valência. Do ponto de vista da reatividade 
qtúmica, qual é a importante diferença entre eles? 

8.4 Escreva a configuração eletrônica para o elemento 
escândio, Se. Quantos elétrons de valência este átomo 
possui? O que distingue esses elétrons de valênda dos 
outros no á tomo? 

8.5 Escreva o símbolo de Le\vis para os átomos de cada um 
dos seguintes ele1nentos: (a) Ca; (b) P; (c) Ne; (d) B. 

8.6 Qual é o sín1bolo de LeY.'is para cada um dos seguintes 
átomos ou íons: (a) Mg; (b) As; (c) Sc3

' ; (d) Se2-? 
8.7 Usando os símbolos de Lewis, faça um diagrama da 

reação entre os átomos de magnésio e oxigênio para 
formar a substância iôruca MgO. 

8.8 Use os símbolos de Lewis para representar a reação que 
ocorre entre os átomos de Mg e Br. 

8.9 Ao reagir com o cloro, o elemento potássio perde somen
te um elétron por átomo, ao passo que o cálcio perde dois. 
Explique esse fato em termos de considerações de energia. 

8.10 Ao reagir com metais, o elemento bromo aceita un1 elé
tron para formar o íon Br-. Desse modo, temos substâncias 
iônicas comuns como KBr ou CaBr2• Não encontra.mos 
co1npostos con10 I<iBr ou CaBr. Explique esse fato em 
termos de energias dos orbitais. 

8.11 Determine a fórmula quínuca do composto iônico for
mado entre os seguintes pares de elementos: (a) Ale P; 
(b) K e S; (e) Y e O; (d) Mg e N . 

8.12 Qual composto iôruco se espera formar na combinação 
dos seguintes pares de elementos: (a) rubídio e oxigênio; 
(b) bário e iodo; (c) lítio e oxigênio; (d) cloro e magnésio? 

8.13 Escreva a configuração eletrônica para cada um dos seguin
tes íons e determine quais J'OSSuem configurações de gás 
nobre: (a) Sr2 ... ; (b) Ti2

•; (e) Se2
-; (d) Ni2 

.. ; (e) Br-; (f) Mnl+. 
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ligação entre dois átomos diminui à medjda que o nú
mero de ligações entre os átomos aumenta. 

8.14 Escreva as configurações eletrônicas para os seguintes 
íons e detern1ine quais têm configurações de gás nobre: 
(a) Zn2

• ; (b) Te2
-; (e) Se3

' ; (d ) Ru2
' ; (e) Ti+; (f) Au ' . 

8.15 (a) Defina o termo e11ergi11 de rede. {b) Quais fatores go
vernam a magnitude da energia de rede de um com
posto iônico? 

8.16 (a) As energias de rede de Naf e de MgO são dadas na 
Tabela 8.2. Calcule a diferença nessas duas grandezas. 
(b) Calcule a diferença nas energias de rede de MgCl2 e 
SrCl21 que também estão listados na tabela. 

8.17 As substâncias iônicas KF, CaO e ScN são isoeletrônicas 
(tên1 o mesmo número de elétrons). Examine as energias 
de rede para essas substâncias na Tabela 8.2 e explique 
as tendências que observar. 

8.18 (a) A energia de rede de un1 sólido iônico aumenta ou 
diminui (i) quando as cargas dos !ons aumentam; (ii) 
quando os tan1anl1os dos íons aumenta.n1? (b) Usando 
uma tabela periódica, ordene as seguintes substâncias 
de acordo com suas expectativas de energia de rede, lis
tando-as em ordem crescente: LiCl, NaBr, RbBr, MgO. 
Compare sua lista com as informações na Tabela 8.2. 

8.19 As energias de rede de KBr e de CsCI são quase iguais 
(Tabela 8.2). O que você pode concluir a partir dessa ob
servação? 

8.20 Explique as seguintes tendências na energia de rede: 
(a) MgO > MgClv (b) NaCI > RbBr > CsBr; (c) BaO > KF. 

8.21 Necessita-se de energia para remover dois elétrons do 
Capara formar Ca2

• e tan1bém para adicionar dois elé
trons em O para formar 0 2

- . Por que, então, CaO é está
vel em relação aos elementos livres? 

8.22 Liste os passos individuais usados na construção de tun 
ciclo de Bom- Haber para a fonnação de CaBr2 a partir 
dos elementos. Qual(is) desses passos você esperaria 
ser exotérolico(s)? 

18.231 Utilize as informações do Apêndice C, da Figi.1ra 7.11 e 
da Tabela 7.4, para calcuJar a energia de rede do RbCL 
Esse valor é maior ou menor que o da energia de rede 
de NaCI? Explique. 

(8.241 Usando as informações do Apêndice C, da Figura 7.11 e 
da Tabela 7.5 e o valor da segunda energia de ionização 
para Ca, 1.145 kJ / mol, calcule a energia de rede de 
CaCL2• Esse valor é 1naior ou menor que da energia de 
rede de NaCl? Explique. 

Ligação covale nte, e letron egatividade e polaridad e de ligação 

8.25 (a) Qual o significado do termo ligação cov11/e11te? (b) Dê 
três exen1plos de ligação covalente. (e) Uma substância 
XY, forn1ada a partir de dois elementos diferentes, en
tra em ebulição a -33 ºC . É mais provável que XY seja 
uma substância covalente ou iôruca? Explique. 

8.26 Qual desses elementos é improvável formar ligações 
covalentes: S, H, K, Ar, Si? Justifique sua escolha. 

8.27 Usando os símbolos e as estruturas de Lewis, faça um 
diagrama da formação do SiO~ a partir dos áton1os Si 
e Cl. 
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8.28 Usando os símbolos e as estruturas de Lewis, faça um cüa
grama da formação do N03 a partir dos átomos N e CI. 

8.29 (a) Construa a estrutura para 0 2 na qual cada átomo 
atinge um octeto de elétrons. (b) Explique por que é 
necessário .formar uma ligação dupla na estrutura de 
Lewis. (c) A ligação em 0 2 é mais curta que a ligação 
simples 0-0 em compostos que contêm uma ligação 
simples 0-0. Explique essa observação. 

8.30 Os comprimentos de ligação C-S no dissulfeto de car
bono, CSi, são mais curtos do que seria esperado para 
as Hgações simples C-S. Use uma estrutura de Lewis 
para racionalizar essa observação. 

8.31 (a) Qual o significado do termo e letronegatividade? 
(b) Na escala de Pauling, qual é a faixa de valores das 
eletronegatividades para os elementos? (e) Qual ele
mento tem a menor eletronegatividade? 

8.32 (a) Qual é a tendência na e letronegatividade ao irmos 
da esquerda para a cüreita em um período da tabela pe
riódica? (b) Como os valores de eletronegatividade ge
ralmente varian1 descendo en1 uma coluna na tabela 
periódica? (c) Como as tendências periódicas da eletro
negatividade se relacionam com as da energia de ioni
zação e afinidade eletrônica? 

8.33 Usando apenas a tabela periódica como seu guia, sele
cione o á tomo n1ais eletronegativo em cada um dos se
guintes conjuntos: (a) P, S, As, Se; (b) Be, B, C, Si; (e) Zn, 
Ga, Ge, As; (d) Na, Mg, K, Ca. 

8.34 Recorrendo apenas à tabela periódica, selecione (a) o 
elemento mais eletronegativo no grupo 6A; (b) o ele
mento menos eletronegativo no grupo Al, Si, P; (c) o 
elen1ento mais eletronegativo no grupo Ga, P, CI, Na; 
(d ) o e lemento no grupo K, C, Zn, F, que é mais prová
vel de formar um composto iônico com o Ba. 

8.35 Quais das seguintes ligações são polares: (a) P-0; 
(b) 5-F; (e) Br-Br; (d) 0-CI? Qual é o átomo mais 
eletronegativo em cada ligação polar? 

Estruturas de Lewis; estrut uras de ressonância 

8.43 Desenhe as estrutttras de Lewis para os seguintes com
postos: (a) SiH4; (b) CO; (c) SF2; (d) H1S04 (H está ligado 
a O); (e) Cl0

2
- ; (f) NH20f-l. 

8.44 Escreva as estruturas de Lewis para os seguintes com
postos: (a) H2CO (ambos os átomos de H estão ligados a 
C); (b) H 20 2; (c) C2Fb (contém uma ligação C-C); 
(d) AsO/''; (e) Hi503 (o H está ligado ao O); (f) C2H2• 

8.45 Escreva estruturas de Lewis que obedeçam à regra do octe
to para cada um dos seguintes e atribua as cargas formais 
para cada átomo: (a) No•; (b) POCl3 (P está ligado a três CI 
e a O); (c) 004 - ; (d) H003 (H está ligado ao O). 

8.46 Para cada uma das seguintes moléculas ou íons de enxo
fre e oxigênio, escreva uma única estrutura de Lewis que 
obedeça à regra do octeto, e calcule as car_eas formais em 
todos os átomos: (a) S02; (b) SO~ (c) so; ·; (d) SO/ '". 

8.47 (a) Escreva uma ou mais estruturas de Lewis apropria
das para o íon nitrito, N02- . (b) Com qual composto de 
oxigênio ele é isoeletrônico? (c) Quais comprimentos de 
ligação você determinaria nas espécies em relação às li
gações simples N-0? 

8.36 Coloque as ligações em cada um dos seguintes con
juntos em ordem crescente de polaridade: (a) C-F, 
0-F, Be-F; (b) N-Br, P-Br, 0-Br; (c) C-S, 
B-F, N-0. 

8.37 (a) Como uma molécula polar difere de un1a apoiar? 
(b) Os átomos X e Y tên1 diferentes eletronegatividades. 
A molécula dia tômica X-Y será necessariamente polar? 
Explique. (e) Quais fatores afetam o tamanho do mo
mento de dipoJo deu.ma molécula diatômica? 

8.38 Qual das seguintes moléculas você determinaria como 
possível de ter um momento de dipolo diferente de 
zero? Em cada caso, explique sua resposta: (a) CIF; 
(b) CO; (c) C02 (uma molécula linear); (d ) H 20 . 

8.39 A partir dos dados da Tabela 8.3, calcule as cargas efeti
vas nos áton1os de H e F da molécula de 1-IF em unida
des de carga eletrô1úca e. 

8.40 A molécula de nionobrometo de iodo, f6r, tem compri-
• 

mento de ligação de 2,49 A e momento de cüpolo de 
1,21 D. (a) Qual átomo da molécula é esperado ter uma 
carga negativa? Explique. (b) Calcule as cargas efetivas 
nos átomos de 1 e Br em TBr, em unidades de carga ele
trônica e. 

8.41 Dê o nome ou fór111ula química apropriada para cada 
uma das seguintes substâncias. Em cada caso forneça a 
informação sobre se a ligação é mais bem descrita pelo 
modelo de ligação iônica ou de ligação covalente: 
(a) óxido de manganês(IV); (b) sulfeto de fósforo(IIl); 
(c) óxido de cobalto(Il); (d) Cu2S; (e) CIF~ (f) VF5. 

8.42 Dê o nome ou fórn1ula química apropriada para cada 
uma das seguintes substâncias. Em cada caso forneça a 
informação sobre se a Ugação é mais bem descrita pelo 
modelo de ligação iônica ou de ligação covalente: (a) 
fluoreto de n1anganês(Ill); (b) óxido de cromo(VI); (c) 
brometo de arsênio(V); (d) SF4; (e) MoC14; (f) ScCl3 • 

8.48 Considere o cátionnitril N02' . (a) Escreva lllna ou mais 
estruturas de Lewis para essa espécie. (b) As estruh.Lras 
de ressonância são necessárias para descrever a estrutu
ra? (e) Com qual ~-pécie familiar ela é isoeletrônica? 

8.49 Determine a ordem dos comprimentos de ligação C-0 
em CO, C02 e C02« 

8.50 Con1 base nas estruturas de Leivis, determine a ordem 
dos con1primentos de Ugação N-0 no NO+, No2- e 
N03- . 

8.51 (a) Use o conceito de ressonância para explicar por 
que as seis ligações C-C no benzeno são iguais em 
comprin1ento. (b) Os co1nprimentos de ligação 
C-C no benzeno são mais curtos que os de ligações 
simples, mas mais longos que os de ligações duplas 
C= C. Use o modelo de ressonância para explicar 
essa observação. 

8.52 As naftalinas são compostas de naftaleno, Cwrls, cuja 
estrutura consiste e1n dois anéis de seis membros fun
didos por um lado, como mostrado na seguinte estru
tura de Lewis incompleta: 



Exceções à regra do octeto 

8.53 (a) Exponha a regra do octeto. (b) A regra do octeto se 
aplica tanto a compostos iônicos quanto a covalentes? 
Explique usando exemplos apropriados. 

8.54 Considerando os metais representativos, qual é a rela
ção entre o número do grupo para um elemento (o car
bono, por exemplo, pertence ao grupo 14; veja a tabela 
periódica no encarte do livro) e o número de ligações 
covalentes simples que o elemento precisa formar para 
satisfazer a regra do octeto? 

8.55 Qual é a exceção mais comum à regra do octeto? Dê 
dois exemplos. 

8.56 Para os elementos do terceiro período da tabela perió
dica para frente, a regra do octeto não é muito obedeci
da. Quais são os fatores geraln1ente ci tados para 
explicar esse fato? 

8.57 Desenhe as estruturas de Lewis para cada um dos se
guintes íons ou moléculas. Identifique aqueles que não 
obedecem à regra do octeto e explique por qi1e isso 
ocorre. (a) C0)2

-; (b) BH3; (e) 1)-; (d ) GeF4; (e) AsF6-. 

Entalpias de lígação 

8.61 Usando as entalpias de ligação apresentadas na Tabela 
8.4, determine o 8.H para cada uma das seguintes rea
ções na fase gasosa: 

(a) H......_ /H 
C=C + H-0-0-H 

H/ "-H 

H H 
1 1 

H-O-C-C-0-1-I 
1 1 
H H 

(b) 

H H 
1 1 

H-C-C-C=N 
1 1 

H H 
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(a) Escreva duas estrutu ras de Lewis completas para o 
naftaleno. (b) Os comprimentos de ligação C-C são in
termediários entre ligações simples C-C e ligações du
plas C=C. Explique. (c) Represente a ressonância no 
naftaleno de forma análoga àquela usada para repre
sentá-la no benzeno. 

8.58 Desenhe as estruh.Lras de Lewis para cada um dos se
guintes íons ou moléculas. Identifique os que não obe
decen1 à regra do octeto e explique por que isso ocor.re. 
(a) NO; (b) rc12- ; (e) SOú (d) BCl:J; (e) Xef4• 

8.59 Na fase de vapor, BeClz existe como uma molécula dis
tinta. (a) Desenhe a estrutura de Lewis dessa molécula, 
usando apenas ligações simples. A estrutura de Lewis 
satisfaz à regra do octeto? (b) Quais outras formas de 
ressonância, que satisfazem à regra do octeto, são pos
síveis? (e) Usando as cargas formais, selecione dentre 
todas as estruturas de Lewis a forma de ressonância 
mais importante para descrever l3eCl2• 

8.60 (a) Descreva a molécula de dióxido de cloro, CIOv 
usando três estrutu ras de ressonância possíveis. 
(b) Alguma dessas estrutt.1ras de ressonância satisfaz 
à regra do octeto para todos os átomos na molécula? 
Justifique sua resposta. (e) Usando as cargas foro1ais, 
selecione a(s) estrutura(s) de ressonância(s) mais im
portante(s). 

8.62 

(c) 2Cl- -CJ -~N==N + 30-Cl 
1 
Cl 

Usando as entalpias de ligação (Tabela 8.4), determine 
o 6H para as seguintes reações na fase gasosa: 

Br Br 
1 1 

(a) Br- C- H + C!- O - -+l3r- C- Cl + H - 0 
1 1 
Br Br 

H H 
1 1 

{b) H-S-C-C-S-H + H-Br ----<• 

1 1 
H l-I 

l-l H 

Br-t-t-Br + 2 H-S-l-I 
1 1 
H H 
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(d H H H 
1 1 1 

H - N- N - H + Cl- CI - -+ 2 H - N - CJ 

8.63 Usando as entalpias de ligação (Tabela 8.4), estime o 
t.H para cada uma das seguintes reações: 
(a) 2NBr3(g) + 3F2(g) 2NF3(g) + 3Bri(g) 
(b) Co(g) + 2H2(g) CH30l-I(g) 
Cc) H2S(g) + 3P2(g) S.P4(g) + 2HF(g) 

[8.64J Use as entalpias de ligação (Tabela 8.4) para estimar a va
riação de entalpia para cada uma das seguintes reações: 
(a) H2C = O(g) + NH3(g) H2C = NH + H20(g) 
(b) SiH3Cl(g) + CH4(g) SiH3CH3'g) + HCl(g) 
(e) 8H2S(g) 8H2(g) + S8(s) 
(Veja a Figura 7.28. Falando estritamente, os vaJores de 
entaJpia média de ligação aplicam-se para espécies na 
fase gasosa. O calor de forn1ação do S8(g) é 102,3kJ/mol. 
Aplique as correções necessárias no intuito de estiinar a 
variação da entalpia para a reação como mostrada.) 

8.65 A amônia é produzida diretamente a partir de nitrogênio 
e hidrogênio usando-se o processo de Haber. A reação 
química é 

N 2(g) + 3Hi(g) 2NH3(g) 
(a) Use as ent.:1lpias de Ligação (Tabela 8.4) para estimar a 
variação de entalpia para a reação e diga se essa reação é 
exotérmica ou endotérmica. (b) Co1npare a variação 
de entalpia que você calculou no item (a) com a variação de 
entalpia real obtida utilizando os valores de AH[. 

Exercícios adicionais 

8.69 Em cada uni dos seguintes exemplos de um símbolo de 
Le,-vis, indique o grupo nfl tabela periód_ica ao qual o 
elemento X pertence: (a)· 0 ·; (b) ·X· ; (c) =0· 

8.70 (a) Explique a seguinte tendência na energia de rede: 
BeJ-4, 3.205 kJ/mol; MgH2, 2.791 kJ/mol; CaH2, 2.410 
kJ / mol; SrH2, 2.250 kJ/mol; BaJ-4, 2.121 kJ/ mol. (b) A 
energia de rede do ZnH1 é 2870 kJ/mol. Com base nes.-;e 
dado apresentado no item (a), espera-se que o raio do íon 
Zn2

' seja próxin10 daqueles dos elementos do grupo 2A? 
[8.71J A partir dos raios iônicos dados na Figura 7.6, calcule a 

energia potencial de um par de íons K. e I' que estão 
apenas se tocando. CaJcule a energia de um mol desses 
pares. Como esse valor se compara com a energia de 
rede do KF (Tabela 8.2)? Explique essa diferença. 

f8.72I A partir da Equação 8.4 e dos raios iônicos dados na Fi
gu ra 7.6, calcule a energia potencial dos seguintes pares 
de (ons. Suponha que os íons estejam separados por 
uma distância igual à soma de seus raios iônicos: 
(a) Na•, Br-; (b) Rb•, Br- ; (c) Sr2

• , 52
-; 

8.73 Con1 base nos dados da Tabela 8.2, estime (dentro de 
30 kJ/mol) a energia de rede para cada uma das se
guintes substâncias iônicas: (a) LiBr; (b) CsBr; (e) CaClr 

8.74 Você espera que o elemento r6dio, simbolo Rh, tenha 
estado iônico positivo no qual o íon 01etálico tem uma 
configuração de gás nobre? Use as energias de ioniza
ção e as energias de rede para explicar s ua resposta. 

[8.751 (a) A triazina, C3H;iN31 é seo1elhante ao benzeno, exceto 
que cada grupo C- H é substituído por um átomo de N. 
Dt.'Senhe a(s) estrutura(s) de Le\-vis para essa molécula. 

8.66 (a) Use as entalpias de ligação para estimar a variação 
de entalpia para a reação do hidrogênio com o eteno: 

H2(g) + C2H4(g) C2H0(g) 
(b) Calcule a variação de entaJpia padrão para essa rea
ção usando os calores de formação. Por que esse valor é 
diferente daquele calculado no item (a)? 

8.67 Dadas as seguintes energias de dissociação de ligações, 
caJcule a entaJpia média de ligação para a ligação Ti-O. 

6.H (kJ/mol) 

TiCl4(g) TiCl3(g) + O(g) 335 

Ti03(g) TiC'2(g) + O(g) 423 

TiCl2(g) TiCL(g) + Cl(g) 444 

TiO(g) Ti(g) + Cl(g) 519 

[8.681 (a) Usando os valores de enta lpia n1édia de ligação, 
determine qual das seguintes reações será mais exotér-. 
nuca: 
(i) C(g) + 2F2(g) CF4(g) 
(ii) CO(s) + 3F1 CF~(g) + OF2(g) 
(iii) COz(g) + 4P2 CF~(g) + 20F2(g) 
(b) Explique a tendência, se h ouver alguma, que existe 
entre a quantidade de calor liberado e a extensão na 
qual o áton10 de carbono está ligado ao oxigênio. 

(b) Estime a distância de ligação carbono-nitrogênio no 
anel. 

8.76 Qual das seguintes moléculas ou íons contém ligações 
polares: (a) P4; (b) H 2S; (e) N02- ; (d) 52

2-? 
8.77 Para o seguinte conjunto de e lementos não-metálicos: 

O, P, Te, l, B, (a) quais duplas formariam a ligação sim
ples niais polar? (b) Quais duplas forn1ariam a ligação 
simples mais longa? (c) Quais duplas se.riam mais pro
váveis de formar um composto de fórmula XY2? (d) 
Quais combinações de elementos seriam ma is prováve
is de produzir u1n composto de fórmuJa mínima X2 Y3? 
Em cada caso justifique sua resposta. 

[8.781 Usando as eletronegatividades de CI e .P, estinle as car
gas parciais n os átomos na molécula CI- F. Usando es
sas cargas parciais e os raios atômicos dados na Figura 
7.6, estime o momento de dipolo da molécula. O mo
mento de dipolo medido é 0,88 D. 

8. 79 Calcule a carga formal no á tomo indicado eni cada uma 
das seguintes moléculas ou íons: (a) do áton10 de O cen
tral em 0 3; (b) do fósforo em PP6- ; (e) do nib·ogênio en1 
N02; (d) do iodo e1n ICI,; (e) do cloro em HCI04 (o hi
drogênio está ligado ao O). 

8.80 (a) Determine a carga formal no átomo de cloro no íon 
hipocJorito, c10-, e no íon perclorato,ªº~-, se o átomo 
de CI tem um octeto. (b) Quais os números de oxidação 
do cloro oo-e CI04-? (c) Quais as diferenças essenciais 
nas definições de carga formal e número de oxidação 
que levam às diferenças em suas respostas para os itens 
(a) e (b)? 



8.81 

8.82 

8.83 

8.84 

As três estruturas de Lewis a seguir podem ser dese
nhadas para N 20: 

:N=N-0: -- :N- N=O: -- :N=N=O: . . . . 
(a) Usando as cargas fonnais, qual dessas três estrutu
ras de ressonância é mais provável de ser a mais impor
tante? (b) O comprimento de ligação N-N em N20 é 

• 1,12 A, um pouco maior que uma ligação N=N típica, e 
o comprimento de ligação N-0 é 1,19 A, um pouco 
mais curto do que uma ligação N=O típica. (Veja a Ta
bela 8.5.) Racionalize essas observações com base nas 
estruturas de ressonância mostradas anteriormente e 
em sua conclusão para o itern (a). 
Apesar de 13 ser conhecido, p3- não o é. Usando ases
truturas de Lewis, explique por que F3- não se forma. 
Uma importante reação para a conversão de gás natu
ral para outros hidrocarbonetos úteis é a conversão de 
metano em etano. 

2CH4(g) CzH6(g) + l-12(g) 
Na prática, essa reação é realizada na presença de oxi
gênio, que converte o hidrogênio produzido em água. 

2CH,(g) + Í0i(g) Czl-T6(g) + rl20(g) 
Use as entalpias de ligação (Tabela 8.4) para estimar o t:..H 
para essas duas reações. Por que a conversão do metano 
em etano é mais favorável quando o oxigênio é usado? 
Dois compostos são isômeros se eles têm a mesma fór
mula química, mas diferentes arranjos dos átomos. Use 
as entalpias de ligação (Tabela 8.4) para estin1ar o t:.H 
para cada uma das reações de isomerização na fase gaso
sa e indique quais isômeros têm entalpia mais baixa. 

H H H H 
1 1 1 1 

(a) H-C-C-0-H H-C-0-C-H 
1 1 1 1 
H H H H 

Etanol Éter dimetífjco 

(b ) 

H O 
1°\ 1 li 

H-C-C-H --4 H- C- C- H 
1 1 1 
H H H 

Óxido de eti leno AcetaldcJdo 

Exe rcícios cumulativos 

8.88 O íon Ti2
' é isoeletrônico com o átomo de Ca. (a) Exis te 

alguma diferença nas configurações eletrônicas de Ti2' 

e de Ca? (b) Com referência à Figura 6.22, con1ente as 
variações na ordem dos subníveis 4s e 3d em Ca e em 
Ti2 '. (e) o Ca e Ti2

+ terão o n1esmo número de elétrons 
desemparelhados? Explique. 

18.891 (a) Escreva as equações químicas usadas no cálculo da 
energia de rede do SrCl2(s) via ciclo de Born-Haber. 
(b) A segunda energia de ionização do Sr(g) é 1.064 
kj / 1nol. Use esse fato com os dados no Apêndice C, na 
Figura 7.10, na Figura 7.11 e na Tabela 8.2 para calcular 
o õH/ de SrC12(s). 

18.901 A afin idade eletrônica do oxigênio é - 141 kJ/ mol, 
correspondendo à reação: 

O(g) +e- • o -(g) 
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(c) 

H H H H 
H, 1 i 1 1 

C=C-C=C-C-H 
H/ 1 

H 

Ciclopenteno Pentadieno 

(d) 
~ 

H-C- N=C 
1 

H 

~ 
H - C-C=N 

1 
H 

lsocianato de metila Acetonitrila 

[8.85) Com referência ao quadro" A qujnúca no trabalho", so
bre explosivos, (a) use as entalpias de ligação para esti
mar a variação de entalpia para a explosão de 1,00 g de 
nitroglicerina. (b) Escreva a equação balanceada para a 
decomposição de TNT. Suponha que, na explosão, TNT 
se decomponha eo1 N2(g), C02(g), H20(g) e C(g). 

[8.861 Os comprimentos de ligação das Ligações sin1ples, duplas 
e triplas carbon<H:arbono, carbono-nitrogênio, carbo
no-oxigênio e nitrogênio-onitrogênio estão relacionados 
na Tabela 8.5. Coloque em um gráfico a entalpia de liga
ção tlt!rs11s o comprimento dessas ligações. O que você 
conclui sobre a relação entre o comprimento de ligação e a 
entaJpia de ligação? O que você conclui sobre as forças 
relativas das ligações C-C, C- N, C-0 e N-N? 

18.871 Use os dados da Tabela 8.5 eos seguintes dados: distância 
S-S no ~ = 2,05 Á; distância S--0 no 502 = 1,43 Á, para 
responder às seguintes perguntas: (a) Detemi.ine a d istân
cia de uma ligação simples S-N. (b) De outra ligação 
simples S--0. (e) Por que a distância de ligação S--0 em 
502 é consideravelmente 01ais curta que sua previsão 
para a ljgação simples S--0? (d ) Quando o enxofre ele
mentar, Sll' é cuidadosamente oxidado, forma-se um com
posto, SsO, no qual un1 dos átomos d e enxofre no anel 58 
está ligado a um átomo de oxigênio. A distância S--0 
nesse composto é 1,48 Â. À luz dessa informação, escreva 
a estrutura de Lewis que pode responder pela distância 
de Hgação observada. O enxofre Hgado ao oxigênio nesse 
composto obedece à regra do octeto? 

A energia de rede de K20(s) é 2.238 kJ / mol. Use esses 
dados com os dados no Apêndice C e na Figura 7.10 
para calcular a 'segunda afinidade eletrônica' do oxigê
nio, correspondendo à reação: 

o-<g) +e- d -(g) 
8.91 O composto hidrato de cloral, conhecido nas histórias 

de detetive como gotas imobilizantes, é composto de 
14,52'Yo de C, 1,83°/o de H, 64,30"/., de CJ e 19,35% de O 
em n1assa e tem massa molar de 165,4 g / mol. (a) Qual é 
a fórmula mínima dessa substância? (b) Qual é a fór
mula molecular dessa substância? (c) Desenhe a estru
tura de Lewis da molécula supondo que os átomos de 
Cl se ligam a un1 carbono a través de ligações simples ao 
átomo e que existe uma ligação C-C e duas ligações 
C-0 no composto. 
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[8.92] Tanto o acetileno (C2H 2) quanto o nittogênio (N2) pos
suem uma ligação tripla, mas eles d iferem enorn1emen te 
em propriedades químicas. (a) Escreva as estruturas de 
Lewis para as duas substâncias. (b) Recorrendo ao índi
ce, procure as propriedades químicas do acetileno e do 
nitrogênjo e compare as respectivas reatividades. 
(e) Escreva equações balanceadas para a co1npleta oxi
dação de N2 para formar N 20 5(g) e do acetileno para 
formar COi(g) e H20(g). (d) Calcule a entalp.ia de oxida
ção por mo! de N2 e CiHi (a entalpia de formação do 
N20 5(g) é 11,30 k) /mol). Como esses valores compara
tivos se relaciona1n con1 sua resposta para o item (b)? 
Tanto N 2 quanto C2H 2 possuem ligações triplas com 
entalpias de ligação bastante a ltas (Tabela 8.4). Qual 
aspecto da ligação quím.ica nessas moléculas ou nos 
produtos de oxidação parece ser o responsável pela di
ferença nas reatividades quín1icas? 

8.93 A azida de bário é composta de 62,04'Yo de Ba e 37,%o/o de N. 
Cada íon azida tem uma carga líquida de 1-. (a) Determi
ne a fórmula quí1nica do íon azida. (b) Escreva três estru
turas de ressonância para o íon azida. (e) Qual estrutura é 
a mais importante? (d) Faça uma previ&io dos compri
mentos de ligação no íon azida. 

l8.94] Sob condições especiais, o enxofre reage com amônia li
q u ida anidra para formar um composto binário de en
xofre e nitrogênio. O composto encontrado consiste em 
69,6º/o de Se 30,4o/o de N. M.edidas de sua massa mole
cular fornecem 184,3 g/ mo!. O composto ocasionalmente 
detona ao ser batido ou quando aquecido rapidamente. 
Os átomos de enxofre e de nitrogênio na molécula estão 
unidos em un1 anel. Todas as ligações no anel têm o 
mesmo tamanho. (a) Cal.cule as fórmulas mínima e mo
lecular para a substância. (b) Escreva as estruturas de 
Lewis para a molécula com base nas informações da
das. (Dicn: você deve encontrar um número relativa
mente pequeno de estruturas de Lewis dominantes.) 
(e) Determine as distâncias de ligação entre os átomos 
no anel. (Observe: a distância S--S no anel S8(g) é 2,05 
Â.) (d ) Estima-se que a entalpia de formação do com
posto seja 480 kJ/ mor1

• O t:.H/ do S(g) é 222,8 kJ/ mol1
• 

Estime a entalpia média de ligação no composto. 
8.95 Use as entalpias de ligação (Tabela 8.4), as afinidades 

elettônicas e as energias de ionização do hidrogênio 
(1.312 kJ / mol) para estimar o t:.H para as seguintes rea
ções de ionização em fase gasosa: 
(a) HF(g) Ef'(g) + F(g) 
(b) HCl(g) rf'(g) + Cr(g) 
(e) HBr(g) W(g) + Br-(g) 

[8.96] Considere o benzeno (C6H6) na fase gasosa. (a) Escreva 
a reação para a quebra de todas as ligações no C6H 6(g) e 
use os dados do Apêndice C para determinar a variação 
de entalpia para essa reação. (b) Escreva uma reação 
que corresponda à quebra de todas as ligações carbo
no-carbono en1 C6H6(g). (c) Combinando suas respos
tas para con1 as dos itens (a) e (b) e usando a entalpia 
mérua de ligação para C-H da Tabela 8.4, calcule a en
talpia para as ligações carbono-carbono no C6H 6(g). (d) 
Comente como sua resposta do item (c) compara-se 
com os valores para as ligações sin1ples C-C e ligações 
C=C na Tabela 8.4. 

8.97 As entalpias tnédias de ligação são geraln1ente defini
das para moléculas na fase gasosa. Muitas substâncias 
são liquidas em seu estado fundamental. - (Seção 
5.7) Usando as informações apropriadas de termoquí
mica do Apêndice C, calcule as entalpias médias de li
gação no estado líquido para as seguintes ligações e 
compare esses valores com os da fase gasosa dados na 
Tabela 8.4: (a) Br- Br, em Br2(/); (b) C-Cl, em CCl4(1); 
(e) 0-0, em H 20 2( /) (suponha que a entalpia de liga
ção de 0-H seja a mesma da fase gasosa). (d ) O que 
você pode concluir sobre o processo de q uebra de liga
ções nos líquidos quando comparado à fase gasosa? 
Explique a diferença nos valores de t..H enlTe as duas 
fases. 

8.98 A reação do índio com o enxofre leva a três compostos 
binários diferentes (de dois elementos), que supomos 
ser puramente compostos iônicos. Os três compostos 
têm as seguintes p ropriedades: 

Compos to 

A 

6 
e 

0/o em 
massa 

87,7 

78,2 

70,5 

Ponto de 
fus ão (º C) 

653 

692 

1.050 

(a) Determine as fórn1ulas empíricas dos compostos A, 
B e C. (b) Dê o estado de oxidação de In ern cada tun dos 
três con1postos. (e) Escreva a configuração elettôn.ica 
para o íon ln em cada um dos três compostos. Alguma 
dessas configurações corresponde à configuração de 
gás nobre? (d) Em qual composto se espera que o ra io 
iônico de ln seja menor? Explique. (e) O ponto de fusão 
de compostos iôrucos geralmente está em correlação 
com a energia de rede.Explique as tendências nos pon
tos de fusão dos compostos A, B e C nestes termos. 



Capítulo 

Geometria molecular e 
teorias de ligação 

1 
imos no Cc:i pítulo 8 que as estruturas de Lewis ajudam-nos a en

tender as compo~ições das moléculas e respectivas ligações covalentes. Entre
tanto, elas não mostram um dos mais importantes aspectos das moléculas -
sua forma espacial como un1 todo. As moléculas têm forn1as espaciais e tama
nhos definidos pelos ângulos e peJas distâncias entre os núcleos de seus áto
m.os constituintes. 

A forma e o ta1nanho de uma molécula de determinada substância, co1n a 
força e a polaridade de suas ligações, determinam enormem.ente as proprieda
des daquela substância. Alguns dos 01ais significativos exemplos dos papéis 
da forma e do tamanho molecular são vistos nas reações bioquímicas. Por 
exemplo, uma pequena variação na forma ou no tamanho de um medicamen
to pode aumentar sua efetividade ou reduzir seus efeitos colaterais. Vimos um 
exemplo da influência da fo.rma molecular na ação de uma droga no item "Em 
busca de uma superaspirina", que foi parte do quadro" A química no noticiá
rio" no Capítulo 1. 

As sensações de olfato e visão dependem em parte da forma molecular. 
Quando você inspira, as moléculas no ar são transportadas pelos sítios recep
tores em seu nariz. Se as moléculas têm forma e tamanho corretos, elas podem 
encaixar-se devidame11te nesses sítios receptores, que transmitem impulsos 
para o cérebro. O cérebro os identifica como um aroma em particular, como o 
aroma de pão fresco. O olfato é tão bom em reconhecimento molecular que 
duas substâncias podem produzir diferentes sensações de odor mesmo qtLan
do suas moléculas diferem tão sutilmente quanto a mão direita difere da es
querda. 

O prim.eiro objetivo deste capítulo é aprender a relação entre estruturas de 
Lewis bidimensionais e formas moleculares tridimensionais. Munidos desse 
conhecimento, podemos então examinar mais atentamente a natureza das li
gações covalentes. As linhas usadas para descrever ligações nas estruturas de 
Lewis fornece1n importantes pistas sobre os orbitais que as n1oléculas usam na 
ligação. Examinando-os, podemos adquirir maior entendimento do compor
tamento das moléculas. Descobrirem.os mais tarde que o conteúdo deste capí
tulo o ajudará em abordagens futuras acerca das propriedades físicas e 
qu(micas das substâncias. 

..., O que está por vir ~ 

• Con1eçan1os discutindo como as 
geon1etrias 111olec11/11res são descri
tas e examinando algumas geo
metrias comuns exibidas pelas 
moléculas. 

• Em seguida consideraremos como 
as formas espaciais moleculares 
podem ser previstas usando um 
modelo simples, base.1do princi
palmente nas estruturas de Lewis 
e na noção de repulsões elétron
elétron (o 111ode/o RPENV). 

• Ser capaz de prever as geome
trias permite-nos prever algo so
bre a distribuição de carga total 
em uma n1olécula, independen
temente de qual ela seja. 

• Examinaremos a teoria de ligação 
de t•a/ê11cia, um modelo de liga
ção molecular que nos ajuda a 
entender por gue as moléculas 
formam ligações e por que elas 
têm as formas i!spaciais que têm. 

• Na teoria de ligação de valência, 
as ligações covalentes são visuali
zadas como resultante da s11perpo
siçilo de orbitais atômicos, resul
tando em dois tipos gerais de liga
ções, ligações signm e ligações pi. 

• Para explicar a forma espacial 
molecular, consideraremos con10 
os orbitais atômicos ganhan1 ou
tras formas, ou 5-0f re111 hibridi211· 
çifo, para produzir orbitais apro
priados para as ligações nas mo
léculas. 

• Finaln1ente, abordaremos a teoria 
do orbital 11wlec11lar, um n1odelo de 
ligação química que fornece com
preensão mais dara da estrutura 
eletrônica das moléculas. 
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MODELO 3-D 
Tetracloreto de carbono 

ANIMAÇÃO 
RPENV 

Distância 
de liga~o, 

l,78Á 

(a) 

109,5º_/\ 

(b) 

(c) 

Figura 9.1 (a) Um tetraedro é um 
objeto com quatro vértices. Cada 
face é um triângulo eqüilátero. 
(b) A geometria da molécula do 
CCI •. Cada ligação C - CI na 
molécula aponta em direção ao 
vértice de um tetraedro. Todas as 
ligações 
C - CI têm o mesmo comprimento 
e todos os ângulos de ligação 
CI - C - CI são iguais. Esse tipo de 
desenho do cc1. é chamado 
modelo de palito e bola. (c) Uma 
representação do cc1., chamada 
modelo de preenchimento do 
espaço. Ela mostra os tamanhos 
relativos dos átomos, mas a 

9.1 Formas espaciais moleculares 

No Capítulo 8 usamos as estruturas de Lewis para explicar as fórrrn.tlas dos 
compostos covalentes. ODD (Seção 8.5) As estruturas de Lewis, entretanto, não 
indicam as foimas espaciais das moléculas; elas simplesmente mostram o núme
ro e os tipos de ligações entre os átomos. Por exemplo, a estrutura de Lewis do 
CC14 nos diz apenas qlle quatro átomos de C l estão ligados ao átomo de C central: 

:C1: 
• • 1 •• 

:Cl-C-Cl: 
• • 1 •. 

:c1: .. 

A estrutura de Lewis é desenhada com os átomos no mesmo plano. Entre
tanto, na Figura 9.1, a d isposição tridimensional real d.os á tomos mostra os 
áto1nos de Cl nos vértices de u1n tetraedro, um objeto geométrico com quatro 
vértices e quatro faces, cada uma das quais é um triângulo eqüilátero. 

A forma espacia 1 con10 um todo de uma 1nolécula é determinada por seus 
ângul os de ligação, formados pelas Linhas que unem os núdeos dos átomos na 
molécula. Os ângulos de .ligação, junto co.m os comprimentos de ligação (Se
ção 8.8), definem de maneira exata a forma espacial e o tamanho da molécula. 
No CC14 os ângulos de ligação são definidos movendo-se ao longo de un1a li
gação de um Cl com C e ao longo de outra ligação com outro CI. Os seis ângu
los CI - C - Cl têm o mesn10 valor (109,Sn, característico de un1 tetraedro). 

o 

Além disso, as quatro ligações C - C I têm o mesmo comprimento (1,78 A). 
Portanto, a fom1a espacial e o tan1anho do CCl4 são completamente bem e.n-

• tendidos quando se diz que a molécula é tetraédrica com ligações d.e 1,78 A de 
comprimento. 

Na abordagem das formas espaciais de moléculas começaremos com mo
léculas (e íons) que, como o CCl4, têm um único átomo centra l ligado a dois ou 
mais átomos do mesmo tipo. Tais moléculas estão de acordo com a fórmula 
geral AB,,, na qual o átomo central A está ligado a n átomos B. TantoC02 quan
to H20 são moléculas do tipo AB2, por exemplo, enquanto S03 e NH3 são molé
culas do tipo AB31 e assim por diante. 

As possíveis formas espaciais de moléculas do tipo AB,, dependem do va
lor de n. Para detern1inado valor de n, apenas algumas fonnas espaciais gerais 
são observadas. As encontradas mais comumente para moléculas dos tipos 
AB2 e AB3 estão mostradas na Figura 9.2. Portanto, uma molécula do tipo AB2 

deve ser linear (ângulo de ligação = 180°) ou angular (ângulo de ligação * 
180º). Por exemplo, C02 é linear e 502, angular. Para moléculas do tipo AB3, as 
duas formas espaciais mais comuns colocam os á tomos de B nos vértices de 
u1n triângulo eqililátero. Se o átomo A se localiza acima do plano dos átomos 
B, a forn1a espacial é d1amada pira1nida/ trigonal (pirâ1nide com um triângulo 
eqüilátero em sua base). Por exemplo e.m 503 é trigonal plana e NF3 é pirami
dal trigonal. Algi1mas moléculas do tipo AB:i- como o CJF31 exibem a forma es
pacial menos co1num em T, mostrada na Figura 9.2. 

A forma espacial de qualquer molécula do tipo A B,, em particular pode ge
ralmente ser derivada de urna das cinco estruturas geon1étricas básicas mos
tradas na Figura 9.3. Con1eçando com um tetraedro, por exemplo, podemos 
remover áton1os sucessivamente dos vértices, con10 mostrado na Figura 9.4. 
Quando um átomo é ren1ovi.do de um vértice do tetraedro, o fragmento res
tante tem geometria piran1idal trigonal como a encontrada para NF3. Quando 
dois átomos são removidos, resulta em uma geometria angular. 

Por que tantas moléculas do tipo AB,, têm fom1as espaciais relacionadas às 
estruturas básicas na Figura 9.3? Podemos prever essas formas espaciais? 
Quando A é um elemento representativo, um dos e lementos do bloco p da 
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Angular 

Porn1a de T 

,.,--. 
109,5° 

i 

Tetraédrica 

Figura 9.2 As formas espaciais de 
algumas moléculas simples do tipo 
AB2 e AB3• 

Figura 9.3 Cinco geometrias 
fundamentais nas quais as formas 
espaciais de moléculas do tipo ABn são 
baseadas. 

Bipiramidal trigonal Octaédrica 

Tetraéd rica Piramidal trigonal Angular 

Figura 9 .4 Formas espaciais adicionais 
que podem ser obtidas removendo-se 
átomos dos vértices das geometrias 
básicas mostradas na Figura 9.3. Neste 
exemplo, começamos com um 
tetraedro e removemos sucessivamente 
os vértices, produzindo primeiro uma 
geometria piramidal trigonal e a seguir 
uma angular, cada uma com ângulos 
ideais de 109,5°. As formas espaciais 
moleculares têm sentido apenas 
quando existem no mínimo três 
átomos. Se existem apenas dois, eles 
devem estar arranjados próximos um 
do outro e não existe um nome 
específico para descrever a molécula. 
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tabela periódica, podemos responder a essas perguntas usando o m.odelo da repulsão do par de elétrons no n ível 
de valência (RPENV). Apesar de o nome ser muito extenso, o modelo é bastante simples e pode servir para fazer 
suposições úteis, como veremos na Seção 9.2. 

9 .2 O modelo RPENV 

Imagine amarrar juntos dois balões idênticos pelos seus bicos. Como mostrado na Figura 9.5(a), os balões orien
tam-se naturaln1ente apontando para longe um do outro, isto é, eles tentam se afastar um da frente do outro tanto 
quanto possível. Se adicionarmos um terceiro balão, os balões se orientarão em direção aos vértices de um triângu
lo eqüilátero, como mostrado na Figura 9.5(b). Se adicionarmos um quarto balão, eles adotarão forma espacial te
traédrica (Figura 9.5(c)). Conseqüentemente, existe uma geometria ideal para cada número de balões. 

De certa forma os elétrons nas moléculas comportam-se como os balões na Figura 9.5. Vimos que uma única li
gação covalente é forn1ada entre dois átomos quando um par de elétrons ocupa o espaço entre eles . ._ (Seção 8.3) 
Um par ligante de elétrons, portanto, define uma região no espaço, na q uai é mais provável que os elétrons sejam 
encontrados. Chamaremos tais regiões de domínio de elé tron. Igualmente, um par não-ligante (ou par solittírio) de 
elétrons define um domínio de elétron localizado em certo átomo. Por exemplo, a estrutura de Lewis de NH3 tem 
um total de quatro dommios de elétrons ao redor do átomo de :nitrogênio central (três pares ligantes e um rlâo-H
gante): 

/Par não-ligante 

H-N-H 

Pares ligantes Yk 
Cada ligação mú ltipla em uma molécula também constitui um domínio único de elétron. Portanto, a seguinte 

estrtttura de ressonância para 502 tem três dominios de elétrons ao redor do átomo de enxofre central (uma ligação 
simples, uma ligação dupla e um par de elétrons não-ligante): 

:õ- s= õ 
• • • • 

E111 geral 11111 don1ínio de elétron consiste e111 11111 par nào-lignnte, 11n1a ligação si111ples 011 111110 ligaçlio 1111íltípln. 
Uma vez que os domínios de elétrons são carregados negativamente, eles se repelem. Conseqüentemente, 

como os balões na Figura 9.5, os domínios de elétrons tentam ficar fora do caminho do outro. A 111elhor disposiçlio de 
deter1ni11ado nú111ero de dornfnios de elétrons é a que ntinin1iza as repu.lsões entre eles. Essa simples idéia é a base do modelo 
RPENV. De fato, a analogia entre os domínios de elétrons e os balões é tão próxima que as mesmas geometrias pre
ferenciais são encontradas em a1nbos os casos. Assim, como os balões na Figura 9.5, dois domínios de elétrons são 

(a) (b) (e) 

Figura 9.5 Os balões amarrados juntos pelos seus bicos adotam naturalmente seus arranjos de mais baixa energia. (a) Dois 
balões adotam um arranjo linear. (b) Três balões adotam um arranjo trigonal plano. (c) Quatro balões adotam um arranjo 
tetraédrico. 
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distribuídos linearinente; três, de modo trigonal plano, e quatro são distribuídos tetraedrican1.ente. Essas quatro distri
buições, com aquelas para cinco domínios de elétrons (bipira1n.idal trigonal), e seis domínios de elétrons (octaédrica), 
estão resumidas na Tabela 9.1. Se você comparar os arranjos geométricos da Tabela 9.1 com os da Figttra 9.3, verá 
que eles são os mesmos. As diferentes forn1as espaciais das rnoléc11las 011 íons do tipo AB" depende111 dos domínios de elétrons 
rodeando o áto1110 central A. 

TABELA 9.1 Arranjos em função do número de domínios de elétrons 

Número de d omínios Distr ibuição dos 
de e létrons dom ínios d e elé trons 

2 180º 

120" 

3 

109,5° 

4 

90º 

5 

6 

Arranjo 

Linear 

Trigonal 

plano 

Tetraédrico 

Bipiramidal 
trigonal 

Octaédrico 

• 
Angulos d e 
ligação 
previs tos 

180° 

120° 

109,5° 

120° 
90º 

90° 

MODELO 3-D 
RPENV - Configurações 
básicas moleculares 

A molécula de NH3 teni quatro domínios de elétrons ao redor do átomo de nitrogênio. As repulsões entre os 
quatro domínios de elétrons são minimizadas quando os domínios apontan1 em direção aos vértices de un1 tetrae
dro (Tabela 9.1). Entretanto, um desses domínios é relativo a um par de elétrons não-ligantes. Afor111a espacial 111ole
c11/ar descreve a distribuição dos áton1os, não a distrib11ição dos don1ínios de elétrons. Com isso a estrutura molecular do 
NH3 é piramidal trigonal, como mostrado na Figura 9.6. Entretanto, é a distribuição tetraédrica dos quatro domínios 
de elétrons que nos leva a determinaT a geometria n1olecular piramidal trigonal. 
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.. 
H-N-H 

1 
H 

Estrutura de Le.,vis 

, 
\ 

I / \ 
, I \ 

H, - "/~~ 
!/__ - H 

H --

Arranjo (tetraédrico) Geometria molecular 
(piramidal trigonal) 

Figura 9.6 A geometria molecular do NH3 é prevista primeiro ao se desenhar a estrutura de Lewis; usa-se a seguir o modelo 
RPENV para determinar o arranjo e, fina lmente, focamos nos átomos propriamente ditos para descrever a geometria molecular. 

A distribujção dos dom(njos de elétrons ao redor do á tomo central de uma molécula ou íon do tipo AB,. é cha
mada arranjo. A geometria molecular é a distribuição dos á tomos no espaço. No modelo RPENV, determinamos a 
geom.etria molecular de uma molécula ou ion a partir de seu arranjo. 

Para determinar as formas espaciais das moléculas com o modelo RPENV, usamos os seguintes passos: 
1. Desenhe a estrutura de Letvis da 1nolécula ou íon e conte o nú1nero total de domínios de elétrons ao redor do 

á tomo central. Cada par de elétrons não-ligante, cada ligação simples, cada ligação dupla e cada ligação tri
pla são contados como um domínio de elétron. 

2. Determine o arranjo organizando o número total de domínios de elétrons de tal forma que as repulsões en
tre eles seja minimizada, como mostrado na Tabela 9.1. 

3. Use a d istribuição dos átomos ligados para determinar a geo111etria 1110/ecular. 
A Fi.gura 9.6 mostra como esses passos são aplicados para determinar a geometria da molécula de NH3. Uma 

vez que a estrutura piramidal trigonal é baseada em um tetraedro, os â11g11los de ligação ideais são 109,S". Como vere
mos en1 breve, os ângulos de ligação desviam dos ângulos ideais quando os átomos circundantes e os domini.os de 
elétrons não são idênticos. 

V amos aplicar esses passos para determinar a forma espacial da molécula de C02• Primeiro desenhamos a respectiva 
estrutura de Lewis, que revela dois domínios de elétrons (duas ligações duplas) ao redor do átomo de carbono central: 

:b=C=d: 
• • 

Dois domínios de elétrons se distribuirão para dar um arranjo linear (Tabela 9.1). Como nenhum domínio é um 
par de elétrons não-ligantes, a geometria molecular tambérn é linear e o ângltlo o - e - o é de 180°. 

A Tabela 9.2 resume as possíveis geometrias moleculares quando uma m olécula do tipo AB. tem quatro ou 
m enos domínios de elétrons ao redor de A. Essas geometrias são importantes po rque incluem as formas espaciais 
m ais comttns encontradas para moléculas e íons que obedecem à regra do octeto. 

COMO FAZER 9.1 

Use o modelo RPENV para determinar as geometrias moleculares de (a) O~ (b) SnCl3- . 

Solução 

Análise: dadas as fórmulas moleculares de uma molécula e de um íon poliatômico, ambas de acordo com a fórmula 
geral AB. e ambas tendo um átomo centra] do bloco p da tabela periódica. 

Planejamento: para determjnar as geometrias moleculares dessas espécies, primeiro desenhamos suas estruturas de 
Levvis e, a seguir, contamos o número de domínios de elétrons ao redor do á tomo central. O número de domínios de 
elétrons fornece o arranjo para a obtenção da geometria molecular a partir da distribuição dos domínios ljgantes. 

Resolução: (a) Podemos desenhar duas estruturas de ressonância para O~: 

:0-0=0 ( ) Õ=Õ-0: 
• • • • • • • • 

Por causa da ressonância, as ligações entre o átomo de O central e os átomos de oxigênio externos têm comprimentos 
iguais. Em ambas as estruturas de ressonância o átomo de O central está ligado a dois átomos de O externos e tem um 
par não-ligante. Conseqüentemente, existen1 três domínios de elétrons ao redor do átom.o de O central. (Lembre-se de 
que uma ligação dupla conta como um único dom.ínio de elétron.) Para três domínios de elétrons, a distribuição é tri
gonal plana (Tabela 9.1). Dois dos domínios são ligantes e um é não-ligante, logo a molécula ten1Iorma espacial angu
lar con1 o ângulo de ligaç.'io ideal de 120°: 
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•• 

Desse forma, quando u1na molécula exibe ressonância, quaJquer uma das estruturas de ressonância pode ser usada 
para determinar a geometria. 
(b) A estrutura de Lewis para o íon SnC13- é 

. . . . . . 
:cl-Sn-CI: 

. . 1 .. 

:c1: 
•• 

O átomo de Sn central está ligado a três átomos de O e tem um par não-ligante. Conseqüentemente, o átomo de Sn tem 
quatro domínios de elétrons ao redor dele. O arranjo resultante é tetraédrico (Tabela 9.1), com um dos vértices ocupa
dos por um par de elétrons não-ligante. Portanto, a geometria n1olecu1ar é piran1idal trigonal: 

PRATIQUE 

_Sn-c1 ... 
c1-- " 

Cl 

Determine arranjo e geometria molecular para (a) SeC12; (b) C03 
2
-. 

Respostas: (a) tetraédrico, angular; (b ) trigonal plano, trigonal plano. 

O efeito dos elétrons não-ligantes e ligações múltiplas nos ângulos de ligação 
Podemos refinar o modelo RPENV para determi.t1ar e explicar pequenas 

distorções, em algumas moléculas, das geometrias ideais resumidas na Tabela 9.2. 
Por exemplo, considere o metano (C~), a amônia (NH:J e a água (H20). As três 
têm arranjos tetraédricos, porém os respectivos ângulos de (jgação diferem li
geiramente: 

H 
1 

-~>._ 
H''/~ H 

H 109.5' 

Observe que os ângulos de ligação diminuem à medida que o número de 
pares de elétrons não-ligantes aumenta. Um par de e létrons ligante é atraído 
por ambos os núcleos dos átomos ligados. Em contrapartida, um par não-li
ga11te é atraído basicamente por um único núcleo. Uma vez que um par não-li
gante sofre menos atração nuclear, seus domínios de elétrons estão mais 
espalhados no espaço do que o de um par ligante, como mostrado na Figura 9.7. 
Como resultado, os do111ínios de elétrons para pares não-ligantes exerce111 forças re
pulsivas 111aiores 11os do111f11ios de elétrons ndjace11tes e, portanto, tende111 a con1pri1nir 
os ângulos de ligação. Usando a analogia na Figura 9.5, podemos visualizar os 
domúuos para pares de elétron não-ligantes como represe11tado por balões li
geiramente maiores e mais cheios que aqueles para os pares ligantes. 

Par de eléh·ons ligante 

Núcleos ______ _, 

Par não-ligante 

Núcleo 

Figura 9.7 'Tamanhos' relativos 
dos pares de elétrons ligante e não
ligante. 
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TABELA 9 .2 Arranjos e formas espaciais para moléculas com dois, três e quatro domínios de elétrons ao redor do átomo central 

Número de 
domínios 
de e létrons 

2 

3 

4 

Arranjo 

Linear 

• 

Trigonal plano 

•• 

Tetraédrico 

Domínios 
ligantes 

2 

3 

2 

4 

3 

2 

Domínios 
não-ligantes 

o 

o 

1 

o 

1 

2 

Geometria 
molecular 

Linear 

B 

Trigonal plana 

Angular 

B 

Tetraédrica 

Piramidal 
trigonal 

Angular 

Exemplos 

• • • • 
O=C=O . . . . 

. . 
ºFº ... 
1 
B 

:i=,..,, '-F·. 
• • • • •• 

Ligações múltiplas contêm inaior densidade de carga eletrônica que ligações simples, d.e forma que ligações 
múltiplas também representam domínios de elétrons maiores ('balões mais cheios). Considere a estrutura de Lewis 
do fosgênio, Cl2CO: 

:c1 
.. \ 

C=Õ 
. . / .. 

:Cl .. 

Como o átomo de carbono central está rodeado por três domínios de elétrons, poderíamos esperar uma geo
metria trigonal plana com ânguJos de ligação de 120°. Entretanto, a dupla ligação parece atuar muito mais como 
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um par de elétrons não-ligante, redll2indo o ângulo de ligação Cl-C-Cl em relação ao ângulo ideal de 120° para 
u.m ângulo real de 111'', como mostrado a seguir. 

Cl:t" 124,3• 

n 1~·c \ o d ..__ 1 ~4,3" 

Em geral, os do111ínios de elétrons para ligações 111últiplas exercen1 força repulsiva n1aior nos do1nínios de elétrons que ns 
ligações si111ples. 

Moléculas com níveis de valência expandidos 
A abordagem do modelo RPENV até aqui envolveu moléculas com não mais de um octeto de elétrons ao redor 

do átomo central. Lembre-se, entretanto, de que, quando o áto.mo central de uma molécula é do terceiro período e 
seguintes da tabela periódica, ele pode ter mais de quatro pares de elétrons a seu redor. - (Seção 8.7) As molécu
las com cinco ou seis domú1ios de elétrons ao redor do átomo central exiben1 variedade de geometrias moleculares 
baseadas na bipirâ1nide trigonal (cinco don1ínios de elétrons) ou na octnédricn (seis domínios de elétrons), como m os
trado na Tabela 9.3. 

O arranjo mais estável para cinco domínios de elétrons é a bipirâ1nide tri
gonal (duas pirâmides trigona is compartilhando a base). Diferentemente dos 
arranjos que temos visto até aqui, os domínios d.e elétrons em uma bipirâ1nide 
trigonal podem apontar em direção a dois tipos distintos de posições. Duas 
posições são cha1nadas posições axiais, e as três posições restantes são chama
das posições equatoriais (Figura 9.8). Quando apontando em djreção a urna posi
ção axial, o domínio de elétron está situado a 90º das três posições equatoriais. 
Em posição equatoria l, um domínio de elétron está situado a 120° das outras 
duas posições equatoriais e a 90° das duas posições axiais. 

Suponha que uma molécula tenha cinco domínios de elétrons, um ou mais 
dos qua.is se origina de um par não-ligante. O dominio de elétron do par nào
ligante ocupará posição axia l ou equatorial? Para responder a essa pergunta, 
devemos detenninar qual localização min.imjza as repulsões entre os domínios 
de elétrons. As repulsões entre eles são muito maiores quando estes estão situa
dos a 90"um dos outros do que quando estão a 120º. Um domínio equatorial está 
a 90° de apenas dois outros domínios (os dois domínios equatoriais). Dessa 
forma, um domínio equatorial sofre menos repulsão que um domínio axial. 
Como os domínios dos pares não-ligantes exercem maiores repulsões que os 
de pares Ligantes, eles sempre ocuparão as posições equatoriais em uma bip.irâ
rrude trigonal. 

----- Ligação axial 

Figura 9.8 Arranjo bipiramidal 
trigonal de cinco domínios de 
elétrons ao redor de um átomo 
central. Os três domínios de 
elétrons equatoriais definem um 
triângulo eqüilátero. Os dois 
domínios axiais localizam-se acima 
e abaixo do plano do triângulo. Se 
uma molécula tem domínios de 
e létrons não ligantes, eles 
ocuparão as posições equatoriais. 

O arranjo mais estável para seis domínios de elétrons é o octaedro. Como mostrado na Figura 9.9, um octaedro é 
um poliedro com seis vértices e oito faces, cada uma das quais é um triângulo eqüilátero. Seum á tomo tem seis do
mínios de elétrons ao redor dele, esse átomo pode ser visuaHzado como se estivesse no centro do octaedro com os 
domínios de elétrons apontando em direção aos seis vértices. Os ângulos de ligação em u1n octaed ro são de 90°, e 
os seis vértices são equivalentes. Portanto, se um á tomo tem cinco domínios de elétrons ligantes e um domínio 
não-ligante, podemos colocar o domíruo não-ligante apontando em direção a q ua lquer um dos seis vértices do oc
taedro. O resultado é sempre uma geometria 1no lecular piramidal quadrática. Entretanto, quando existem dois do
mínios de elétrons não-Ligantes, suas repuJsões são minimizadas quando e les estão apontando para vértices 
opostos do octaedro produzindo uma geometria quadrática plana, como mostrada na Tabela 9.3. 

Figura 9.9 Um octaedro é um objeto 
com oito faces e seis vértices. Cada 
face é um triângulo eqüilátero. 
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TABELA 9.3 Arranjos e formas espaciais para moléculas com cinco e seis domínios de elétrons ao redor do átomo central 

Total de 
domínios 
de elétrons 

5 

6 

Arranjo 

Bipira1nidal 
trigonal 

Octaédrico 

Domínios 
ligantes 

5 

4 

3 

2 

6 

5 

4 

Domínios 
não-ligantes 

o 

l 

2 

3 

o 

l 

2 

Geometria 
molecular 

Bipiramidal 
trigonal 

Gangorra 

Em 'T' 

Linear 

Octaédrica 

Piramidal quadrada 

Quadrática plana 

Exen1plos 

PC Is 

BrF5 
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COMO FAZER 9.2 

Use o modelo RPENV para determinar a geometria molecular de (a) SF .v (b) IF5• 

Solução 

Análise e Planejamento: as moléculas são do tipo AB111 com um átomo central do bloco p da tabela periódica. Portanto, 
podemos determinar as respectivas estruturas começando pelas estruturas de Lewis e usando o modelo RPENV. 

Resolução: (a) A estrutura de Lev•ís para o SF4 é: 

. . . . 
O enxofre tem cinco domínios de elétrons ao seu redor: quatro de ligações S-F e um de par não-ligante. Cada domí
nio aponta em direção aos vértices de uma bipirân1ide trigonal. O domínio de um par não-ligante apoiitará em direção 
a uma posição equatorial. As quatro ligações apontarão em direção às quatro posições restantes, resultando em uma 
geometria n1olecuJar descrita na forma de gangorra: 

F 

• 116º 

Comentário: a estrutura observada experimenta]n1ente é mostrada acima à direita e podemos inferir que o domínio 
de elétrons não-ligante ocupa posição equatorial, como previsto. As ligações S - F axiais e equatoriais são Ligeiramen
te afastadas do domínio não-ligante, sugerindo que os domínios ligantes são 'empurrados' pelo outro domínio, que é 
maior e tem maior repulsão. 
(b) A estrutura de Lewis do !F5 é: 

(Existem três pares solitários em cada um dos átomos de F, 1nas eles não são n1ostrados.) 
O iodo tem total de seis domínios de elétrons ao redor dele, um dos q11ais é de un1 par não-Ugante. O arranjo é conse
qüenten1ente octaédrico, co1n uma posição ocupada pelo par de elétrons não-ligante. 
A geometria molecular resultante é, portanto, pira111idal quadrática (Tabela 9.3): 

F 
F-.......1_........F 
p~ · -..... F 

• 

Comentário: cotno o dornínio para o par não-ligante é maior que os outros domínios, os quatro átomos de F na base 
da pirân1ide estão ligeiramente levantados em direção ao átomo de F, no topo dela. Experimentalmente, encontrou-se 
que o ângulo entre os átomos de F da base e o do topo é 82°, menor que o ângulo ideal de 90° de um octaedro. 

PRATIQUE 
Determine o arranjo e a geometria molecular de (a) ClF;i; (b) lCl~-. 
Respostas: (a) bipiramidal trigonal, em forma de 'T'; (b) octaédrico; quadrático plano. 
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Formas espaciais de moléculas maiores 
Apesar de termos considerado até aqui moléculas e íons Cttjas estruturas contêm apenas um único átomo cen

tral, o modelo RPENV pode ser estendido para moléculas mais complexas. Considere a moléet1la de ácido acético, 
cuja estrutura de Lewis é: 

H :O: 
1 li .. 

H.-C-C-0-H 
1 •• 

H 

O ácido acético tem três áton1os mais internos, a saber, o átomo de C mais à esquerda, o átomo de C central e o 
áton10 de O mais à direita. Podemos usar o modelo RPENV para determinar a geometria ao redor de cada um des
ses átomos individualn1ente: 

Figura 9.1 O Representações de 
bola e palito (acima) e 
preenchimento de espaço (abaixo) 
para o ácido acético, HC2H30 2• 

COMO FAZER 9.3 

H ·o· • • 

1 li •• 
H-C e 0-H 

1 

.. 
H 

Número de domínjos de elétrons 4 3 4 

Arranjo Tetraédrico Trigonal Tetraédrico 
plano 

A 

An!!Ulos orevistos 109,5º 120º 109,5º 

O carbono tnais à esquerda tem quatro domínios de elétrons (todos de pa
res ligantes), logo a geometria ao redor dele é tetraédrica. O átomo de C central 
tem três domínios de elétrons (contando a dupla ligação como um domínio). 
Portanto, a geometria ao redor dele é trigonal plana. O átomo de O tem quatro 
domínios de elétrons (dois de pares ligantes e dois de pares não-ligantes), 
assim o arranjo é tetraédrico e a geometria molecular ao redor do O, angular. 
Espera-se que os ângulos de ligação ao redor do átomo de C central e do átomo 
de O sofram pequenos desvios em relação aos valores ideais de 120" e de 
109,5°, devido à demanda espacial das ligações múlHplas e dos pares de elé
trons não-ligantes. A estrutura da molécula do ácido acético é mostrada na 
Figura 9.10. 

Colírios para olhos secos usualme11te contêm um polJmero solúvel em água chamado poli(álcool vi11ílico), baseado na 
molécula orgânica instável chamada álcool vinflico: 

H H 
. . 1 1 

H-0-C=C-H .. 
Determine valores aproximados para os ângulos de Ligação H-O- C e 0-C-C no álcool vinílico. 

Solução 

Análise e Planejamento: para determinar um ângulo de ligação específico, consideramos o átomo do meio do ângulo 
e determinamos o número de domínjos de elétrons ao redor dele. O ângulo ideal corresponde ao arranjo ao redor do 
átomo. O ângulo será cornprin1ido até certo grau pelos elétrons não-ligantes e ligações múltiplas. 

Resolução: para o ângulo de ligação H - 0-C, existem quatro don1ínios de elétrons ao redor do átomo de oxigênio 
do meio (dois ligantes e dois não-ligantes). O arranjo ao redor do O é conseqüentemente tetraédrico, que fornece um 
ângulo ideal de 109$'. O ângi.110 H - O- C será um pouco comprimido pelos pares não-ligantes, logo esperamos 
que esse ângulo seja ligeiramente menor que 109,5°. 
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Para determinar o ângulo de ligação 0-C-C, devemos exanunar o átomo de C n1ais à esquerda, que é o átomo cen
tral para esse ângulo. Existem três átomos ligados a esse átomo de C e nenhum par não-ligante; logo, ele tem três do
núnlos de elétrons ao seu redor. O arranjo previsto é trigonal plano, resultando em um ângulo ideal de 120°. 
Entretanto, por causa do maior tamanho do domínio C = C, o ângulo de ligação 0-C-C deverá ser ligeiramente 
maior que 120º. 

PRATIQUE 

Faça a determinação dos ângulos de ligação H - C - H e C - C- C na seguinte molécula, chamada propileno: 

9.3 

H 
1 

H-c-c==c-H 
1 

H 

Respostas: 109,5°, 180°. 

Forma espacial molecular e polaridade 
molecular 

Agora temos uma noção mais clara das formas espaciais que as m.oléculas 
adotam e por que elas as adotam. Usaremos o resto deste cap.ítulo para olhar 
mais atentam.ente as maneiras pelas quais os e létrons são com.partilhados para 
formar as ligações entre átomos nas moléculas. Começaremos retornando a 
um tópico que foi discutido primeiro na Seção 8.4, a saber, polaridade dn ligação 
e n10111entos de dipolo. Lembre-se de que a polaridade da ligação é uma medida 
de quão igualmente os elétrons em certa ligação são compartilhados entre os 
dois átomos d a ligação: à n1edida que a diferença na eletronegatividade entre 
os dois átomos aumenta, aumenta tambén1 a polaridade . .., (Seção 8.4) Vi
mos que o momento de dipolo de urna molécula diatô.mica é uma medida 
quai1titativa da separação de carga na molécula. A separação de carga nas mo
léculas tem efeito significativo nas propriedades físicas e químicas. Veremos 
no Capítulo 11, por exemplo, como a polaridade molecular afeta os pontos de 
ebulição e outras propriedades físicas. 

Momento de dipolo total = O 

(a) 

(b) 
Para uma molécula com mais dois átom.os, o 111on1ento de dipolo depende tan-

to dns polaridades das ligações individuais quanto da geo111etria da 1noléc11ln. Para Figura 9.1 1 (a) O momento de 
cada ligação na nlolécu.la, podemos considerar o dipolo de ligação, que é o dipolo total de urna molécula é a 

sorna dos seus dipolos de ligação. 
momento de dipolo relativo apenas a dois átomos naquela ligação. Considere No co

2 
os dipolos de ligação 

a molécula linear de C02, por exemplo. Como mostrado na Figura 9.11, cada li- possuem módulos iguais, porém os 
gação C =O é polar e, porque as ligações C =O são idênticas, os djpolos de Li- sentidos são contrários. 
gação também o são e1n magnitude. O modelo de densidade eletrônica, além O momento de dipolo total é zero, 
clisso, mostra as regiões de alta densidade nas laterais da molécula, nos átomos conseqüentemente tornando a 
de oxigênio, e de baixas densidades no centro, no átomo de carbono. molécula apoiar. (b) O modelo de 

Os dipolos de ligação e os n1omentos de dipolo são grandezas vetoriais; isto densidade eletrônica mostra que as 
é, e les possuem módulo, direção e sentido. O dipolo total de uma molécula po- regiões de densidade eletrônica 

mais alta estão nos lados externos lia tômica é a soma de seus dipolos de ligação. O módulo, a direção e o sentido 
da molécula, enquanto a região de 

dos dipolos de ligação devem ser consid erados quando esses vetores são so- mais baixa densidade eletrônica 
mados. Os dois dipolos de ligação no C02, apesar de serem vetores com a mes- está no centro. 
ma direção e com módulos iguais, possuem sentidos opostos. Somá-los é o 
mesmo que somar dois números com módulos iguais, mas opostos em sinais, 
como 100 + (-100): os dipolos de ligação, como os números, 'cancelam-se'. 
Conseqüentemente, o dipolo total do C02 é zero, ainda que as ligações sejam 
polares. Assim, a geometria da molécula impõe q ue o momento de clipolo total 
seja zero, fazendo com que C02 seja uma molécula apoiar. 

ATIVIDADE 
Polaridade molecular 

Agora vamos co11Siderar a n1olécula de H 20, que é uma molécula angular com duas ligações polares (Figura 
9.12). De novo, ambas as ligações são idênticas; logo, os dipolos de ligação possuem módulos iguais. Como a molé
cula é ru1gular, os dipolos de ligação não são diretamente opostos entre si e, portanto, não se cancelam. Assim, a 
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Figura 9.12 (a) Em H20 os dipolos de 
ligação são iguais em magnitude, mas 
não exatamente opostos entre si. 
A molécula tem dipolo total diferente 
de zero, tornando-a polar. (b) O 
modelo de densidade eletrônica 
mostra que um lado da molécula tem 
mais densidade eletrônica (lado do 
oxigênio), enquanto o outro tem 
menos densidade eletrônica (os 
hidrogênios). 

Momento 
de dipolo 

total 

(a) (b) 

molécula de H20 tem um momento de dipolo total diferente de zero (u = 1,85 D). Uma vez que H20 tem .momento 
de dipolo diferente de zero, é uma molécula polar. O átomo de oxigênio possui carga parcial negativa e cada um 
dos átomos de hidrogênio ten1 carga parcial positiva, con10 mostrado no modelo de densidade eletrônica na Figura 
9.12 (b}. 

A Figura 9.13 n1ostra exemplos de n1oléculas polares e apelares, e todas exibem ligações polares. As moléculas 
nas quais o átomo central é rodeado simetricamente por átomos idênticos (BP3 e CCl4} são apoiares. Para moléculas 
do tipo AB,, nas quais todos os átomos B são os mesmos, determinadas fom1as moleculares simétricas- linear (ABJ, 
trigonal plana (AB3), tetraédrica (AB4), bipiramidal tr.igonal (ABs) e octaédrica (AB6) - devem resultar em moléculas 
apelares mesmo que as ligações individuais sejam polares. 

Figura 9.13 Exemplos de moléculas 
com ligações polares. Duas dessas 
moléculas têm momento de dipolo 
igual a zero porque seus dipolos de 
ligação cancelam-se. 

COMO FAZER 9.4 

H 

F 

Polar 

Apoiar 

Apoiar 

Determine se as seguintes moléculas são polares ou apoiares: (a) BrCl; (b) 502; (e) SF6• 

Solução 

Polar 

H 

Polar 

Análise: dadas as fórmulas moleculares de várias substânàas, pede-se prever se as moléculas são polares. 
Planejamento: se a molécula contém apenas dois áton1os, ela será polar se os áton1os diferirem em eletronegatividade. 
Se ela contém três ou mais átomos, sua polaridade depende tanto da geometria molecular quanto da de suas ligações. 
Assim, de\1emos desenhar a estrutura de Lewis para cada molécula com três ou mais átomos e determinar a respectiva 
geon1etria molecular. Ern seguida usamos as eletronegatividades relativas dos átomos em cada ligação para determi
nar o sentido dos dipolos de Ligação. Finalmente, olhamos se os dipolos se cancelam para fornecer uma molécula apo
iar ou se reforçam para fornecer uma molécula apoiar. 
Resolução: (a) O cloro é mais eletronegativo que o bromo. Todas as moléculas ruatômicas com ligações polares são 
moléculas polares. Conseqüentemente, o BrCI será polar, com o cloro carregando a carga parcial negativa: 

Br-Cl 
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Experimentalmente, o mon1ento de dipolo da molécula é: 

p = 0,57 D 
(b) Uma vez que o oxigênio é mais eletronegativo que o enxofre, S02 tem ligações polares. As seguintes formas deres
sonância para 502 podem ser escritas: 

. . . . . . . . . . . . . . 
:O-S=O: ..-------.. :o =S-0: ---------+ :o=S=O: . . . . . . . . 

Para cada uma dessas, o modelo RPENV supõe uma geometria angular. Como a molécula é angular, os dipolos de 
ligação não se ca11celan1 e a .molécula é polar: 

Experimentalmente, o mon1ento de clipolo de 502 é: 

1' = 1,63 D 
(e) O flúor é n1ais eletronegativo que o enxofre, logo os dipolos de ligação apontan1 e1n direção ao flúor. As seis li
gações estão arranjadas octaedricamente ao redor do enxofre central: 

F 
..... ltqF 

F 0 S;:;F 
p9'!1 

F 

Uma vez que a geometria octaéd rica é sinlétrica, os clipolos de ligação cancelam-se e a molécula é apoiar: 

ft =o 
PRATIQUE 

Determine se as seguintes moléculas são polares ou apoiares: (a) NF;ii (b) BCl3• 

Respostas: (a) Polar porque as ligações polares estão distribuídas s imetricamente em uma geometria piramidal trigo
nal; (b) apolar porque as ligações polares estão distribuídas em uma geometria trigonal plana. 

9.4 Ligação covalente e superposição de orbitais 

O modelo RPENV fornece iuna maneira simples de determinar as formas espaciais de m.oléculas. Entretanto, 
e le não explica por que as ligações entre os átomos existem. No desenvolvimento de teorias de ligações covalentes, 
os químicos têm analisado o problema em outro sentido, usando a mecânica quântica. Como podemos explicar as 
ligações e considerar as geometrias das moléculas usando orbitais atômicos? O casamento das noções de Lewis so
bre ligações por pares de elétrons com a idéia de orbitais atômicos leva a um modelo de ligação química chan1ado 
teoria da ligação de valência. Estendendo essa abordagem para incluir os n1odos nos quais os orbitais podem mis
turar-se uns aos outros, podemos obter uma imagem que corresponde exatamente ao modelo RPENV. 

Na teoria de Lewis, a ligação covalente ocorre quando os átomos compartilham elétrons. Tal compartilhamento 
concentra densidade eletrônica entre os núcleos. Na teoria de ligação de valência, o acúmulo de densidade eletrô
nica entre dois núcleos pode ser considerado como o que ocorre quando Lun orbital atômico de valência de um áto
mo se funde com o do outro átomo. Diz-se, então, que os orbitais compartilham uma região do espaço, ou 
superpõem-se. A superposição de orbitais permite que dois elétrons de spins contrários compartilhem um espaço 
comum entre os núcleos, formando uma ligação covalente. 

A aproximação de dois átomos de H para formar H2 está mostrada na Figitra 9.14{a). Cada á tomo tem um úni
co elétron em um orbita l l s. À medida que os orbitais se superpõem, a densidade eletrônica é concentrada entre os 
núcleos. Uma vez que os e létrons nas regiões de superposição são simultaneamente atraídos por ambos os núcleos, 
eles mantêm os átomos unidos, formando un1a Ligação covalente. 

A noção sobre superposição de orbitais produzindo uma ligação covalente a~lica-se igtLalmente bem às outras 
moléculas. No HCl, por exemplo, o cloro tem a configuração eletrônica fNe]3s23p . Todos os orbitais de valência do 
cloro estão preenchidos exceto u.m orbital 3p, que contém um único elétron. Esse elétron empareU1a-se com o único 
elétron de H para formar uma ligação covalente. A Figura 9.14(b) mostra a superposição do orbital 3p do Cl com o 
orbital ls do .H. De forma similar, pod.emos explicar a ligação covalente na molécula de Cl2 em termos da superpo
sição de um orbital 3p de um átomo com o orbital 3p de outro, como inostrado na Figura 9.14{c). 
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Os átomos se aproximam 
,--- Região de superposição --.. 

• • H CI Cl Cl 

H y H 

• ls 3p 3p 3p 

"\ R ·- d . -egiao e superpos1çao 

(a) (b) (c) 

Figura 9.14 A superposição dos orbitais para formar ligações covalentes. (a) A ligação em H 2 resulta da superposição de 
dois orbitais 1 s de dois átomos de H. (b) A ligaçl!o em HCI resulta da superposição de um orbital 1 se um dos lóbulos de um 
orbital 3p de CI. (c) A ligação em Cl2 resulta da superposição de dois orbitais 3p de dois átomos de CI. 

Figura 9.15 A variação na energia 
potencial durante a formação da 
molécula de H2• A energia mínima, 
a O, 74 Â, representa o equilíbrio na 
distância de ligação. A energia naquele 
ponto, -436 kJ/ mol, corresponde à 
variação de energia para a formação da 
ligação H - H. 

l 
~ 
~ o o 
5 ......._ 

;g 
"' '60 ... 
Ili ,.. -U-1 

- 436 

• • • • 

0,74À 
Distância H - H 

Existe sempre uma distância ideal entre os dois núcleos u1údos em uma ligação covalente. A Fi.gura 9.15 mos
tra como a energia potencial do sistema varia à 01edida que os dois átomos de H aproximam-se para formar uma 
molécula de H2• À m.edida que a distância entre os átomos dilninui, a superposição entre seus orbitais ls aumenta. 
Devido ao aumento resultante na densidade eletrônica entre os núcleos, a energia potencial do sistema diminui. 
Isto é, a força da ligação aumenta, como mostrado pela diminuição da energia na curva. Entretanto, a curva tam
bém mostra que, conforme os átomos aproximam-se 01uito, a energia aumenta rapidamente. Esse rápido aumento 
é relativo principalmente à repulsão eletrostática entre os núcleos, que passam a ter uma distância internuclear 
muito pequena. A distância mtemuclear no ponto de mú1ilno da curva de energia potencial corresponde ao com
primento de ligação observado. Portanto, o comprimento de ligação observado é a distância na qual as forças de 
atração entre as cargas diferentes (elétrons e núcleos) estão balanceadas pelas forças repulsivas entre cargas seme
lhantes (elétron~létron e núcleo-núcleo). 

9.5 Orbitais híbridos 

Apesar de a noção de superposição de orbitais nos permitir entender a formação das ligações covalentes, nem 
sempre é fácil estender essas idéias às moléculas poliatômicas. Quando aplicamos a teoria de ligação de valência às 
m.oléculas poliatômicas, devemos explicar tanto a formação das ligações por pares de elétrons quanto as geometri
as observadas para as moléculas. 

Para explicar as geometrias, freqüentemente supomos que os orbitais atômicos em um átomo mis turam-se 
para formar novos orbitais chamados orbitais híbridos. Estes têm formas diferentes dos orbitais atômicos. O pro
cesso de misturar e, por meio disso, variar os orbitais atômicos à proporção que os átomos se aproximam um do 
outro para formar ligações é chamado hibridjzação. Entretanto, o número total de orbitais a tômicos em um átomo 
permanece constante, logo o número de orbitais híbridos em um átomo é igual ao número de orbitais atômicos 
misturados. 
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Vamos examinar os tipos comuns de hibridização. À medida que fizermos isso, observe a conexão entre o tipo 
de hibridização e os cinco tipos básicos de arranjos previstos pelo modelo RPENV. 

Orbitais híbridos sp 
Para ilustrar o processo de hibridização, considere a molécula BeF2, formada quando o BeF2 sólido é aquecido a 

temperaturas elevadas. A estrutura de Lewis de BeF2 é: 

:f-Be-f: . . . . 

O modelo RPENV determina corretan1enteque BeF2 é linear com duas ligações Be - F idênticas, mas como po
demos usar a teoria de ligação de valência para descrever a ligação? A configuração eletrônica do F (ls22s22p5

) indi
ca que existe um elétron desen1parelhado em um orbitaJ 2p. Esse elétron 2p pode ser emparelhado com um elétron 
desemparelhado do áton10 de Be para formar uma ligação covalente polar. Entretanto, quais orbitais no átomo de 
Be superpõem-se com os dos átomos de F para formar as Hgações Be - F? 

A configuração de quadrículas para um estado fundamental do átomo de Be é como segue: 

ls 2s 2p 

Un1a vez que ele não ten1 elétrons desempareU1ados, o átomo de Be en1 seu estado fundamental é incapaz de 
formar ligações con1 os átomos de flúor. Entretanto, ele poderia formar duas ligações 'promovendo' ttm dos elé
trons 2s para um orbital 2p: 

ls 2s 2p 

Con10 o orbita l 2p é de mais alta energia que o 2s, promover um elétron re
quer energia. O átomo de Be agora tem dois e létrons desemparelhados e pode, 
assim, fo1mar duas ligações covalentes polares con1 os á tomos de F. Entretan
to, as duas ligações não seriam idênticas porque um. orbital 2s de Be seria usa
do para formar urna das ligações e um orbital 2p seria usado para formar a 

ATIVIDADE 
Promoção de elétron e 
hibridização de orbitais 1 

outra. Portanto, apesar de a pron1oção de um elétron permitir a formação de duas ligações Be - F, ainda não expli
camos a estruhtra do BeF2. 

Podemos resolver esse dilema 'misturando' um orbital 2s e um orbital 2p para gerar dois novos orbitais, como 
mostrado na Figura 9.16. Como os orbitais p, cada um dos novos orbitais tem dois lóbulos. Entretanto, diferente
mei1te dos orbitais p, um lóbulo é muito maior que o outro. Os dois novos orbitais são idênticos no formato, mas 
seus lóbulos grandes apontam em sentidos opostos. Criamos dois orbitais lubridos. Nesse caso fizemos a hibridi
zação de um orbital s com um p, por isso cada lubrido é chamado de orbital .tubrido sp. De acordo corno 111odelo de liga
ção de valê11cia, 11111 arranjo linear de don1ínios de eiétro11 in1plica u111a ltibridizaçiio sp. 

Para o átomo de berilio no BeF2, pode1nos escrever o seguinte diagrama de orbitais para a formação de dois or
bitais lubridos sp: 

ITO ITIIJ rn 
ls sp 2p 

Os elétrons nos orbitais lubridos sp pode.m formar ligações de elétrons compartilhados com os dois átomos de 
flúor (FigtLra 9.17). Uma vez que os orbitais híbridos sp são equivalentes, mas apo11tam em sentidos contrários, 
BeF2 tem duas ligações idênticas e Luna geometria Linear. 

A promoção de um elétron 2s para um orbital 2p em Be requer energia. Por que, então, imagit1amos a formação 
de orbitais lubridos? Os orbitais híbridos têm lóbulo grande e podem dessa forma ser direcionados a outros áto-
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• 
Orbital s Orbital p 

HfbtidJzar 

Dois orbitais híbr.idos sp Orbitais lubridos sp n1ostrados 
juntos (apenas os lóbulos grandes) 

Figura 9.16 Um orbital se um orbital p podem hibridizar para formar dois orbitais híbridos sp equivalentes. Os dois 
orbitais híbridos têm seus lóbulos grandes apontando em sentidos opostos, separados 180°. 

Figura 9 .17 A formação de duas 
ligações equivalentes Be - F no BeF2• 

Cada um dos orbitais híbridos sp em 
Be superpõe-se com um orbital 2p de 
F para formar uma ligação de par de 
elétrons. 

Lóbulos grandes do orbital híbrido sp 

/ ~ 
F 

Orbital 2p do F Região de 
superposição 

Orbital 2p do F 

mos mais adequadamente do que os orbitais que não sofrerarnh.ibridação. Conseqüentemente, eles podem se su
perpor ma is fortemente com os orbita.is de outros átomos do que com os orbitais atôm.icos, resultando em ligações 
majs fortes. A energia liberada pela formação de ligações mais do que compensa a energia que deve ser gasta para 
promover os elétrons. 

Orbitais híbridos sp2 e sp3 

Quando nlisturamos certo nún1ero de orbitais a tômicos, obtemos o mesmo número de orbitais Juôridos. Cada 
um desses orbita.is híbridos é equivalente aos outros, mas apontam em d.ireção diferente. Assim, misturando um 
orbital 2s e um orbital 2p, temos com.o resultado dois orbitais híbridos sp equivalentes que apontam em sentidos 
o.postos (Figura 9.16). Outras combinações possíveis de orbitais atômicos podem sofrer hibridização para obter d.i
ferentes geometrias. Em, BF31 por exemplo, um elétron 2s no átomo de B pode ser promovido para um orbital 2p va
zio. Misturando o orbital 2s com dois orbitais 2p há o resultado de três orbitais tuôridos sp2 equivalentes (lê-se: 
's-p-dois'): 

2s 

ATIVIDADE 
Promoção de elétron e 
hibridização de orbitais li 

2p 

&dblr 

2s 2p sp2 2p 

Os três orbitais híbridos sp2 localizam-se no mesmo plano, afastados 120° 
(Figura 9.18). Eles são usados para fazer três ligações equivalentes com os três 
átomos de flúor, levando à geometria trigonal plana do BF3. Observe que um or
bital 2p vazio permanece sem sofrer hibridização. Esse orbital não-hibridizado 

será muito importante quando abordarmos ligações duplas na Seção 9.6. 
Um orbital s pode também se ousturar com os três o rbitais p no mes mo subnível. Por exemplo, o átomo de car

bono em CH4 forma quatro ligações equivalentes com os quatro átomos de hidrogênio. lmaginamos esse processo 
como resultante da mis tura dos orbitais atômicos 2s e os três 2p do carbono para criar quatro orbita.is luôridos eqtti
valentes sp3 (lê-se 's-p-três'): 

2s 2p 2s 2p sp3 

Cada um dos orbitais híbridos sp3 tem um lóbulo grande que aponta em direção aos vértices de um tetraedro, 
como mostrado na Figura 9.19. Esses orbitais híbridos podem ser usados para formar ligações de dois elétrons pela 
superposição com os orbitais atômicos de outro átomo, como H. Portanto, dentro da teoria de ligação de valência, 
podemos descrever as ligações em CH4 como a superposição de quatro orbitais híbridos sp3 equivalentes no carbo
no com os orbitais ls dos quatro átomos de H para formar qt1atro ligações equivalentes. 
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U n1 orbital s 

/ 
Hil>ridWIT 

Dois orbita is 11 

Orbi tais híbridos 
sr? mostrados juntos 
(apenas os lóbulos grandes) 

Três orbitais 
híbridos sp2 

Figura 9.18 Um orbital se dois 
orbitais p podem hibridizar para 
formar três orbitais híbridos sp2 

equivalentes. Os lóbulos maiores 
dos orbitais híbridos apontam em 
direção aos vértices de um 
triângulo eqüilátero. 

A noção de hibridização é usada de maneira similar para descrever as ligações em moléculas com pares de elé
trons não-ligantes. Ein H20, por exemplo, o arranjo ao redor do átomo de O central é aparentemente tetraédrico. 
Assim, pode-se imaginar que os quatro pares de elétrons ocupe orbitais híbridos sp3

. Dois desses orbitais contêm 
pares de elétrons não-ligantes, enquanto os outros dois são usados para formar ligações com os átomos de hidro
gênio, como mostrado na Figura 9.20. 

z 

X 

s 

z z 

+ + + 
y 

I 

y 
X X 

Px Py 

Hibridizar para formar quatro orbitais híbridos sp3 
V 

+ + + I 
/ / 

> .... ~ 

....-:::-
sp3 

~~ 
L: 109,5º 

/ 

' 
sp3 

z 

y 
X 

P: 

Figura 9 .19 Formação de quatro orbitais híbridos sp3 a partir de um conjunto de 
um orbital s e três orbitais p. 

Figura 9.20 A ligação na H20 
pode ser entendida como uma 
hibridização sp3 dos orbitais em O. 
Dois dos quatro orbitais híbridos 
superpõem-se com orbitais 1 s do H 
para formar ligações covalentes. 
Os outros dois são ocupados por 
pares de elétrons não-ligantes. 

ATIVIDADE 
Promoção de elétron e 
hibridização de orbitais Ili 
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Hibridização envolvendo orbitais d ANIMAÇÃO 
Hibridização 

Os átomos no terceiro período e períodos subseqüentes podem usar orbí
tais d para formar orbitais híbridos. A místura de um orbital s, três orbitais p e 

um orbíta l d leva a cinco orbitais tubridos sp3d. Esses orbítais híbrídos estão direcionados para os vértíces de uma 
bipirâmide trigonal. A formação de orbítais híbridos sp3d é exempLificada pelo átomo de fósforo no PF~: 

3s 3p 3d 3d 

f <dlar 
[}[][ 1 1 1 1 11 ~1 ~I ~~ 

3s 3p 3d 

Similarmente, a mistura de um orbital s, três orbítaís p e dois orbitaís d fon1ece seis orbítais híbridos sp3d2
, que 

estão direcionados para os vértices de um octaedro. O uso dos orbitais d na construção de orbitais híbridos corres
ponde perfeitamente à noção de um nível de valêncía expandido. cm (Seção 8.7) As distribuições geométricas 
características dos orbitais lubridos estão resumidas na Tabela 9.4. 

Resumo 
Os orbitais h1bridos fornecem um modelo conveníente para usar a teoria de ligação de valência para descrever 

as ligações covalentes em moléculas cujas geometrias estão em conformidade com os arranjos p.revistos pelo mo
delo RPENV. A in1agem de orbitais lubridos tem valor previsível limitado; isto é, não podemos dizer de antemão 
que o átomo de nitrogênio em NH3 usa orbitais lubridos sp3

. Quando sabemos a geometria molecular, entretru1to, 
podemos empregar a lúbridização para descrever os orbitais atômicos usados pelo átomo central na ligação. 

Os seguintes passos pennitem-nos determinar os orbitais tubridos usados por um átomo na ligação: 
1. Desenhe a estr11t11ra de Lezvis para a molécula ou íon. 
2. Deternúne o arranjo usando o 111odelo RPENV. 
3. Especifique os orbitais híbridos necessários para acomodar os pares de elétrons com base em seu arranjo 

geométrico (Tabela 9.4). 
Esses passos estão ilustrados na Figura 9.21, que mostra como a hibridização empregada por Nem NH3 é 

determinada. 

NH3 
.. 

H- N- 1-1 
1 • 

1-1 
Estrutura de le1>'is 

. . 
' 

' ' ' f-J~N--' i , -H 
H 
Arranjo 

•• 

Figura 9.21 Os orbitais híbridos usados por N na molécula de NH1 são previstos primeiro desenhando a estrutura de 
Lewis; usa-se depois o modelo RPENV para determinar o arranjo e, a seguir, especificar os orbitais híbridos que 
correspondem à geometria. Esse é essencialmente o mesmo procedimento usado para determinar a estrutura molecular 
(Figura 9.6), exceto que a visão final está nos orbitais usados para fazer duas ligações de dois elétrons e para acomodar dois 
pares não- ligantes. 
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TABELA 9.4 Distribuições geométricas características dos conjuntos de orbitais híbridos 

Conjunto 
de orbita is 
atômicos 

s,p 

s,p,p 

s,p,p,p 

s,p,p,p,d 

s,p,p,p,d,d 

Conju nto de 
orb itais 
híbridos Geometria 

Dois sp 

Trêssp2 

Quatro sp3 

180" 

Trigonal 
plana 

Tetraédrica 

90º 

120º 

Bipiramidal 
trigonal 

90º 

Octaédrica 

Exem plos 



31 O Química: a ciência central 

COMO FAZER 9 .5 

Jndique a hibridização dos o rbitais empregados pelo áto1no central en1 cada um dos seguintes : (a) NH2- ; (b ) SF4 (veja 
em "Como fazer 9.2"). 

Solução 

Análise e Planejamento: para determinar os orbitais híbridos usados pelo átomo na ligação, devemos saber seu ar
ranjo. Assim, desenhamos a estrutura de Lewis para determinar o ntl.fllero de donúnios de elétrons ao redor do á ton10 
central. A hibridização está em conformidade com o número de domínios de elétrons e com o arranjo ao redor do áto
mo central como previsto pelo modelo RPENV. 
Resolução: (a) A estrutura de Lewis do NH2- é como a seguir: 

Uma vez que existem quatro doinínios de elétrons ao redor de N, o arranjo é tetraédrico. A hibridização que fornece 
um arranjo tetraédrico é sp3 (Tabela 9.4). Dois dos orbitais híbridos con têm pares de elétrons não-ligantes, e os outros 
dois são usados para fazer duas ligações d e dois elétrons com os átomos de hidrogênio. 

(b) A estrutura de Lewis e o arranjo do SP~ estão mostrados em "Como fazer 9.2". Existem cinco donúnios de elétrons 
ao redor de S, originando um arranjo bipiramidal trigonal Com um. octeto expandido de dez elétrons, um orbital d do 
enxofre deve ser usado. O arranjo bipiramidal trigonal corresponde a uma hibridização sp3d (Tabela 9.4). Um dos orbi
tais híbridos que aponta na direção equatorial contém uni par de elétrons não-ligante; os outros quatro são usados 
para fom1ar as ligações S - F. 

PRATIQUE 

Determine o arranjo e a hibridização do átomo ce11tral em (a) so/-; (b) SF6. 

Respostas: (a) tetraédrico, sp3; (b) octaédrico, sp)tl2
• 

p p 

Figura 9.22 Formação de uma 
ligação n pela superposição d e dois 
orbitais p. As d uas regiões d e 
superposição constituem uma 
ligação rr. 

9 .6 Ligações múltiplas 

Nas ligações covalentes que consideramos até aqui, a densidade eletrônica 
está concentrada s imetricamente ao redor da linha que une os núcleos (o eixo 
internuclear). Em outras palavras, a linha q ue os une passa pelo meio da região 
de superposição. Essas ligações são chamadas ligações sigma (cr). A superpo
sição de dois orbitais s como H1 (Figitra 9 .14 (a)), a superposição de um orbital s 
e um p con10 no H Cl (Figura 9.14 (b)), a superposição entre dois orbitais p como 
em 0 2 (Figura 9.14 (c)) e a superposição de um orbital p com um orbital híbri.
do sp como em BeF2 (Figura 9.17) são todos exe1nplos de ligações cr. 
Para descrever ligações múltiplas, devemos considerar um segundo tipo de li
gação que resulta da s uperposiÇc"io entre dois orbitais p posicionados perpen
dicularmente ao eixo internuclear (Figura 9.22). Essa superposição lateral de 
orbitais p produz uma ligação p i (n). Uma Ligação n é uma ligação covalente na 
q ual as regiões de superposição localizam-se perpendicularmente acima e 
abaixo do eixo internuclear. Diferentemente de uma ligação cr, ein un1a ligação 

n não existe probabilidade de encontrar o elétron no eixo internuclear. Como a superposição total nas ligações n 
tende a ser menor que em wna ligação cr, as ligações n geralmente são mais fracas que as ligações cr. 

Na maioria dos casos, as ligações simples são ligações cr. Uma ligação dupla consiste em uma ligação cr e uma 
ligação lt, e uma ligação tripla co11Siste em uma ligação cr e d uas ligações n:: 

H'- ~ H-\H /~e, ·N=N· . - . 
H/ H 

Uma ligação u Uma ligação a 
mais uma Ligação 7r 

\ 
Uma Ligação o 
mais duas Ligações lt 
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Para ver como essas idéias são usadas, considere o etileno (C2rLi), que pos
sui uma ligação dupla C = C. Os ângulos de ligação no etileno são todos de 
aproximadamente 120° (Figura 9.23), sugerindo que cada átomo de carbono 
usa orbjtais hSbridos sp2 (Figura 9.18) para formar ligações cr com o outro car
bono e com dois hidrogênios. Unia vez que o carbono ten1 quatro elétrons de 
valência, após a hibridização um elétron permanece no orbita l 2p não /Iibridizndo: 

&cit>r ITJ 1 1 1 1 1 1 1 HibridêL>r 

2s 2p 2s 2p 
? sp- 2p 

H H 

H H 

Figura 9 .23 Geometria molecular 
do etileno, C2H4• 

O orbital 2p não-hibridizado está diretamente perpendicular ao plano que contém os três orbitais tubridos sp2
• 

Cada orbital lubrido sp2 em um átomo de carbono contém um elétron. A Figura 9.24 mostra como as quatro li
gações cr C- H são formadas pela superposição dos orbitais híbridos sp2 no C com o orbital I s em cada átomo de H . 
Usa rnos o.ito elétrons para formar essas quatro Ugações de pares de elétrons. A ligação cr C-C é formada pela su
perposição de dois orbitais h.íbridos sp2

, um em cada átomo de carbono, e requer mais dois elétrons. A molécula de 
CiH~ tem um total de doze elétrons de valência, dez dos quais formam as cinco ligações cr. 

Os dois e létrons de valência restantes locaUzam-se .nos orbitais 2p não-hibridizados, um em cada um dos áto
mos de carbono. Esses orbitais 2p podem se superpor lateralmente, como m.ostrado na Figura 9.25. A densidade 
eletrônica resultante está concentrada acima e abaixo do eixo da ligação C - C, logo essa é uma ligação 7t (Figura 
9.22). Portanto, a ligação dupla C = C no etileno consiste em uma Hgação o e uma ligação n. 

Apesar de não poder observar experimental e diretamente u.ma ligação 1t (tudo que podemos observar é a posi
ção dos á tomos), a estrutura do etileno fornece forte apoio para sua presença. Primeiro, o co1nprime.nto da ligação 
C - C no etileno (l,34 À) é muito mais curto que em compostos com ligações simples C-C (1,54 A), consistente 
com a presença d e ligações duplas C = C mais fortes. Em segundo lugar, os seis átomos no C2H4 localizam-se no 
mesmo plano. Apenas quando os dois fragmentos C~ locaUzam-se no mesmo plano, os orbitais 2p que compreen
dem a ligação n podem atingir uma boa superposição. Se a ligação n estivesse ausente, não haveria razão para os 
dois fragmentos CH2 do etilen.o loca Uzarem-se .no mesmo plano. (Haveria rotação livre en\ tomo do eixo da ligação 
C-C.) Co1no as ligações rr necessitan1 de que partes da molécula sejam planares, elas podem introduzir certa rigi
dez nas moléculas. 

As ligações triplas também podem ser explicadas pelo uso de orbitais híbridos. O aceti leno (C2Hi), por exem
plo, é uma molécula linear contendo uma ligação tripla: I-I-C == C-I-I. A geometria linear sugere que cada áto
mo de carbono use orbi tais lubridos sp para formar as ligações cr com o outro carbono e um hidrogênio. Cada 
átomo de carbono, dessa forma, tem dois orbitais 2p restantes não-hibridizados com â ngulos retos entre eles e em 

H 
//H 

---e ~H 
a 

H 

--- H 

Dois lóbulos ~-;-"'=::::::::...--..__, 
de uma ligação n: 

H 

Figura 9.24 A hibridização de 
orbitais do carbono no etileno. 
A estrutura da ligação o é formada 
a partir dos orbitais híbridos sp2 

nos átomos de carbono. Os orbitais 
não-hibridizados 2p nos átomos de 
C são usados para fazer uma 
ligação n. 

Figura 9.25 A ligação n: no 
etileno é formada pela 
superposição de orbitais 2p 
não-hibridizados em cada átomo 
de e. A densidade eletrônica na 
ligação ;r está acima e abaixo dos 
eixos de ligação, enquanto nas 
ligações o a densidade eletrônica 
localiza-se diretamente ao longo 
dos eixos de ligação. Os dois 
lóbulos constituem uma ligação n. 



312 Química: a ciência cen tral 

Figura 9.26 A formação de duas 
ligações n no acetileno, C2H2, a 
partir da superposição de dois 
conjuntos de orbitais 2p 
não-hibridizados do carbono. 

COMO FAZER 9.6 

relação ao eixo do conjunto de orbitais h.tbridos sp (Figura 9.26). Esses orbitais 
p superpõem-se para formar um par de ligações tr. Portanto, a ligação tripla no 
acetileno consiste em uma ligação cr e duas ligações n. 

Apesar de ser possível fazer ligaçõesn a partir de orbitais d, a única Ligação 
n que consideraremos é a formada pela superposição de orbitais p. Essa liga
ção n pode formar-se apenas se orbitais p não-h.ibridizados estiverem presen
tes nos átomos ligados. Portanto, somente á tomos que hibridizaram sp ou sp2 

podem estar envolvidos em tais ligações n. Além disso, as ligações duplas e 
triplas (e, conseqüentemente, ligações tt) são mais comw'\S em moléculas com 
átomos pequenos, especialmente C, N e O. Átomos maiores, como S, P e Si, 
formam ligações n menos facilmente. 

O formaldeído tem a seguinte estrutura de Lewis: 

l·T 
\ . 
C=O: / . 

.1-1 

Descreva con10 as ligações no fornialdeído são fomiadas em termos de superposição dos orbitajs hibridizados e 
não-hibridizados apropriados. 

Soluça o 

Análise: pede-se descrever a ligação no formaldeído em termos de superposições de o rbitais. 

Planejamento: ligações simples serão do tipo sigma, enquanto Ligações duplas consistirão em urna ligação cr e unia Li
gação n. As maneiras pelas quais essas ligações são formadas podem ser deduzidas a partir da geometria molecular, 
que podemos usar utilizando o modelo RPENV. 
Resolução: o átomo de C tem três domínios de elétrons ao redor dele, o gue sugere uma geometria trigonal plana com 
ângulos de ligação de 120°. Essa geonietria implica orbitais híbridos sp2 em C (Tabela 9.4). Esses híbridos são usados 
para fazer as duas ligações cr C-1-! e uma ligação cr C - 0 . Nesse ponto resta um orbital 2p não-hibr idizado no carbo
no, perpendicular ao plano dos três orbitais hibridos sp2

• 

O ã tomo de O tambén1 tem três domínios de elétrons ao redor dele, logo deduziremos que ele também tem hibridiza
çãosp2. Um desses orbitais lubridos participa da ligação crC-0, enquanto os outros dois hibridos comportam os dois 
pares de elétrons não-ligantes no átomo de O. Portanto, silnilarmente ao átomo de C, o átomo de O teoi um orbital 2p 
não-hibridizado perpendicular ao plano da molécula. Os orbitais 2p não-hibridizados nos átomos de Cede O super
põem-se para formar uma ligação TC e - o, como ilustrado na Figura 9.27. 

PRATIQUE 

Considere a molécula de acetonitrila: 

H 
1 

H -C-C==N: 
1 

H 
(a) Deterntlne os ângulos de ligação ao redor de cada átomo de carbono; (b) dê a hibridização de cada um dos átomos 
de carbono; (e) determine o número total de ligações cr e n na molécula. 

Respostas: (a.) aproxiniadamente 109° ao redor de C da esquerda e 180° ao redor de C da direita; (b) sp3
, sp; (c) cinco li

gações cr e duas ligações rc. 

Fígura 9.27 Formação das ligações cr 
e n no formaldeído, H2CO. 

Unia ligação ;r ~;;:::;::::==::~--~ 
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Ligações n deslocalizadas 
Em cada uma das moléculas g ue discutimos até agui nesta seção, os elétrons ligantes estão locnlizados. Com isso 

queremos dizer que os elétrons cr e 1t estão totalmente associados com doís átomos que formam a ligação. Em mw
tas moléculas, entretanto, não podemos descrever adequadamente a ligação como inteiramente localizadas. Essa 
situação aparece particularmente em moléculas que têm duas ou mais estruturas de ressonância en volvendo liga
ções 1r. 

Uma molécula que não pode ser descrita com ligações 7t localizadas é o benzeno (C6H 6), que tem as duas estru
turas de ressonância a seguir: - (Seção 8.6) 

O· •O ou@ 

Para descrever as ligações no benzeno usando orbitais h.íbridos, primeiro escolhemos um esquema de hibridi
zação consístente com a geon1etria da molécula. Como cada átomo está rodeado por três á ton1os a ângulos de 120º, 
o conjw1to de orbitais híbridos apropriados ésp2

• As seis ligações cr C-C localizadas e as seis ligações crC - H lo
calizadas são formadas a partir de orbitais híbridos sp2

, como mostrado na Figura 9.28(a). Isso deixa um orbital 2p 
em cada carbono orientado perpendicularmente ao plano da molécula. A situação é mui to parecida com a do eti le
no, exceto qt1e agora temos seis orbitais 2p do carbono orientados em um anel (Figura 9.28(b )). Cada um desses or
bitais p contribw com um elétron para a ligação n. 

Uma representação que reflete an1bas as estruturas de ressonância ten1 os seis elétrons n; espalhados ao redor do 
anel todo, como mostrado na Figura 9.28(c). Essa figura corresponde ao desenho do 'círculo em um hexágono' que 
freqüentemente usamos para representar o benzeno. Esse modelo leva à descrição de cada ligação carbono-carbo
no como tendo comprimentos de ligação idênticos que estão entre os da ligação simples C-C (1,54 Â) e uma liga
ção dupla (1,34 Â), consistente com os comprimentos de ligação observados (1,4.0 À). 

Uma vez que não podemos descrever as ligações n no benzeno como ligações de pares de elétrons irtdividuais 
entre átomos vizinhos, dizemos que elas são d eslocalizadas entres os seis átomos de carbono. A deslocalização de 
elétrons em suas ligações n dá ao benzeno estabilidade especial, como será abordado na Seção 25.4. A deslocaliza
ção de ligaçõesn é também responsável pela cor de mwtas moléculas orgânicas. (Veja o quadro" A qtúmica no tra
balho" sobre corantes orgânicos no firtal deste capítulo.) Se assistir a llm curso de quíntica orgânica, você verá 
mtútos exemplos de como a deslocalização de elétrons influencia as propriedades das moléculas orgânicas. 

(a) Ligações <J (b) Orbitais atômicos 2p (e) Ligações ;r deslocalizadas 

Figura 9.28 As redes de ligação o e ;r no benzeno, C6H6. (a) Todas as ligações cr C - C e C - H localizam-se no plano da 
molécula e são formadas com orbitais híbridos sp2 do carbono. (b) Cada átomo de carbono tem um orbital 2p não-hibridizado 
que se localiza perpendicularmente ao plano molecular. (c) Os seis orbitais 2p superpõem-se, formando um orbital n que 
fica espalhado, ou deslocalizado, produzindo uma nuvem eletrônica no formato de uma rosca dupla acima e abaixo do 
plano da molécula. 
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o 
º" ,.......-N---o 

(a) 

_,....N--o o 

(b) 

Figura 9.29 (a) A ligação n 
N - O em uma das estruturas de 
ressonância do No1• . (b) 
Deslocalização das ligações n no 
íon N0 3- . 

Conclusões gerais 

COMO FAZER 9 .7 

Descreva a deslocalização das Ligações n, no íon nitrato, N03- . 

Solução 

Análise e Planejamento: o primeiro passo na descrição das Ligações no N03- é 
construir as estruturas de Lewis apropriadas. Se as estruturas de ressonância en
volvem a colocação de ligações duplas em diferentes posições, isso sugere que a 
componente n das ligações duplas está realmente deslocalizada da maneira sugeri
da pelas estruturas de ressonância. 

Resolução: na Seção 8.6 vimos que NO,- tem as três estruturas de ressonância a se
gtur: 

·o· . . 
li 
N 

:o/ 'õ·. . . . . .. 
• , • ) 

·o· •• . . 
1 

N 
:o/ ~ó· 
• • • • • 

Em cada uma dessas estruturas o arranjo no nitrogênio é tripenal plano, o que im
plica hibridização sp2 no á tomo de N. Os orbitais lubridos sp são usados para cons
truir as três Ligações cr N - O que estão presentes em cada un1a das estruturas de 
ressonância. 

O orbital 2p não-hibridizado no átomo de N pode ser usado para fazeras ligações n. 
Para qualquer uma das três estruturas de ressonância mostrada, poderíamos ima
ginar a fonnação de uma única ligaçãon N - O localizada, formada entre o orbital 
não-hibriclizado 2p no N e um orbital 2p em um dos átomos de O. Entretanto, como 
cada uma das três estruturas de ressonância contribui igualmente para a estrutura 
observada de NO; , representamos as ligações n como espalhadas, ou deslocaliza
das, sobre as três ligações N - O, como niostrado na Figura 9.29. 

PRATIQUE 

Quais das seguintes moléculas ou íons exibirão ligações deslocalizadas: 5031 503
2
· , 

ttiCO, 0 3 ou NH4~? 
Resposta: 503 e 0 31 porque há duas ou mais estruturas de ressonância envolvendo 
ligação npara cada uma dessas n1oléculas. 

Com base nos exemplos que vimos, podemos traçar algumas conclusões para usar o conceito de orbitais híbri
d os para descrever estruturas moleculares: 

1. Cada par de átomos ligados compartilha um o u mais pares de elétrons. Em cada ligação, no núnilno um 
par de elétrons está localizado no espaço entre os á tomos em uma ligação a. O conjunto apropriado de o r
bitais ru'bridos usado para formar as ligações a entre um á tomo e seus vizinhos é determinado pela geome
tria observada da molécu la. A correlação entre o conjunto de orbitais híbridos e a geon1etria ao redor de 
um átomo é dada na Tabela 9.4. 

2. Os elétrons em ligações a estão locaUzados nas regiões entre os dois átomos ligados e não contribuem sig
nificativamente para a ligação entre quaisquer outros dois átomos. 

3. Quando os átomos compartilham mais de um par de e lé trons, os pares adicionais estão nas ligações n. Os 
centros de densidade de carga em uma ligação n localizam-se acima e abaixo do eixo de ligação. 

4.. As moléculas com duas ou mais estruturas de ressonância podem ter ligações n q ue se estendem por mais 
de dois átomos Ligados. Os elétrons nas ligações n que se estendem por n1ais de dois á tomos estão desloca
lizados. 
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A química e a vida A q uímica da visão 

Nos (iltimos anos, os cientistas con1eçaran1 a entender a 
q uímica complexa da visão. A visão começci quando a luz é 
focalizada pelas lentes dentro da retina, a camada de células 
recobrindo o interior do globo ocular. A retina contém célu
las fotorrL'CL'Ploras conhecidas como bastonetes e cones (Figura 
9.30). A retina humana contém aproximadamente 3 milhões 
de cones e 100 milhões de bastonetes. Os bastonetes são sen
síveis à luz fraca e usados durante a visão noturna. Os cones 
são sensíveis às cores. As partes superiores dos bastonetes e 
cones contêm uma molécula chamada rodopsi11a. A rodopsi
na consiste em uma p roteina, chamada opsi11a, ligada a 
um pigmento violeta-avermelhado chamado refinai. As va· 
riações estruturais ao redor de uo1a ligação dupla na porção 
rctinal da molécula inicia uma série de reações q uímicas que 
resultam na visão. 

As ligações duplas entre os átomos são mais fortes q ue as 
ligações simples entre os mesmos áto1nos (Tabela 8.4). Por 
exemplo, uma ligação dupla C = C é mais forte (C(C = C) = 
614 kJ / molj que uma ligação simples (E(C - C) = 348 
kj / mol], ainda que não seja duas vezes maís forte. As recen
tes abordagens permitem-nos agora apreciar outro aspecto 
das ligações duplas: a dureza ou a rigidez que elas introdu-
1em nas moléculas. 

Imagine pegar o grupo - CH2, da molécula de etileno e 
girá-lo em relação a outro grupo - CH2, como mostrado na 
Figura 9 .31. Essa rotação destrói a superposição dos orbitais 
p, quebrando a ligação n, um processo q ue requer cons iderá
vel energia. Portanto, a presença de uma ligação dupla res
tringe a rotação das ligações na molécula. Por outro lado, 

Rotação de 9<l° 
ao redor da 
ligação dupla 

H 

1 1 

Figura 9.31 Rotação ao redor de uma ligação dupla 
carbono-carbono no etileno. A superposição dos orbitais p 
que formam a ligação n é perdida na rotação. Por essa 
razão, a rotação ao redor das ligações duplas não ocorre 
facilmente. 

Figura 9.30 Uma micrografia ampliada dos cones e dos 
bastonetes na retina do olho obtida com um microscópio 
eletrônico de varredura. Os cones possuem forma cônica e 
os bastonetes são cilíndricos. 

a mol('Cula pode rodar quase livremente ao redor do eixo de 
lígação nas ligações simples (a) porque esse movimento não 
afeta a superposição dos orbitais. Essa rotação pennite que as 
moléculas corn ligações simples torçam-se e dobrem-se quase 
como se seus átomos estivessem ligados por dobradiças. 

A visão depende da rjgidez das ligações duplas no reti
naJ. Em s ua forma normal, o retina( é mantido rígido por 
suas ligações duplas, como mostrado à esquerda na Figura 
9.32. A luz entrando no olho é absorvida pela rodopsina, e a 
energia é usada para quebrar a porção da ligação :;r da liga
ção dupla indicada. A molécula gira ao redor dessa ligação, 
mudando sua geometria. O retina( se separa da opsina, inici
ando as rc;ições que produzem um in1pulso nervoso, que o 
cérebro interpreta como a sensação da vis.'lo. &'\o necessárias 
apen;is cinco moléculas pouco espaçadas reagíndo dessa 
maneira para produzir a sensação da vis.'lo. Portanto, apenas 
cinco fótons de luz são necessários para estimular o olho. 

O retina) reverte-se lentamente a sua forma original e reU
ga-se à opsina. A lentidão desse processo ajuda a explicar 
por que a luz intensa causa cegueira temporária. A luz faz 
com que todo o retina! se separe da opsina, não deixando ne
nhuma outra molécuJa para absorver a luz. 

H CH3 H CH. t-1 
C H; 1 1 1 1 ' 1 

e~ /e~ /e~ /e~ /e~ ~ Opsina J e e e e N 
1 1 1 1 

c 11,H H H H 

Figura 9.32 Quando a rodopsina absorve luz visível, a componente :r da ligação dupla, em traços vermelhos, permite a 
rotação que produz uma mudança na geometria molecular. 
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9. 7 Orbitais moleculares 

A teoria de ligação de valência e os orbitais hlbridos permjtem-nos um caminho rureto a partir das estn1turas 
de Lewis para racionalizar as geometrias observadas das moléculas em termos de orbitais atômicos. Por exemplo, 
podemos usar essa teoria para. entender por que o metano tem a fórmula CH4, como os orbitais atômicos do carbo
no e do hidrogênio são usados para formar Ligações de pares de elétrons e por que o arran jo das ligações C - H ao 
redor do átomo ce11tral é tetraédrico. Entretanto, esse modelo não explica todos os aspectos da llgação. Ela não é 
be1n-sucedida, por exemplo, em descrever os estados excitados das moléculas, que deven1os entender para expli
car como as moléculas absorvem luz, fornecendo-lhes calor. 

Alguns aspectos de ligação são mais bem expHcados por outro modelo chamado teoria do orbital molecular. 
No Capítu lo 6 vio1os que os elétrons 11os átomos podem ser descritos por determinadas funções d.e onda, que cha
mamos orbitais atômicos. De 1n aneira similar, a teoria do orbital molecular descreve os elétrons nas moléculas 
usando funções de onda específicas chamadas orbitais moleculares. Os químicos usam a abreviatura OM para or
bital molecular. 

Os orbitais moleculares têm muitas das características dos orbitais atômicos. Por exemplo: um OM pode aco
modar um máximo de dois elétrons (de spins contrários), tem uma energia definida e podemos visualizar sua dis
tribuição de densidade eletrônica pelo uso de uma representação de superfície limite, como fizemos quando 
abordamos orbitais atômicos. Contudo, diferentemente dos orbitais atômicos, os OMs estão associados com a mo
lécula como um todo, e não com um único átomo. 

A molécula de hidrogênio 
Para a compreensão da abordagem utilizada na teoria do OM, começaremos com a molécula mais simples: a 

molécula de hidrogênio, H,. Usaren1os os dois orbitais atômicos ls (um em cada átomo de H) para 'construir' os or
bitais moleculares para a molécula de H2. Se111pre que dois orbitais atô111icos superpõe111-se,fonna1n-se dois orbitais 111ole
c11/ares. Portanto, a superposição dos orbitais l s dos dois átom os de hidrogênio para formar H2 produz dois OMs 
(Figura 9.33). 

O OM de mais baixa energia de H2 concentra densidade eletrônica entre os dois núcleos de hidrogênio e é cha
mado orbital molecular ligante. Esse OM na forma de salsicha resulta da soma dos orbitais atômicos de forma que 
as funções de onda dos orbitais atômicos acrescentam-se na região da ligação. Como u rn elétron nesse OM é forte
mente atraído por ambos os núcleos, o elétron é mais estável (de mais baixa energia) que no orbital l s de um. átomo 
de hidrogênio isolado. Sendo que ele concentra densidade eletrônica entre os núcleos, o OM segura os elétrons em 
uma ligação covalente. 

O OM de mais a lta energia na Figura 9.33 tem muito pouca densidade eletrônica entre os 11úcleos e é chan1ado 
orbital molecul ar antiligante. Em vez de acrescentare1n-se na região entre os núcleos, os orbitais atômicos cance
lam-se nessa região, e as maiores densidades eleh·ônicas estão em lados opostos aos núcl.eos. Portanto, esse OM ex
cl.ui os elétrons da mesma região na qual a ligação deve ser formada. U1n elétron nesse OM é na realidade repelido 
da região da ligação e é, conseqüentemente, menos estável (de mais alta energia) que o orbital atômico ls de um 
átomo de hidrogênio. 

A densidade eletrônica nos orbitais moleculares ligante e antiligante de H 2 está centrada ao redor do eixo inter
nuclear, uma Linha imaginária que passa pelos dois núcl.eos. Os OMs desse tipo são chamados orbitajs molecula
res s igma (cr). O orbita l molecular sigma ligante de H2 é rotulado cr1" o índ ice inferior indicando que o OM é 
formado de dois orbitais l s. O orbital molecular sigma antiligante de~ é rotulado a;, (lê-se: "sigma aster isco um 
s"), o asterisco indicando que o OM é antiligante. 

A interação dos dois orbit ais atômicos l s e os orbitais moleculares que resultam dessa interação pode ser repre
sentada por um diagrama de níveis de energia (também chamado diagrama de o rbital molecular), semelhante 

Figura 9.33 A combinação de dois 
orbitais atômicos 1 s de H forma 
dois orbitais moleculares (OMs) de H2• 

No OM ligante, cr1., os orbitais 
combinam-se positivamente, levando 
ao aumento da densidade eletrônica 
entre os núcleos. No OM antiligante, 
cr;,, os orbitais combinam-se 
negativamente na região da ligação. 
Observe que o OM cr;, tem um nó 
entre os dois núcleos. 
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Figura 9.34 Diagrama de níveis 
de energia para (a) a molécula de 
H2 e (b) a molécula hipotética de 
He2• 

aos da Figura 9.34. Tais diagramas mostram os orb.itais atômicos que interagem nas colunas à esquerda e à direita e 
os OMs na coluna do n1eio. Observe que o orbital molecular ligante,º'" tem menor energia que os orbitais ls, en
quanto o orbital antiJigante, o;, , tem maior energia que os orbitais l s. Similarn1ente aos orbitais atômicos, cada OM 

pode acomodar dois elétrons com spins emparelhados (princípio da exclusão de Pauli). - (Seção 6.7) 
O diagrama de orbital molecular da molécula de H 2 está mostrado na Figura 9.34(a). Cada átomo de H tem um 

elétron, logo existem dois elétrons em H2. Esses dois elétrons ocupam o OM ligante de mais baixa energia (o1, ) com 
seus spins emparelhados. Os elétrons que ocupam um orbital molecular ligante são chamados elétrons liga11tes. 
Como o orbital O is é mais baixo em energia que os orbitais l s isolados, a molécula de H 2 é mais estável que os dois 
átomos de .H separados. 

Por outro lado, a molécula hipotética He2 necessita de quatro elétrons para preencher seus OMs con10 na Figu
ra 9.34(b). Uma vez que somente dois elétrons podem ser colocados no orbital 0 151 os outros dois devem ser coloca
dos no orbital o:,. A diminuição de energia dos dois elétrons no OM ligante é anulada pelo aumento de energia 

dos dois eléh·ons no OM anti ligante. 1 

Ordem de ligação 

Na teoria do o rbital molecular a estabilidade de uma ligação covalente está relacionada com sua o rdem de li
gação, definida como a seguir: 

Ordem de ligação = !(número de elétrons ligantes - número de elétrons antiligantes) 

Isto é, a ordem de ligação é a metade da diferença entre o número de elétrons ligantes e o número de elétrons 
antiligantes. Tomamos a n1etade da diferença porque estamos acostumados a pensar nas ligações como pares de 
e létrons. Unta ordenz de ligação igual a 1represe11ta1111ta ligação sintples, ut11a orde11t de ligação igual a 2 representa ur11a li
gação dupla e unta orde111 de ligação igual a 3 representa 11tnn ligação tripla. Como a teoria do OM trata também de mo
léculas com um número ímpar de elétrons, ordens de ligação igual a 1/2, 3/2 ou 5/2 são possíveis. 

Ein virtude de H2 ter dois elétrons ligantes e zero elétrons antiUgantes (Figura 9.34(a)), a respectiva ordem de li
gação é 1. Uma vez que o He2 tem dois elétrons ligantes e dois elétrons antiligantes (Figura 9.34(b)), sua ordem de liga
ção é O. Uma ordem de ligação igual a O significa ligação inexistente. 

COMO FAZER 9 .8 

Qual é a ordem de ligação no íon He2 •7 Você esperaria que esse íon fosse estável em relação ao átomo de He separado e 
ao íon He+? 

Solução 

Análise e Planejamento: para deterntinar a ordem de ligação, devemos determinar o número de e létrons na molécula 
e como esses elétrons ocupam os orbitais OMs disponíveis. Os elétrons de valência de He estão no orbital ls. Coose
qüenten1ente, os orbitais l s combinam-se para fornecer um diagrama de OM semelhante ao de H 2• 

Resolução: o rua grama de níveis de energia para o íon He/ está mostrado na Figura 9.35. Esseion tem um total de três 
elétrons. Dois são colocados no orbital ligante e o terceiro, n.o orbital antiligante. Portanto, a ordem de ligação é: 

Ordem de ligação=! (2-1) = ! 

1 Na realidade, os OMs antiligantes são ligeiramente mais desfavoráveis que os OMs Ligantes são favoráveis. Portanto, quando 
existir o mesn10 nú1nero de elétrons em orbitais molecuJares ligantes e antiligantes, a energia da molécula será um pouco n1ilior 
que para os átomos isolados, e não haverá formação de ligação. 
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Figura 9.35 Diagrama de níveis de 
energia para o íon He/ . 
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Uma vez que a ordem de ligação é maior que O, supõe-se que o íon molecular Hez+ seja estável en1 relação aos átomos de 
He separados e ao íon He •. A formação de H~ • na fase gasosa tem sido demonstrada em experimentos laboratoriais. 

PRATIQUE 

Determine a ordem de ligação do íon ~ -. 
Resposta:l 

9.8 Moléculas diatômicas do segundo período 

Exatamente co1no tratamos a ligação em~ usando a teoria do orbital molecular, podemos considerar a descri
ção de OM de outras moléculas diatômicas. inicialmente res tringiremos a abordagem para moléculas díatômicas 
lzo111011ucleares (as compostas de dois átomos idênticos) de elementos do segundo período da tabela periódica. 
Como vimos, o procedimento para determinar a distribuição de elétrons nessas moléculas se aproxirna do usado 
para H 2• 

Os átomos do segundo período tê m orbitais de valência 2s e 2p; predsan1os considerar con10 eles interagem 
para formar OMs. As seguintes regras resumem a formação de OMs e como eles são ocupados pelos elétrons: 

1. O número de OMs formado é igual ao número de orbitais atômicos combinados. 
2. Os orbitais atômicos se combinam mais efetivamente com outros orbitais atômicos de energias similares. 
3. A eficiência com a qual dois orbitais atômicos se combinam é proporcional à superposição entre eles, isto é, 

à medida que a superposição au.menta, o OM ligante diminui em energia e o OM aumenta. 
4. Cada OM pode acomodar, no máximo, dois elétrons, com seus spins emparelhados (prinópio da exclusão 

de PauJi). 
5. Quando os OMs de mesma energia são ocupados, um elétron entra em cada orbitaJ (com o 1nesmo spin) 

antes de ocorrer o emparelhamento (regra de Hund). 

Orbitais moleculares para Li2 e Be2 

O lítio, o primeiro elemento do segundo período, tem configuração eletrônica ls22s1
• Quando o lítio metájjco é 

aquecido acima de seu ponto de ebtilição (1.342 ºC), moléculas de Li2 são encontradas na fase de vapor. A estrutura 
de Lewis para Li2 indica uma ligação simples Li - Li. Usaremos agora os OMs para descrever a ligação em Li2• 

Como os orbitais l s e 2s de Li são tão diferentes em energia, podemos assumir que o orbital l s en1 um átomo de 
Li interage apenas com o orbital ls do outro (regra 2). De maneira semelhan te, os orbitais 2s de Li interagem apenas 
entre si. O diagrama de níveis de energia está mostrado na Figura 9.36. Observe que a combinação de quatro orbi
tais atômicos produz quatro OMs (regra 1). 

Os orbitais l s de Li combinam-se para formar os OMs ligante e antiligante cr1, e cr;, , como em H2• Os orbitais 2s 
interagem exatamente do mesmo modo, produzindo OMs ligantes (cri,) e antiligantes (cr;, ). Como os orbitais 2s de 
Li estendem-se até mais distantes do núcleo que os orbitais l s, os orbitais 2s superpõem-se mais eficazmente. 
Como resultado, a separação de energia entre os orbitais º2.• e cr;, é maior que para os OMs derivados do 1s. Entre
tanto, os orbitais ls de Li são tão mais baixos em energia que os orbitais 2s, que o OM antiHgante cr;, mesmo assim 
está abaixo do OM Ligante º is· 

Cada áto1no de Li tem três elétrons, de forma que seis elétrons devem ser colocados nos OMs de Li2• Como 
mostrado na Figura 9.36, eles ocupam os OMs cr1s, cr~ e cr:zs, cada um com dois e létrons. Existem quatro elétrons nos 
orbi tais ligantes e dois nos orbitais antiligantes, logo a ordem de ligação é igual a 1. A molécula tem ligação sim
ples, em concordância com sua estrutura de Lev.1is. 
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Li 

Figura 9.36 Diagrama de níveis de 
energia para a molécula de Lí2• 

Uma vez que ambos os Orvls cr1, e cr;, de Li2 estão completamente preenchidos, os orbitais 1s praticamente não 
contribuem com a ligação. A Ligação s imples deve-se à interação dos orbitais de valência 2s nos átomos de Li. Esse 
exemplo ilus tra a regra geral de que os elétrons de cerne não contrib11e111 signiftcativan1ente para a ligação 11a fonnnção da 
1110/écula. A regra é equivalente a usar apenas os elétrons de va lência quando desenhamos as estruturas de Lewis. 
Portanto, não precisamos considerar daqui para frente os orbitais ls quando abordarmos as moléculas diatômicas 
do segundo período. 

A descriçãodoOM de Be2 seg_uesem dificuldades a partir do diagrama de níveis de energia para Li2• Cada átomo 
de Be tem quatro elétrons (ls22s2

), de forma que devemos colocar oito elétrons nos orbitais molecu lares. Assim, 
preenchemos con1pletamente os OMs cr1,, cr~ , cri_, e cr;, . Temos um nún1ero igual de elétrons ligantes e antiligantes, 
tomando a ordem de ligação igual a O. De acordo com essa análise, Be2 não existe. 

Orbitais moleculares a partir de orbitais atômicos 2p 
Antes que possamos considerar as moléculas restantes do segundo período, devemos olhar os OMs que resul

tam d a combinação dos orbitais atômjcos 2p. A interação entre os orbitais pé mostrada na Figura 9.37, onde esco
lhemos arbitrariamente o eixo z como o eixo inte rnuclear. Os orbitais 2p: orientam-se fronta lmente. Da mesma forma 
como fizemos co1n os orbitais s, podemos con1binar os orbitais 2p: de duas maneiras. Uma combinação concentra 
densidade eletrônica entre os núcleos e é, portanto, um orbital molecular ligante. A outra combinação exclui densida
de eletrônica da região de ligação; é um orbita 1 molecular antiligante. En1 cada um desses OMs a densidade eletrôni
ca localiza-se ao longo da linha que contém os núcleos, sendo eles orbitais n'l.olectúares cr: cr2p e cr;P. 

Os outros orbitais 2p superpõen1-se lateralmente e concentram densidade e letrônica em lados opostos da Linha 
que contém o núcleo. Os OMs desses tipos são cJ1amados orbitais moleculares pi (n). Obtemos um OM n combi
nando os orbitajs atômicos 2p, e um outro a partir dos orbitais atômicos 2Py· Esses dois orbitais moleculares n:2P têm 
a mesma energia; são degenerados. Similarmente, obtemos dois OMs antiligantes n;P. 

Os orbitais 2p= nos dois átomos apontam diretamente um para o outro. Dessa forma, a superposição de dois or
bitais 2p, é maior que para os orbitais 2p" e 2p .•. Assim, a partir da regra 3 esperamos que o OM cr2/> seja de energia 
mais baixa (mais estável) que os OMs 7tip. lgua:Jmente, o OM cr;,, deverá ter energia maior (menos estável) que os 
OMs Jt;P . 
Configurações eletrônicas para 82 até Ne2 

Temos, independentemente, até aqw considerado os OMs que resultam dos orbitais s (Figura 9.33) e dos orbitais 
p (Figura 9.37). Podemos combinar esses orbitais para construir um diagrama de níveis de energia (Figura 9.38) 
para 01oléculas diatômicas homonucleares dos eleinentos do boro até o neônio; todos eles têm orbi tais atômicos de 
valência 2s e 2p. As seguintes características do diagrama são notáveis: 

1. Os orbitais atômicos 2s têm menor energia que os orbitajs atômicos 2p. - (Seção 6.7) Conseqüentemente, 
ambos os orbitais 1nol.ecuJares que resultam dos orbitais 2s, o Ugante cri., e antiligante cr; . têm menor ener

gia que o OM de mais baixa energia que é derivado dos orbitais atômicos 2p. 
2. A superposição de dois orbitais 2p= é maior que as dos dois orbitais 2P.r e 2p!f. Como conseqüência, o OM 

ligante. cr2p é mais baixo em energia que os OMs n'!pl e o OM antiligante a;,, é mais alto em energia que os 
OMs 1t2,, · 
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Figura 9.37 Representações de (a) 
superfície limite dos orbitais 
moleculares formados pelos 
orbitais 2p dos dois átomos. Cada 
vez que combinamos dois orbitais 
atômicos, obtemos dois OMs: um 
ligante e um antiligante. Em (a) os 

2p:. orbitais p superpõem-se 
frontalmente para formar OMs cr 

(b) e cr*. Em (b) e (e) eles 
superpõem-se lateralmente 
para formar OMs 7t e ir*. 

(e) 
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3. Ambos os orbitais moleculares n2p e n;,, são dupla111e11te degenerados, isto é, existem dois orbitais molecula
res degenerados de cada tipo. 

Al1tes de podern1os adicionar elétrons ao diagrama de níveis de energia na Figura 9.38, existe mais um efeito 
que devemos observar. Temos construído os diagramas considerando que não existe interação entre o orbital 2s de 
um átomo e os orbitais 2p do outro. Essas interações afetam a energia dos orbitais moleculares a 21 e O"q. de tal forma 
que esses OMs separam-se 1nais em energia, o a2s cai em energia e o crip sobe em energia (Figura 9.40). Essas intera
ções 2s-2p são fortes o suficiente para que a ordem energética dos OMs possa ser alterada: para B21 C2 e N2 o OM crip 
tem maior energia que o OMs nip. Para o 0 2, F2 e Ne2, o OM cr2p tem n1enor energia que o OMs nip. 

Figura 9.38 Diagrama de níveis de 
energia para os OMs das moléculas 
diatômicas homonucleares do 
segundo período. O diagrama supõe 
que não exista interação entre o 
orbital atômico 2s em um átomo 
e os orbitais atômicos 2p no outro, 
e os experimentos mostram que ele 
serve tão-somente para 0 2, F2 e Ne2• 
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Figura 9.39 Superposição entre um 
orbital 2s em um átomo de molécula 
diatômica e o orbital 2p, em outro 
átomo. Essas interações 2s-2p podem 
alterar a ordem energética dos OMs 
da molécula. 

Figura 9.40 Quando os orbitais 2s e 
2p interagem, o OM cr2, diminui em 
energia e o cr2P aumenta. Para 02' F2 e 
Ne2, a interação é pequena e ? OM cr2P 

permanece com menor energia que o 
OMs 712"' como mostrado na Figura 
9.38. Para B2, C2 e N2, a interação 
2s-2p é grande o suficiente para que o 
OM cr2P aumente acima dos OMs 7!2P' 

como mostrado mais à direita. 

Dada a ordem de energia dos orbitais moleculares, é uma questão simples determinar as configurações eletrô
nicas para as molécuJas diatômicas de 62 a té Ne2. Por exemplo, um átomo de boro tem três elétrons de valência. 
(Lembre-se de que precisamos considerar os elétrons mais internos do l s.) Assim, para 82 devemos colocar seis elé
trons nos OMs. Quatro destes ocuparão por completo os orbitais moleculares crl< e o;, , levando à inexistência de li
gação líquida. Os dois últimos elétrons são colocados nos OMs ligantes 'ltip; um é colocado em cada OM it'4, com o 
mesmo spin. Dessa forma, o B2 tem ordem de ligação igual a 1. Cada vez que nos movermos para a direita no segun
do período, mais dois elétrons deverão ser colocados no diagrama. Por exemplo, movendo-se para C2, temos mais 
dois elétrons que em B2, e esses elétrons serão colocados nos OMs ~preenchendo-os completamente. As configura
ções eletrônicas e as ordens de ligação para as moléculas diatômicas de B2 até Ne2 são dadas na Figura 9.41. 

Interações 2s-2p grandes Interações 2s-2p pequenas 

B2 C2 N2 0 2 F2 Ne2 

.. 
ª 2p D D D • ª 21• D D DO 
• " 21> rn rn rn n:ip [illJ []]JIJ []]JIJ 

0 2,. D D DO 1Tzp []]JIJ []]JIJ []]JIJ 
n 2p [illJ []]JIJ []]JIJ a 2p [[] [[] De 
a {s [[] [[] DO * ª 2s DO [[] []] 

ª ' -· []] [ill []] Uzs [ill [ill [ill 
Ordem de Ligação t 2 3 2 t o 
Entnlpi« d e lígação (kj / mo l) 290 620 941 495 155 -
Comp rimento de lígação (Â) 1.59 1.31 l,10 1.21 1,43 -
Comportamento orngnético Paramagnético Dia magnético Diamagnético Pnramagnético Diamn~'l1ético -

Figura 9.41 Configurações eletrônicas de orbitais moleculares e alguns dados experimentais para várias moléculas 
diatômicas do segundo período. 
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Figura 9.42 Experimentos para 
determinar as propriedades 
magnéticas de uma amostra. (a) A 

amostra é primeiro pesada na ausência --L~~~=~ 
de campo magnético. (b) Quando se 
aplica um campo, uma amostra 
diamagnética tende a mover-se para 
fora do campo e, portanto, parece ter 
massa menor. (c) Uma amostra 
paramagnética é puxada para o 
interior do campo e, portanto, parece 
ganhar massa. O paramagnetismo é 
um efeito muito maior que o 
diamagnetismo. 

Amostra 

(a) 

Configurações eletrônicas e propriedades moleculares 

s s 

(b) (e) 

O comportamento de uma substância em certo campo magnético fornece uma compreensão clara da distribui
ção de seus elétrons. As molécuJas com um ou mais elétrons desemparelhados são atraídas para um campo mag
nético. Quanto mais elétrons desemparell1ados em uma espécie, mais forte serão as forças de atração. Esse tipo de 
comportamento magnético é chamado paramagn etismo. 

As substâncias qtte não têm elétrons desemparell1ados são fracamente repelidas por um campo magnético. 
Essa propriedade é chamada diamagnetismo. O diamagnetismo é um efeito muito mais fraco que o paramagnetis
mo. Um método direto para medir as propriedades magnéticas de ttma substância, ilustrado na Figura 9.42, envol
ve pesar a substância na presença e na ausência de campo magnético. Se a substância for paramagnética, ela 
parecerá pesar mais no campo magnético; se ela for diamagnética, parecerá pesar mei1os. Os comportamentos 
magnéticos observados para as molécuJas diatômicas dos e lementos do segundo período estão de acordo com as 
configurações eJetrô1ucas mostradas na Figura 9.41. 

As configurações eletrônicas podem também ser relacionadas com as distâncias de Ligação e entalpias de liga-, 
ção das moléculas. oao (Seção 8.8) A proporção que a ordem de ligação aun1enta, as distâncias de ligação diminuem 
e as entalpias aumentam. N2, por exemplo, cuja ordem de ligação é 3, tem a distància de ligação mais curta e a 
maior entalpia de ligação. A molécuJa de N2 não reage facilmente com outras substàncias para formar compostos 
nitrogenados. A maior ordem de ligação da molécuJa ajuda a explicar sua excepcional estabilidade. Devemos ob
servar também, entretanto, que as moléculas com as mesmas ordens de ligação não têm as mesmas distâncias de 
ligação e entalpias de ligação. A ordem de ligação é somente uni fator influenciando nessas propriedades. Outros 
fatores incluem as cargas nucleares e a extensão da superposição dos orbitais. 

A Ligação na molécula do dioxigênio, 0 2, é especiaJmente interessante. A respectiva estrutura de Lewis mostra 
uma ligação dupla e um completo emparelhamento de elétrons: 

• • • • O= O 
• • • • 

A curta distância de ligação O- O (1,21 Â) e a relativamente alta entalpia de ligação (495 kJ/mol) estão de 
acordo com a presença de uma ligação dupla. Contudo, a molécula supostamente contém dois elétrons desempa
relhados. O paramagnetismo do 0 2 é demonstrado na Figura 9.43. Apesar de a estrutura de Lewis falhar em res
ponder pelo pararnagnetismo de 0 2, a teoria do orbital molecular determina corretamente que existe1n dois 
eJétrons desemparelhados nos orbitais 1t;

1
, da molécula (Figt1ra 9.41). A descrição do OM também indica correta

mente uma ordem de ligação igual a 2. 
Indo de 0 2 para F2 adicionamos mais dois e létrons, preenchendo completamente os OMs 1t;P . Assim, espera-se 

que F2 seja diamagnético e tenha uma ligação simples F - F, de acordo com sua estrutura de Lewis. Finalmente, a 
adição de mais dois elétrons faz Ne2 preencher completamente todos os OMs ligantes e antiligantes; em conse
qüência, a ordem de ligação de Ne2 é zero, e espera-se que a n1olécula não exista. 
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Figura 9.43 0 2 líquido 
derramado entre os pólos de um 
eletroímã. Uma vez que cada 
molécula de 0 2 contém dois 
elétrons desemparelhados, 0 2 é 
paramagnético. Por isso, é atraído 
para o campo magnético e forma 
uma ponte entre os pólos do 
eletroímã. 

Determine as seguintes propriedades de 0 2 ' : (a) número de elétrons desemparelhados; (b) ordem de l.igação; (c) ental
pia de ligação e con1primento de ligação. 

Solução 

Análise e Planejamento: para determinar as propriedades solicitadas, devemos determinar o número de elétrons em 
0 2' e, em seguida, escrever o diagrama de OM. Os elétrons desemparelhados são aqueles sem um companlieiro de 
spin oposto. A ordem de ligação é a metade da diferença entre o número de elétrons ligantes e antiligantes. Após cal
cular a ordem de l.igação, podem.os compará-la com moléculas similares na Figura 9.41 para estimar a entalpia e o 
comprimento de ligação. 

Resolução: (a) O ion 0 1 ' tem 11 elétrons de valência, um a menos que 0 2• O elétron removido de 0 2 para formar 0 2• é 
um dos dois elétrons desemparelhados rr" (veja Figura 9.41). Portanto, 0 2• tem apenas um elétron desemparelhado. 

(b) A molécula tem oito elétrons ligantes (o mesmo número do OJ e tres elétrons antiligantes (un1 a menos que o 0 2). 
Portanto, sua ordem de ligação é: 

Ordem de ligação = ~ (8 - 3) = 2 ~ 
(e) A ordem de ligação de 0 2; está entre aquela para 0 2 (ordem de ligação 2) e a do N 2 (ordem de ligação 3). Assim, 
a entalpia de ligação e o comprimento de ligação devem estar entre aqueles de 0 2 e de N21 aproximadamente 720 kJ / mole 
l,15 Á, respectivamente. A entalpia de ligação e o comprimento de ligação observados para o fon são 625 kJ / n10! e 1,123 Á, 
respectivamente. 

PRATIQUE 

Determine as propriedades magnéticas e a ordem de Ligação para (a) o íon peróxido, O/ º; (b) o íon acetileto, c,_2
•• 

Respostas: (a) diarnagnético, l; (b) diao1agnético, 3. 

Moléculas diatômicas heteronucleares 
A molécula NO é uma molécula diatômica heteronuclear, ou seja, contém dois elementos diferentes. Tem sido 

mostrado que ela controla várias funções importantes no organismo. Este a usa, por exemplo, para relaxar os mús
culos, matar células estranhas e reforçar a memória. A.ntes de 1987 não se suspeitava que ela tinha um importante 
papel no metabolismo humano porque o NO tem um nüm.ero ímpar de elétrons e é altamente reativo. A molécula 
ten111 elétrons de valência, e duas possíveis estruturas de Lewis podem ser desenhadas. Aquela con1 as cargas for
mais mais baixas coloca o elétron [mpar no átomo de nitrogênio: 

- 1 + I 
• • • • • • N=O• •N= O 
• • • • • • • • 

Ambas as estruturas indicam a presença de ligação dupla, mas o comprimento de ligação experimenta! (1,15 Â) 
sugere uma ordem de ligação maior cm (Tnbcla 8.5). Como trata1nos o NO usando o modelo de OM? 
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Figura 9.44 Diagrama de energia de 
OM para NO. 
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Se os áton1os em uma molécula diatômica heteronuclear não diferiren1 tanto em suas eletronegatividades, 
a descrição de seus OMs lembrarão os das moléculas diatômicas homonucleares. O diagrama de OM para NO está 
mostrado na Figura 9.44. Os orbitais atômicos do átom.o mais eletronegativo de O têm energia ligeiramente menor 
que os de N. Contudo, o diagrama de níveis de energia de OM é tratado de forma muito similar que para molécula 
dia tômica homonuclear. Existem oito elétrons ligantes e três antiligantes, fornecendo wna ordem de ligação de 1 (8 
- 3) = 2 t, que está mais de aco.rdo com o experimento do que a estrutura de Lewis. 

A química no trabalho Corantes orgânicos 

A química da cor tem fascinado as pessoas desde os tem
pos antigos. As cores brilhantes ao seu redor- as das roupas 
e dos alimentos que você come-são relativas à absorção se
letiva de luz pelos produtos químicos. A luz excita os elé
trons nas moléculas. Em uma figura, podemos visualizar a 
luz excitando os e létrons de um orbital molecular preenchi
do para un1 vazio de energia mais alta. Como os OMs têm 
energias definjdas, apenas a luz de comprimentos de onda 
especificos pode excitar os elétrons. A situação é análoga 
àquela dos espectros de linhas. C1:D (Seção 6.3) Se o con1pri
mento de onda apropriado para excitar os elétrons está na 
parte visível do espectro eletromagnético, a substância apa
recerá colorida: determinados comprin1entos de onda de luz 
branca são absorvidos, outros não são. A luz vermeU1a de si
nais luminosos de tráfego aparece vermelha porque só ela é 
transmitida através das lentes. Os outros comprimentos de 
onda da luz visível são absorvidos por elas. 

Ao usar a teoria do orbital molecular para discutir as absor
ções de 1 uz pelas moléculas, podemos nos ater a dois OMs em 
particular. O orbital 111olec11lar ocupado 111ais alto (HOMO) é o 
OM de energia n1rus alta que contém elétrons. O orbital 1nolec11-
/ar desocupado ruais baixo (LUMO) é o OM de mais baixa ener
gia que contém elétrons. Em N2, por exemplo, o HOMO é o 
OM ?tip e o LUMO é o OM n;r (Figura 9.41). A ruferença de 

energia entre o HOMO e o LUMO-conhecida como a lacuna 
HOMO-LUMO- está relacionada com o mínimo de energia 
necessário para excitar um elétron em uma molécula. As subs
tâncias incolores ou brancas geralmente têm uma laclma 
HOMO-LUMO grande, de maneira que a luz visível não tem 
energia suficiente para excitar uni elétron a uLn ruvel mais 
alto. O mínimo de energia necessário para excitar um elétron 
em N2 corresponde à luz com comprimento de onda n1enor 
que 200 nm, que é bem distante na parte ultravioleta do espec
tro (Figura 6.4). Como resultado, N2 não pode absorver ne
nhuma luz visível e, por isso, é incolor. 

Muitas cores ricas são produzidas por corantes orgânicos, 
moléculas orgânicas que absorvem fortemente comprimen
tos de onda selecionados de luz visível. Os corantes são mais 
conhecidos como substâncias usadas para fornecer cores vi
brantes aos tecidos. Eles também são utilizados em filmes fo
tográficos coloridos e em novas aplicações de alta tecnologia, 
con10 os discos compactos chamados discos CD-R (Figura 
9.45). Em um disco CD-R unia fina camada de corante orgâ
nico transparente é prensada entre uma superfície refletiva e 
um polímero transparente e rígido. Os dados são 'queima
dos' no disco CD-R por um laser. Quando o laser atinge a tin
tura, as moléculas do corante absorvem luz, mudando a 
estrutura, e tom.aro-se opacas. A produção seletiva desses 
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'buracos' opacos no disco CD-R fornece-lhe a capacidade de 
arn1azenar dados na forma binária ('transparente' e 'opa
co'). Como a estrutura do corante é irreversivelmente alte
rada quando os dados são escritos no disco, esses dados só 
podem ser escritos uma vez em qualquer parte determinada 
do disco. 

Os corantes orgânicos contêm extensivamente elétrons rc 
deslocalizados. As moléculas contêm átomos predominante
mente hibrjdizados sp2

, como os átomos de carbono no ben
zeno (Figura 9.28). lsso deixa um orbital p não-hibridizado 
em cada átomo para fom1ar ligações rr com áton1os vizinhos. 
Os orbitais p estão arranjados de tal forma que os elétrons po
dem estar deslocalizados pela molécula inteira; dizemos que as 
ligações rc são conj11gnd11s. A lacuna HOMO-LUMO em tais mo
lécu las decresce à medida que o número de ligações duplas 
conjugadas aumenta. O butadieno (C4HJ, por exemplo, tem 
ligações carbono-carbono duplas e simples alternadas: 

H H 
1 1 

H......_ -:?e, -:?e, e e H 
1 1 

H H 

ou 

A representação da direita é a notação simplificada que os 
químicos usam para moléculas orgânicas. Existem átomos 
de carbono irnplicitos no final dos três segmentos retos e há, 

COMO FAZER ESPECIAL: Interligando os conceitos 

Figura 9.45 Os corantes possuem 
uma ampla variedade de aplicações 
importantes, desde o tingimento de 
tecidos (à esquerda) até a produção 
de filmes fotográficos e CDs 
graváveis para o armazenamento 
de dados digitais (CD-R). 

também, implícitos, átomos de hidrogênio suficientes para 
perfazer um total de quatro ligações em cada carbono. O bu
tadieno é plano, de forma que os orbitais p não-hibridizados 
no carbono estão apontando na mesma direção. Os elétrons 7t 

estão deslocalizados entre os q uatro átomos de carbono, e diz
se que as duplas ligações estão conjugadas. 

Como o butadieno tem apenas duas duplas ligações con
jugadas, ele tem uma Lacuna HOMO-LUMO razoavelmente 
grande. O butadieno absorve luz a 217 nm, bem dentro da r~ 
gião do ultravioleta do espectro. Portanto, ele é incolor. Se 
nos mantivermos adicionando novas Jjgações duplas conju
gadas, a lacuna HOMO-LUMO .mantém-se em diminuição 

até que a Luz visível seja absorvida. O f3-caroteno, por exem
p lo, é a principal substância responsável pela cor laranja das 
cenouras. 

O 13-caroteno contém 11 ligações duplas conjugadas; seus 
elétrons it estão extensivamente deslocaU2.ados. Ele absorve 
luz de comprimento de onda de 500 nm, no meio da região 
do visível do espectro. O corpo humano converte o p-carote
no em vitamina A, que por sua vez é convertida em retina!, 
um componente da rodopsi1111, encontrado na retina d~ olhos. 
(Veja o quadro "A química e a vida" na Seção 9.6). A absor
ção de luz visível pela rodopsina é a principal razão pela qual 
a luz 'visfvel' é realmente visível. Portanto, parece existir 
uma boa base para a máxima de que comer cenouras é bom 
para a visão. 

/J·carotcno 

O etlXOfre ele1nentar é wnsólido amarelo q ue consiste em moléculas de Ss· A estrutura da molécula de Ss é um anel de 
oito menlbros pregueado (Figura 7.28). O aquecimento de enxofre elementar a altas temperaturas produz moléculas 
gasosas de 52: 
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(a) Com respeito à estrutura eletrônica, qual elemento no segundo período da tabela periódica é mais simiJar ao enxo
fre? (b) Use o modelo RPENV para determinar os ângulos de ligação S- S - S no 58 e a hibridização doS no 58. (c) Use 
a teoria do OM para determinar a ordem de ligação enxofr~nxofre em 52. É esperado que essa molécula seja d iamag
nética ou paramagnética? (d ) Use as entaJpias de ligação média (Tabela 8.4) para esfimar a variação de entalpia na rea
ção que acaban1os de descrever. A reação é exotérnúca ou endotérnúca? 

Solução (a) O enxofre é um elemento do gn1po 6A com uma con.figura~ão [Ne]3s13p' . A intenção é de que ele seja 
muito similar eletronicamente ao oxigênio (configuração eletrônica [Hej2s 2p' ), que está imediatamente acima dele na 
tabela periódica. am (Capítulo 7, Introdução) (b) A estrutura de Lewis de 58 é mostrada a seguir. 

:S-S: 
.. / "·. :s s: 
1 1 :s s: .. , / .. 

:s-s: 
• • • • 

Existe uma ligação simples entre cada par de átomos de enxofre e dois elétrons não-ligantes em cada átomo de S. Por
tanto, vemos quatro domínios de elétrons ao redor de cada átomo, e esperaríamos um arranjo tetraédrico correspon
dendo a uma hibridização spJ. - (Seções 9 .2 e 9 .5) Por causa dos pares não-ligantes, esperaremos os ânguJos S - S - S 
sejam menores que 109,5", o ânguJo do tetraedro. Experimentalmente, o S-5-S em S8 é 108ª, em boa concordância 
com essa previsão. lnteressante é que se 58 fosse um anel plano (como uma placa de parada obrigatória), ele teria ân
gulos de 135". En1 vez disso, o anel de Ss dobra-se para acomodar os ângulos menores determinados pela hibridização s,;'. 
(c) Os OMs de 52 são simiJares de O:v apesar de que os OMs para 52 são construídos a partir dos orbitais atômicos 3s e 
3p do enxofre. Além disso, S2 tem o mesmo número de elétrons de valência de 0 2• Portanto, por analogia a essa abor
dagem de Ü z- esperaríamos que Si tivesse uma ordem. de ligação iguaJ a 2 (ligação dupla) e fosse paran1agnético com 
dois elétrons desemparelhados nos orbitais moleculares n;, de 52. - (Seção 9.8) (d) Estamos considerando a reação 
na qual u.ma molécula de58 quebra-se eLn quatro n1oléculas de52. A partir dos itens (b) e (e), vemosqueS8 tem ligações 
simples 5 - 5 e 52 ligações duplas 5 = S. Dessa forma, durante o curso da reação, estamos quebrando oito ligações 
sin1ples S-S e formando quatro ligações duplas S= S. Podemos estimar a entalpia de reação usando a Equação 8.12 
e as entalpias médias de ligação na Tabela 8.4: 

MI,= 8E(S- S)- 4E(S = 5) = 8(266 kJ) - 4(418 kJ) = +456 kJ 

Em virtude de Afí, >O, a reação é endotérmica. c:a> (Seção 5.4) O valor mtúto positivo de Mi sugere que são necessárias 
altas temperaturas para que a reação ocorra. 

Resumo e termos-chave 

Introdução e Seção 9.1 As formas tridimensionais e 
os tamanhos das molécuJas são determinados pelos res
pectivos ângulos de ligação e comprimentos de ligação. 
As moléculas com um átomo central A rodeadas de n 
á tomos B, denominada AB,,, adotam um número de di
ferentes formas geométricas, dependendo do valor de 11 

e dos átomos em particular que estão envolvidos. Na 
grande maioria dos casos, essas geometrias estão relacio
nadas com cinco formas básicas {linear, piramidal trigo
nal, tetraédrica, bipiramidal trigonal e octaédrica). 

Seção 9.2 O modelo de repulsão do par de elétrons 
do nível de val ência (RPENV) racionaliza as geome
trias moJecuJares com base nas repuJsões entre os domí
nios de eJétrons, que são regiões ao redor de um átomo 
central nas quais os elétrons são prováveis de ser encon
trados. Tanto os pares ligantes de elétrons, que são os 
envolvidos nas ligações, quanto os pares não-ligantes, 
também chamados pares solitários, crian1 domínios de 
elétrons ao redor de um átomo. De acordo com o mode-

lo RPENV, os domínios dos elétrons orientam a si pró
prios para minimizar as repttlsões eletrostáticas, isto é, 
eles permanecem tão afastados entre si quanto possível. 
Os domínios de elétrons dos pares não-ligantes exercem 
repuJsões ligeiramente maiores que as exercidas por pa
res ligantes, que levam a determinadas posições prefe
renciais para os pares não-ligantes e a desvios dos 
valores idealizados para os ângulos de ligação. Os do
mínios de elétrons de ligações múltiplas exercem repul
sões muito maiores que as exercidas por ligações 
simples. O arranjo dos domúuos de elétrons ao redor do 
átomo central é chamado geometria do domínio do elé
tron ou arranjo; o arranjo dos átomos é chamado geo
metria molecular. 

Seção 9.3 O momento de dipolo de uma molécula 
poliatômica depende da son1a vetorial dos momentos 
de dipolos associados com as ligações individuais, 
chamados dipolos de ligação. Determinadas forn1as 
moleculares, como AB2 linear e AB3 trigonal plana, 
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garantem que os dipolos de ligação se cancelem, produ
zindo uma molécula apoiar, aquela cujo momento de 
dipolo é zero. Em outras formas geométricas, co.mo AB2 

angular e AB3 piramidal trigonal, os dipolos de ligação 
não se cancelam e a molécula será polar (isto é, terá um 
momento dipolar diferente de zero). 

Seção 9.4 A teoria de ligação de valência é uma ex
tensão da idéia de Lewis sobre ligações de pares de elé
trons. Na teoria de ligação de valência, as ligações 
covalentes são formadas quando orbitais atômicos nos 
átomos vizinhos se superpõem. A região de superposi
ção é uma região conveniente para dois elétrons por cau
sa de suas atrações pelos núcleos. Quanto maior a su
perposição entre dois orbitais, mais forte é a ligação 
fornlada. 

Seção 9.5 Para estender as idéias da teoria de liga
ção de valência às moléculas poliatômicas, devemos vi
sualizar a mistura dos orbitais s, p, e algumas vezes d, 
para formar orbitais híbridos. O processo de hibridiza
ção leva a orbitais atôn1icos que têm lóbulo grande dire
cionado para superpor a orbitais em outros átomos a 
fim de haver uma ligação. Os orbitais híbridos podem 
também acomodar pares não-ligantes. Um modo parti
cular de h ibridização pode estar associado a cada uma 
das cinco formas comuns de arranjos (linear= sp; trigo
nal p lana = sp2

; tetraédrica = sp3
; bipiramidal trigonal = 

sp3d e octaédrica = sp3d2
). 

Seção 9.6 Ligações covalentes nas quais a densida
de eletrô1úca localiza-se ao longo da llilha conectando 
os átomos (eixo internuclear) são cham adas ligações 
sigma (cr). Elas também podem ser forn1adas pelas su
perposições paralelas dos orbitais p. Tal ligação é cha
mada ligação pi (x). Uma dupla ligação, tal como C2H.v 
consiste em uma ligação cr e uma x; uma tripla ligação, 
como a de Czl-12, consiste em uma ligação cr e duas liga
ções n. A formação de uma ligação n requer que as mo
léculas adotem orientação espeáfica; os dois grupos 
CH2 em C2H4, por exemplo, devem se localizar nomes
mo p lano. Como conseqüência, a presença de ligações 7t 

introduz rigidez nas moléculas. Em moléculas que têm 
ligações múltiplas e mais de uma estrutura de ressonân
cia, como C6H61 as Ligações n são deslocalizadas, isto é, 
as ligações n estão espalhadas entre vários átomos. 

Seção 9.7 A teoria do orbital molecular é outro mo
delo usado para descrever as Ugações nas moléculas. 
Nesse modelo os elétrons existem em estados de ener
gia permitidos chamados de orbitais moleculares (OMs). 
Esses orbitais podem estar espalhados entre todos os 
átomos de uma molécula. Como un1 orbital atômico, 
um orbital mol.ecular tem energia definida e pode aco
modar dois elétrons de spins opostos. A combil1ação de 

dois orbitais atômicos leva à formação de dois OMs, um 
de mais baixa energia e outro de mais alta, relativo à 
enei·gia dos orbitais atômicos. O OM de menor energia 
concentra densidade de carga na região entre os núcleos 
e é chamado orbital molecular ligante. O OM de maior 
energia exclui os elétrons da região entre os núcleos e é 
chan1ado orbital molecular antiligante. A ocupação de 
orbitais moleculares ligantes favorece a formação da liga
ção, enquanto a ocupação do orbital molecular antiligan
te é desfavorável. Os OMs ligantes e antiligantes 
formad.os pela combinação de orbitais s são orbitais 
moleculares sigma (cr); como as ligações cr, eles se loca
lizam no eixo internuclear. 

A combinação de orbitais atômicos e as energias re
lativas dos orbitais moleculares são mos tradas por ttm 
diagrama de nível de energia (ou orbital molecular). 
Quando um número apropriado de elétrons é colocado 
nos OMs, podemos calcular a ordem de ligação de uma 
ligação, que é a metade da diferença entre o número de 
elétrons nos OMs ligantes e o número de elétrons nos 
OMs antiligantes. Uma ordem de ligação igual a 1 cor
responde a un1a ligação simples, e assin1 por diante. 
Ordens de ligação podem ser nún1eros fracionários. 

Seção 9.8 Os elétrons nos orbitais mais ii1ternos não 
contribuem para a Ligação entre os átomos, assim ttma 
descrição de orbital molecular geralmente precisa 
tão-somente de considerar os elétrons nos subníveis 
mais externos. No intuito de descrever os orbitais mole
culares de uma molécula d iatômica homonuclear do se
gundo período, precisamos considerar os OMs que 
poden1 ser formados pela combinação dos orbitais p. Os 
orbitais p que apontam diretamente para o outro po
dem forn1ar OMs cr ligante e a· antiligante. Os orbitais p 
orientados perpendicularmente ao eixo internuclear 
co.rnbinam-se para formar orbitais moleculares pi (x). 
Em moléculas d iatômicas os orbitais moleculares x 
ocorrem como pares de OMs degenerados (de mesma 
energia) ligante e antiligante. Supõe-se que o OM ligan
te cr2p tem menor energia que os OMs 7t2p ligante devido a 
maior superposição. Essa ordem é invertida em 82, Ci e N2 

por causa da interação entre os orbitais atômicos 2s e 2p. 
A descrição do orbital molecular das moléculas dia

tômicas do segundo período leva às ordens de ligação 
que estão de acordo com as estruttU'as de Lewis dessas 
moléculas. Além disso, o modelo determina correta
mente que 0 2 deve exibir paramagnetismo, atração de 
uma n1olécula pelo campo magnético relativa a elétrons 
desemparelhados. As moléculas nas quais todos os elé
trons estão empareU1ados exibem dia.magnetismo, re
pulsão fraca do campo magnético. 
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Exercícios 

Formas moleculares; o modelo RPENV 

9.1 

9.2 

9.3 

9.4 

9.5 

9.6 

9.7 

9.8 

9.9 

9.10 

9.11 

9.12 

9.13 

As moléculas BF3 e 503 são descritas como trigonais 
planas. Essa informação define completrunente seus 
ângulos de ligação? 
O metano (CH{) e o íon perclorato (CI04- ) são descritos 
como tetraédricos. O que isso indica sobre seus ângulos 
de Ligação? 
(a) O que significa o termo do111fnío de elétro11? (b) Expli
que de que modo os domínios de elétrons se comportam 
como os balões da Figura 9.5. Por que eles fazem isso? 
(a) Con10 se deterinina o número de don1ínios de elé
trons em uma molécula ou íon? (b) Qual é a diferença 
entre um do1ní11io de elétron ligante e um do111í11io de elé
tron 11iie>-lign11t·e? 
Descreva a geometria de dominios de elétrons caracte
rística de cada um dos seguintes números de domínios 
de elétrons ao redor de um áton10 centra.1: (a) 3; (b) 4; 
(e) 5; (d) 6. 
Indique o número de domínios de elétrons ao redor de 
um átomo central, dados os seguintes ângulos entre 
eles: (a) 120''; (b) 180"; (c) 109,5°; (d) 90". 
Qua 1 é a diferença entre o arranjo e a geometria molecu
lar de urna molécula? Use a molécula de amônia como 
exemplo em sua argumentação. 
Uma molécula AB3 é descrita con10 tendo um arranjo 
bipiramidal trigonal. Quantos dominios não-Ligantes 
há no á tomo A? Explique. 
Dê o arranjo e a geometria molecular de uma molécula 
que tem os seguintes domínios de elétrons em seu átomo 
central: (a) quatro domínios ligantes e nenhum domí
nio não-ligante; (b) três domínios ligantes e dois donúnios 
não-ligantes; (e) cinco domínios ligantes e um domúuo não
ligante. 
Quais são o arranjo e a geometria molecular de uma 
molécula que tem os seguintes dominios de elétrons em 
seu átomo central: (a) três domínios ligantes e nenhum 
donúnio não-ligante; (b) três domínios ligantes e um domí
nio não-ligante; (e) dois don1ínios ligantes e três domínios 
não-ligantes. 
Desenhe a estrutura de Lewis para cada um d os seguin
tes íons ou moléculas e determine seu arranjo e sua geo
metria molecular: (a) H30 '; (b) SC~; (e) CS2; (d) Br03- ; 

(e) SeF ,v (0 1Cl4 - . 

Dê o arranjo e a geon1etria rnolecular para as seguintes 
n1oléculas e íons: (a) N20 (N central); (b) SOJi (c) PCIJi 
Cd) NH2Cl; (e) BrF,; (f) KrF2• 

A figura a seguir rnostra desenhos de bola e palüo de três 
formas possíveis de uma molécula de AF3. (a) Para cada 
uma das formas, dê o arranjo no qual a geometria mole
cular é baseada. (b) Para cada forma, quantos domínios 
de elétrons não-ligantes existen1 no átomo A? (c) Qual( ais) 
dos seguintes elementos levará(ão) a uma molécula de 
AF3 com a forma espacial de (ii): Li, B, N, AI, P ou CI? 

(i) (i i) (iii) 

9.14 

9.15 

9.16 

(d) Dê o nome de lun elemento A que se espera levar à es
trutura AF3 mostrada en1 (ili). Explique seu raciocínio. 
A figura seguinte contém desenhos de bola e palito de 
três formas possíveis de uma molécula AF4 • (a) Para 
cada unia das formas, dê o arranjo no qual a geo1netria 
molecular é baseada. (b) Para cada forma, quantos do
mínios do elétron não-ligante existem no átomo A? 
(c) Qual(ais) dos seguintes elementos levará(ão) a urna 
molécula de AF4 com a forma espacial de (iii)? Be, C, Se, 
Si, Xe. (d) Dê o nome de um elernento A que se espera 
levar à estrutura AF{ mostrada em (i). 

(i ) (ii) (iii) 

Dê os valores aproximados para os ângulos de ligação 
indicados nas seguintes moléculas: 

1 

r.;\ .. .. 
(a) H-0-Cl-O: .. I~ .. 

:q: 
H ~ 

(b) H-t~H 
~I .. 

H 

5 
Í'. 

(e) H - C=C-H 

:Q: H 
~ li .. I ~ 

(d) H-C-0-C-H 
\J 1 

7 H 

Dê valores aproxin1ados para os ângulos de ligação 
indicados nas seguintes moléculas: 

1 

r.-:\ . . . . 
(a) H-0-N= O .. V- .. 

2 

H 4 
3~ 1 Í'. .. 

(b) H-C-C=O 
1 1 . . 

H H 

H 6 

~Ir;\ 
(c) H-N-0-H . . . . 

H 7 

1 D 
(d) H-C-C=N: 

1.-'s 
H 
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9.17 (a) ExpHque por que BrF4- é quadrático plano enquanto 
BF4- é tetraédrico? (b) Em qual dessas moléculas, CF1 

ou SF" você acha que o ângulo de ligação real é mais 
próximo do ângulo ideal previsto pelo modelo RPENV? 
Explique resumidamente. 

9.18 (a) Explique por que os seguintes íons têm diferentes 
ângulos de ligação: c 10 2- e N02- . Determine o ângulo 
de ligação em cada caso. (b) Sabendo que a necessidade 
espacial de um par de elétrons não-ligante é maior que 

Polaridade e moléculas poliatômicas 

9.21 S02 tem um moinento de dipolo? Caso tenha, em qual 
direção o dipolo líquido aponta? 

9.22 A molécula de H20 é polar. Como isso oferece prova 
experimental de que a molécula não pode ser linear? 

9.23 (a) Considere as moléculas de AF3 no Exercício 9.13. 
Qual dessas terá um momento de dipolo diferente de 
zero? ExpUque. (b) Quais das moléculas do tipo AF4 do 
Exerdcio9.14 terão um momento de dipolo iguala zero? 

9.24 (a) Quais condições deven1 ser satisfeitas para que uma 
molécula com Ugações polares seja apoiar? (b) Quais 
geometrias darão moléculas apoiares para as geometrias 
AB2, AB3 e AB4? 

9.25 Quais das seguintes moléculas são polares: BF,, CO, 
CF4, NCl31 ou SF2? 

9.26 Determine se as seguintes moléculas são polares ou 
a polares: (a) IF; (b) CS2; (e) SO~ (d) PC!~ (e) SF r,; (f) IF5• 

9.27 O dicloroetileno (C2HiC12) tem três formas (isômeros), 
cada uma delas é uma substância diferente: 

Supe rposição de orbital; orbitais híbridos 

9.29 (a) Qual é o significado do termo superposição de orbitais? 
(b) Qual o significado de orbitais superpostos na teoria 
de ligação de valência? (e) Quais os dois conceitos fun
damentais incorporados na teoria de ligação de va
lência? 

9.30 Faça esboços ilustrando a superposição entre os se
guintes orbitais em dois átomos: (a) o orbital 2s em cada 
um; (b) o orbital 2p, em cada um (suponha que os áto
mos estejam no eixo z); (e) o orbital 2s em um e o orbital 
2p: outro. 

9.31 Jndique a hibridização e os ângulos de ligação associa
dos com cada um dos seguintes arranjos: (a) linear; 
(b) tetraédrico; (e) trigonal plano; (d) octaédrico; (e) bi
pirâmide trigonal. 

9.32 Qual é a designação para os orbitais híbridos formados 
a partir de cada uma das seguintes combinações de or
bitais atômicos: (a) um s e dois p; (b) um s, três p e um d; 
(e) um s, três p e dois d? Quais os ângulos característicos 
associados com cada um? 

a de um par ligante, expUque por que a molécula de 
XeF2 é linear, e não angular. 

9.19 As três espécies NH2- , NH
3 
e NH4 ' têm ângu los de liga

ção H - N - H. de 105", 107" e 109", respectivamente. 
Explique essa variação nos ângulos de ligação. 

9.20 Determine a tendência no ângulo de ligação F (axial)
A - F (equatorial) nas seguintes moléculas AF,,: PFs
SF4 eClF3• 

Descobriu-se experimentalmente que uma amostra pura 
de uma dessas substâncias tem um momento de dipolo 
igual a zero. Podemos determinar qual das três subs
tâncias teve seu mo1nento de dipolo medido? 

9.28 O diclorobenzeno, C6H4Clz, existe em três d.üerentes 
formas (isômeros) chamadas arfo, 111efa e para: 

CJ CI C.I 

CI 
~ 

:::::::,.. CI 

CI 

arfo 111eta para 

Qual dessas teria um momento de d ipolo diferente de 
zero? Explique. 

9.33 Desenhe a estrutura de Lewis para o íon S03
2
- . Qual é o 

arranjo? Qual é a geometria molecular? Deternúne o 
ângulo de ligação O - S-O. Quais os orbitais híbri
dos que o enxofre usa na ligação? 

9.34 Qual o número máximo de orbitais tuôridos que um 
átomo de carbono pode formar? E o número mínin10? 
Explique brevemente. 

9.35 (a) Começando pelo diagrama de orbital de um átomo 
de boro, descreva as etapas necessárias para construir 
orbitais híbridos apropriados para descrever a ligação 
em BF3• (b) Qual é o nome dado para os orbitais lubri
dos construídos en1 (a)? (c) Em un1a origem, esboce os 
grandes lóbulos dos orbitais híbridos construídos no 
item (a). (d) Existem orbitais atômicos de valência em 
B que não sofrem. hibridização? Em caso afirmativo, 
como eles estão orientados em relação aos orbitais hí
bridos? 

9.36 (a) Começando pelo diagrama de orbital de um átomo 
de enxofre, descreva as etapas necessárias para cons-
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truir orbitais híbridos apropriados para descrever a li
gação em SF2• (b) Qual é o nome dado para os orbitais 
híbridos construídos em (a)? (c) Em uma o rigern, esbo
ce os grandes lóbulos dos orbitais lubridos construídos 
no item (a). (d) O esquema de hibridização no iten1 (a) 
seria apropriado para SF-1? Explique. 

Ligações múltiplas 

9.39 (a) Esboce uma ligação a construída a partir de orbitais 
p. (b) Esboce uma ligação n construída a partir de orbi
tais p. (c) Qual geralmente é mais forte, uma ligação cr 
ou n? Explique. 

9.40 (a) Se os orbitais a tômicos de valência de um átomo são 
hibridizados sp, quantos orbitais p não-hibridizados 
permanecem no nível de valência? Quantas ligações 7t o 
á tomo pode formar? (b) Quantas ligações a e n geral
mente fazem parte de uma ligação tripla? (c) De que 
modo ligações n1últiplas trazem rigidez às moléculas? 

9.41 (a) Desenhe as estruturas de Le1~is para o metano (CH4) 

e o formaldeído (~CO). (b) Qual é a 11ibridização no 
átomo de carbono no CH4 e em H2CO? (c) O á tomo de 
carbono em CH-1 não pode participar de uma ligação 
múltipla, enquanto em H2CO e le pode. Explique essa 
observação utilizando a hibridização no átomo de car
bono. 

9.42 Os átomos de nitrogênio em N2 participam da ligação 
múltipla, enquanto na hidrazina, N2H 4, eles não partici
pam. Como você pode explicar essa observação consi
derando a hibridização nos átomos de nitrogênio nas 
duas moléculas? 

9.43 A acetona, C3H60, solvente orgânico muito comum, é o 
principal componente de alguns removedores de es
malte de unhas. Sua estrutura de Le1<1tis é: 

H :o : 1-1 
1 li 1 

'H-C-C-C-H 
1 1 

H l-L 

(a) Qual é o número total de elétrons de valência na mo
lécula de acetona? (b) Quantos elétrons de valência são 
usados para fazer ligações a na molécula? (c) Quantos 
elétrons de valência são usados para fazer ligações ir na 
molécula? (d) Quantos elétrons de valência permru1e
cem em pares não-ligantes na molécula? (e) Qual é a hi
bridização no áton10 central de carbono da molécula? 

9.44 A molécula orgânica cete110, C2H20, tem a seguinte es
trutura de Lewis: 

H 
1 .. 
C=C=O 
1 . . 

H 

(a) Qual é a hibridização em cada um dos átomos de 
carbono da molécula? (b) Qual é o número total de elé-

9.37 Indique o conju11to de orbitais híbridos usado pelo áto
mo central em cada um dos seguintes íons e moléculas: 
(a) BCl3; (b) AICl-1-; (c) CS2; {d) KrF2; (e) PF~-. 

9.38 Qual o conjunto de orbitais híbridos usado pelo átomo 
central em cada um dos seguintes íons e moléculas: 
(a) SiCl4; (b) HCN; (c) SO:;; (d) IC!z-; (e) BrF~r 

trons de valência no ceteno? (c) Quantos dos elétrons 
de valência são usados para fazer ligações a na molécu
la? (d) Quantos elétrons de valência são usados para fa
zer ligações n? (e) Quantos elétrons de valência perma
necem em pares não-ligantes na n1olécula? 

9.45 Considere a estrutura de Le1vis para a glicina, o mais 
simples an1inoácido: 

H :o: 
• • 1 li .. 

H-N-C-C-0-H 
1 1 . . 
H H 

(a) Quais são os ângulos de ligação aproximados ao re
dor de cada um dos á tomos de carbono, e quais são as 
hibridizações dos orbitais em cada um deles? (b) Quais 
são as hibridizações dos orbitais nos dois oxigênios e no 
átomo de nitrogênio, e quais são os ângulos de ligação 
aproximados no nitrogênio? (c) Qual é o número total 
de ligações a na molécula inteira? Qual é o número to
tal de Ligações n? 

9.46 O composto com a seguinte estrutura de Lewis é o áci
do acetilsalicílico, mais conhecido como aspirina: 

H :Q: 
1 li ~2 •• 

H, .ç;C-...... _,.....C-Q-H 
r e e 

1 ~ 1 li 3 f-L 

H_,.....c~c_,.....c,~c-t-1-1 
1 li 1 

1-1 :o: H 

(a) Quais são os valores aproximados dos ângulos de li
gação rotulados como 1, 2 e 3? (b) Quais orbitais l1íbri
dos são usados ao redor do átomo central de cada tun 
desses ângulos? (c) Quantas ligações a existem na mo
lécula? 

9.47 (a) Qual é a diferença en tre uma ligação n localizada 
eu.ma deslocaliz.ada? (b) Co1no você pode deterininar 
se uma molécula ou um íon exibirá uma ligação it deslo
calizada? (c) A ligação nem N02- é localizada ou des.locali
zada? 

9.48 (a) Escreva uma estrutura de Lewis única para 503 e 
determine a hibridização no átomo de S. (b) Há outras 
estruturas de Lewis equivalentes para a molécula? 
(c) Você esperaria que o 503 exibisse ligação n desloca
lizada? Explique. 
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Orbitais moleculares 

9.49 (a) Quais são as similaridades e as diferenças entre orbi
tais atômicos e orbitais moleculares? (b) Por que o orbi
tal molecuJar ligante de H 2 está com energia mais baixa 
do que o elétron em um átomo de hidrogênio? (c) Quan
tos elétrons podem ser colocados dentro de cada OM 
de uma molécula? 

9.50 (a) Por que o orbital molecular antiligante do H 2 está 
con1 energia mais alta que o elétron em um áton10 de hi
drogênio? (b) O princípio de exclusão de PaulJ (Seção 
6.7) se aplica aos OMs? Explique. (c) Se dois orbitais p 
de um átomo se co1nbinam coin dois orbitais p de outro, 
quantos OMs serão forniados? Explique. 

9.51 Considere o íon H2- . (a) Esboce os orbitais moleculares 
do íon e desenhe seu diagran1a de nível de energia. 
(b) Quantos elétrons há no fon H/ ? (c) Escreva a confi-• 
guração eletrônica do íon em termos de seus OMs. (d) 
Qual é a orde1n de ligação no H2' ? (e) Suponha que o 
íon seja excitado pela luz para que um elétron se mova 
de um OM de baixa energia para um de alta. Você espe
ra que o íon Ht no estado excitado fique estável ou se 
desintegre? Explique. 

9.52 (a) Esboce os orbitais moleculares do íon H 2- e desenhe 
o respectivo diagrama de nível de energia. (b) Escreva a 
configuração eletTônica do íon em termos de seus OMs. 
(c) CaJcuJe a ordem de ligação em H2- . (d) Suponha que 
o íon seja excitado pela luz, para que um elétron se 
n1ova de um orbital molecular de menor energia para 
um de maior. Você espera que o íon H2- no estado exci
tado figi.1e estável? Explique. 

9.53 (a) Esboce os orbitais moleculares cr e cr' que possam re
sultar da con1binação de dois orbitais atôn1icos 2p;. 
(b) Esboce os OMs Tr e n· que resultan1 da combinação 
de dois orbitais atômicos 2p,. (c) Coloque os OMs dos 
itens (a) e (b) em ordem crescente de energia, supondo 
que não haja mistura de orbitais 2s e 2p. 

9.54 (a) Qual é a probabilidade de se encontrar um elétron 
no eixo inten1uclear se o elétron ocupa um orbital mo
lecular n? (b) Para uma molécula diatômica homonuclear, 
quais as similaridades e as diferenças existentes entre o 
OM nz,, resultante dos orbitais atômicos 2p, e o OM Tr2/J 

resultante dos orbitais atômicos 2p
1
,? (e) Por que os OMs 

nz,, são de energia do que os OMs n;r? 

9.55 (a) Quais são as relações entre ordem de ligação, com
primento de ligação e energia de ligação? (b) De acordo 
coai a teoria de orbital molecular, poder-se-ia esperar 
que Be2 ou Be2- existissem? Explique. 

9.56 Explique o seguinte: (a) o íon peróxido, 0 2 z-, tem uma li
gação mais longa que o íon s11per6xido, 0 2- . (b) As pro
priedades magnéticas de B2 são coerentes com o fato de 
os OMs n21, serem mais baixos em energia que o OM 0 11,. 

9.57 (a) O que significa o termo din111ng11etisn10? (b) Como 
uma substância diamagnética responde a um campo 
n1agnético? (e) Quais dos seguintes íons são diamagné
. N 2- O z- B 2• r -, tícos: 2 , 2 , e2 ou '-1 . 

9.58 (a) O que significa o termo pnrn111ag11etis1110? (b) Como se 
pode determinar experimentalmente se uma substância 

é paran1agnética? (e). Quais dos seguintes fons são 
para magnéticos: 0 2· , N2

2
- e Li2' , 0 2

27 Se o íon é para
magnético, quantos elétrons desemparelhados ele possui? 

9.59 Usando as figuras 9.36 e 9.41 como guia, dê a configura
ção eletrônica do orbital molecular para cada um dos 
seguintes cátions: (a) 82• ; (b) Li2·; (e) N2· ; Cd) Nea2

• • Em 
cada caso, indique se a adição de um elétron ao íon au
mentaria ou diminuiria a ordem de ligação da espécie. 

9.60 Se supusermos que os diagramas de níveis de energia 
para moléculas homonucleares diatômicas 01ostradas 
na Figura 9.38 possam ser aplicados pa.ra íons e molé
culas hetcronucleares diatôrnicas, determine a ordem 
de ligação e o coo1portrunento magnético dos seguin
tes: (a) CO; (b) NO-; e) OF•; (d) NeF•. 

9.61 Determine as configurações eletrônicas para C~, CN e 
CN-. Calcule a ordem de Ligação para cada um e indi
que quais são paramagnéticos. 

9.62 (a) A molécula de óxido nítrico, NO, perde facilmente 
u1n elétron para formar o íon NO._ Por que isso é coe
rente com a estrutura eletrônica de NO? (b) Determine 
a orde1n dos comprimentos da ligação N - O em NO, 
No· e NO- e descreva as propriedades magnéticas de 
cada uni. (c) Quais nioléculas diatômicas homonuclea
res neutras são isoeletrônicas dos íons NO' e NO-( mes
mo número de elétrons)? 

í9.63l Considere os orbitais moleculares da 1nolécula de P1. 

(Suponha que os OMs de moléculas diatõn1icas do ter
ceiro período da tabela periódica sejam iguais aos do 
segundo período.) (a) Quais orbitais atômicos de valên
cia de P são usados para construir os OMs de P2? (b) A 
figura que segue inostra um esboço de um dos OMs para 
P2• Qual é o nome desse OM? (c) Para a molécula de P2, 

quantos elétrons ocupam o OM da figura? (d) É esperado 
que P 2 seja diamagnético ou paramagnético? Explique. 

[9.641 A molécula brometo de iodo, JBr, é um co111posto i11-
ter-l1nlogê11io. Suponha que os orbitais moleculares de 
lBr sejam iguais à molécula diatômica homonuclear F2• 

(a) Quais orbitais atômicos de vaJência de I e de Br são 
usados para construir os OMs de IBr? (b) Qual é a or
dem de ligação da molécula de IBr? (c) Um dos OMs de 
JBr é esboçado na fi,gura que acompanha o exerdcio. 
Por que as contribuiçôes de orbitais atômicos para este 
OM são diferentes em tamanho? (d ) Qual é o nome des
te OM? (e) Para a molécula de IBr, quantos elétTons 
ocupamoOM? 

• • 
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Exe rcícios adicion ais 

9.65 Determine a geometria molecular de (a) H2Se; (b) PC14 +; 
(c) N02- ; (d) BrF;i; (e) 13- . 

9.66 (a) Qual é a base física para o modelo RPENV? (b) Ao 
aplicarmos o modelo RPENV, contamos uma ligação 
dupla ou tripla como um domínio único do elétron. 
Como se justifica isso? 

9.67 As moléculas SiF .v SF4 e XeF4 têm todas fórmulas mole
culares do tipo AF~, mas as moléculas têm diferentes 
geometrias moleculares. Determine a forma espacial de 
cada molécula e explique por que as formas espaciais 
são diferentes. 

[9.68] Os vértices de tun tetraedro correspondem a quatro ângu
los alternados de um cubo. Utilizando a geometria analíti
ca, demonstre que o ângulo realizado pela conexão de dois 
dos vértices a uni pontonocentrodocuboé 109,5°,oângu
lo característico para moléculas tetraédricas. 

9.69 A partir das estruturas de Lewis, determine o número 
de ligações cr e 7t em cada um dos seguintes íons ou mo
léculas: (a) COú (b) íon tiocianato, NCS"; (c) formaldeí
do, H 2CO; (d) ácido fórmico, HCO(OH), que tem um 
á tomo de H e dois átomos de O ligados a C. 

9.70 A molécula de ácido lático, CH3CH(OH)CO(OH), dá ao 
leite azedo gosto desagradável. Desenhe a estrutura de 
Lewis para a molécula, supondo que o carbono sempre 
forme quatro Ligações em seus compostos estáveis. Qu
antas ligações 7t e cr há na molécula? Qual é a hibridiza
ção dos orbitais atôn1icos em volta do átomo de 
carbono associado com a ligação mais curta? Quais são 
os ângulos de ligação aproximados ao redor de cada 
á tomo de carbono na molécula? 

9.71 A. molécula de PF3 tem um momento de dipolo de 1,03 D, 
n1as BF3 tem um momento de dipolo igual a zero. Como 
você pode explicar essa diferença? 

9.72 Há dois compostos de fórmula Pt(NH3)iC12: 

NH3 
1 

Cl 
1 

CJ-Pt-CL Cl-Pt-NI-13 
1 1 
NH3 NH3 

O compos to à direita, a cisplalinn, é usado em terapia de 
câncer. Os dois compostos têm geometria quadrática 
plana. Qual composto tem um momento de dipolo 
diferente de zero? 

[9.73) Os con1primentos de ligação O - H na molécula de 
água (~O) são de 0,96 A, e o ângul.o H - O- H é de 
104,5º . O momento de dipolo da molécula de água é de 
1,85 D. (a) Em quais direções os dipolos de Ligação das 
ligações O - H apontam? Ern qual direção o vetor do 
momento de dipolo da molécuJa de água aponta? 
(b) Calcule a magnitude do dipolo de ligação das liga
ções 0-H. (Observe: Você precisará usar adição veto
rial para fazer isso.) (c) Compare s ua resposta do item 
(b) com os momentos de dipolo dos haletosde hidrogê
nio (Tabela 8.3). Sua resposta está de acordo com a ele
tronegatividade relativa do oxigênio? 

[9.741 A estrutu ra de Lewis para o aleno é: 

H H 
'c=C=C/ .. 

/ "' H H 

Faça um esboço da estrutura desta molécula que seja 
igual à Figura 9.27. Além disso, responda às três ques
tões a seguir: (a) a molécula é plana? (b) Ela tem um 
momento de dipolo diferente de zero? (c) A ligação no 
aleno seria descrita como deslocalizada? Explique. 

[9.751 A reação de três m oléculas d e gás flúor com um átomo de 
Xe produz a substância hexafluoreto de xenônio, XeF6: 

Xc(g) + 3F2(g) XeF~(s) 
(a) Desenhe uma estrutura de Le"'ris para XeF6• (b) Se 
você tentar usar o n1odelo RPENV para determinar a 
geometda molecular de XeF w encontrará um problema. 
Qua l é esse problema? (c) O que você poderia fazer 
para resolver a dificuldade encontrada no item (b)? 
(d) Sugira um esquema de hibridização para o áton10 
Xe em XeF6• (e) A molécula 1F7 tem uma estrutura bipi
ramidal pentagonal (cinco átomos de flúor equatoriais 
nos vértices do pentágono regular e dois átomos de 
flúor axiais). Com base na estrutura de IF7, sugira uma 
estrutura para XeF6• 

[9.761 O íon azida, N3-, é linear con1 duas ligações N -N de 
comprimentos iguais, 1,16 Â. (a) Desenhe uma estrutu
ra de Le,vis para o íon azida. (b) De acordo con1 a Tabe
la 8.5, o comprimento da ligação N - N observado é 
coerente con1 sua estrutura de Lewis? (e) Qual esquema 
de hibridização esperado para cada um dos átomos de 
nitrogênio em N 3-? (d ) Mostre quais orbitais hibridiza
dos e não-hibridizados estão envolvidos na forn1ação 
das ligações o e nem N3- . (e) Observa-se freqüentemen
te que as ligações cr q ue envolvem um orbital híbrido sp 
são mais curtas que as que envolvem somente orbitais 
híbridos sp2 ou sp3

• Você pode propor uma justificativa 
para isso? Essa observação é aplicável aos co1nprimen
tos de ligação observados para N37 

[9.771 No ozônio, 0 31 os dois átomos de oxigênio nas extrenu
dades da molécula são equjvalentes entre si. (a) Qual é 
a meU1or escolha para um esquema de hibridização 
para os átomos no ozônio? (b) Para uma das formas de 
ressonância do ozônio, quais dos orbitais são usados 
para fazer ligações e quais são usados para aco1nodar 
pares de elétrons não-Ligantes? (e) Quais dos orbitais 
podem ser usados para des l.ocalizar os elétrons n? 
(d) Quantos elétrons estão deslocalizados no sistema n 
do ozônio? 

9.78 O butadieno, C4.I-~ é uma molécula plana que tem os 
seguintes comprimentos de ligação carbono-carbono: 

H1C CH CH CH2 
t~\4 A 1,411 ,\ 1,3-1 A 

(a) Deternune os ângulos de Ugação ao redor de cada 
um dos á ton1os de carbono e faça un1 esboço da n1olé
cula. (b) Compare os comprimentos de ligação aos 
comprimentos médios de ligação listados na Tabela 8.5. 
Você pode explicar quaisquer diferenças? 

9.79 Usando a teoria do orbital molecular, determine qual 
das seguintes moléculas diatômicas será uma espécie 

tá 1 N z- 0 2- Fz-es ve : 2 , 2 ou 2 • 

9.80 Escreva a confit,'llração eletrônica para o primeiro esta
do excitado de N 2 (isto é, o estado com o elétron de ener
gia maior movido para o próxinio nível de energia 
disponível). Quais diferenças você espera nas proprie
dades do ·N2 em seu estado fundan1ental e em seu pri
meiro estado excitado? 
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[9.811 Corantes nzo são corantes orgânicos usados em muitas 
aplicações, como para tingir tecidos. Muitas tinturas 
azo são derivadas da substância orgânica nzobenzeno, 
C1:zH1oN2• Uma substância estritamente relacionada é o 
hidrnzobenze110, C ,2H12N2• As estruturas de Lewis dessas 
duas substâncias são as seguintes: 

o o o o . . . . 
N=N 

. . . . 
N-N 
1 1 

1-I H 

Azo benzeno Hidrazobenzeno 

(Lembre-se da notação simplificada usada para molé
culas orgânicas.) 

Exercícios cumulativos 

9.82 U1n composto constituído de 2, 1 o/o H , 29,8% N e 
68,1 % O tem massa n1olar de aprox imadamente 
50 g/mol. {a) Qual é a fórmula molecular do compos
to? (b) Qual é sua estrutura de Lewis se H está ligado a 
O? (e) Qual é a geometria da molécula? (d) Qual é a hi
bridização dos orbita.is ao redor do átomo de N? (e) Qu
antas ligações cr e quantas lt existem na molécula? 

9.83 O tetrafluoreto de enxofre (SF~) reage vagarosamente com 
0 2 para fonnar monóxido de tetrafluoreto de enxofre 
(OSF4) de acordo com a seguinte reação não balanceada: 

SF4(g) + 0 2(g) 05F4(g) 
O átomo de O e os quatro átomos de F em OSF4 estão li
gados a um átomo deS central. (a) Faça o balanceamento 
da equação. (b) Escreva uma estrutura de Le\>vis para 
OSF4 na qual as cargas formais de todos os átomos seja 
zero. (e) Use as entalpias médias de ligação (Tabela 8.4) 
para calcular a entaJpia da reação. Ela é endotérmica ou 
exotérrnjca? (d) Determine o arranjo de OSF4 e escreva 
duas possíveis geometrias moleculares para a molécula 
baseada nesse arranjo. (e) Qual das geometrias molecu
lares do item (d) é n1ais provável de ser observada para 
a molécula? Explique. 

[9.84] Os trialetos de fósforo (PX)) mostram a seguinte varia
ção no ângulo de ligação X - P - X: PF31 96,3°; PCl:v 
100,3°; PBr31 101,0"; PI:v 102". A tendência é geraln1ente 
atribuída à variação na eletronegatividade do halogê
nio. (a) Supondo que todos os domínios do elétron exi
bam a mesma repulsão, qual valor do ângulo X - P - X 
é previsto pelo modelo RPENV? (b) Qual é a tendência 
geral do ângulo X-P-X com o aumento da eletrone
gatividade? (e) Usando o modelo RPENV, explique a 
tendência observada no ângulo X - P - X com a varia
ção da eletronegatividade de X. (d) Com base em sua 
resposta ao item (c), determine a estn1tura de PBrCl4 • 

[9.85) A molécula 2-buteno, C4 H81 pode sofrer certa variação 
geon1étrica chamada ison1erizaçiio cis-trn11s: 

cis-2-buteno 

rI3C: ri 

'c=c:/ 
/ " H CH3 

lrnns-2-buteno 

(a) Qual é a hibridização no átomo de N em cada uma 
das substâncias? (b) Quantos orbitais atômicos não-hi
bridizados existem nos átomos de N e de C e1n cada uma 
das substâncias? (c) Determine os ângulos N - N - C 
en1 cada uma das substâncias. (d) O azobenzeno é co
nhecido por ter maior deslocalização de seus elétrons 1t 

do que o hidrazobenzeno. Fale sobre essa a.firmação 
considerando suas respostas para os itens (a) e (b). 
(e) Todos os áton1os do azobenzeno repousa.n1 em um 
plano, não acontecendo o mesn10 com os do hidrazo
benzeno. Essa observação é consistente com a afirmação 
no item (d)? (f) O azobenzeno é de cor vermelho-alaran
jada intensa, enquanto o hidrazobenzeno é quase inco
lor. Fale sobre essa observação com base no quadro" A 
química no trabalho", sobre corantes orgânicos. 

Como abordado no quadro "A química e a vida" ares
peito da química da visão, tais transformações podem 
ser induzidas por luz e são a chave para a visão huma
na. (a) Qual é a hibridização nos dois átomos de carbo
no centrais d e 2-buteno? (b) A isomerização ocorre por 
rotação ao redor da ligação central C-C. Em relação à 
Figura 9.31, explique por que a ligação 1t en tre os dois 
átomos de carbono centra.is é destruída pela metade 
por meio da rotação de eis- para lrn11s-2-buteno. (e) Com 
basenasentalpias médias de ligação (Tabela 8.4),qual a 
energia por molécula que deve ser fornecida para que
brar a ligação lt C-C? (d) Qual é o maior comprimento 
de onda de luz que fornecerá fótons de energia sufi
ciente para quebrar a ligação 7t e - e e causar a ison1e
ri zação? (e) O comprirnento de onda en1 sua resposta do 
item (d) está na porção visível do espectro eletromagnéti
co? Comente sobre a importância deste resuJtado para a 
visão humana. 

9.86 (a) Compare as entalpias de ligação (Tabela 8.4) das li
gações simples, duplas e triplas carbono-carbono para 
deduzir unia contribujção média de ligação rr para a en
talpia. Que fração de uma ligação simples essa quanti
dade representa? {b) Faça uma comparação similar das 
ligações nitrogênio-nitrogênio. O que você observa? 
(e) Escreva as estruturas de Lewis de N2H4, N 2Hz e Nz, e 
determine a hibridização ao redor do nitrogênio en1 
cada caso. (d) Proponha uma raZcio para a grande dife
rença em suas observações nos itens (a) e (b). 

9.87 Use as entalpias médias de ligação (Tabela 8.4) para cal
cular o t.H para a atomização do benzeno, C6H6: 

C~~l~) 6C(g) + 6H(g) 
Compare esse valor com o obtido pelo uso de dados de 
t:.f-1'" fornecidos no Apêndice C e pela lei de Hess. A que 
você atribui a grande discrepância nos dois valores? 

[9.88] Tanto para átomos como para moléculas, as energias de 
ionização (Seção 7.4) estão relacionadas às energias dos 
orbitais: quanto mais baixa a energia do orbital, maior a 
energia de ioni.zação. A primeira energia de ionização de 
uma molécula é, portanto, a medida da energia do orbi
tal molecular ocupado mais alto (HOMO; veja o quadro 
"A química no trabalho", sobre corantes orgânicos). As 
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primeiras energias de ioniação de várias moléculas dia
tômicas são dadas em elétron-volts na seguinte tabela: 

Molécula 11(eV) 

H? 15,4 

Nz 15,6 

0 2 12,1 

Fl 15,7 

(a) Converta essas energias de ionização em kJ /mol. 
(b ) No mesmo papel quadriculado, represente 11 para 
os á tomos de H, N, O e F (Figura 7.10) e 11 para as molé
culas lis tadas. (e) As energias de ionização das molécu
las seguen1 as mesnias tendências periódicas das 
energias de ionização dos átornos? (d ) Use diagramas 
d e níveis de energia dos orbita is molecuJares para ex
plicar as tendências nas e nergias de ionização das mo
léculas. 

[9.89) Muitos co1npostos de metais de transição de metal con
têm ligações diretas entre átomos de metal. Vamos su
por que o eixo: seja definido como o eixo de Ligação m e-

tal- metal. (a) Qual dos orbitajs 3d (Figura 6.21) pode ser 
usado para fazer uma ligação a entre átomos de metal? 
Cb) Esboce os OMs ligantes ª" e antiligantes a~ (c) 
Esboce o diagrama de níveis de energia para a molécuJa 
Sc2, supondo que apenas o orbital 3d do item (a) seja im
portante. (d ) Qual é a ordem de ligação em Sc2? 

(9.90) Como mencionado na Seção 7.8, a químjca d o astatínio 
(At) é muito menos desenvolvida que a dos outros ha
logênios. (a) a tabela periódica a massa atômica de At 
é dada como (210). Por que os parênteses são usados? 
De que modo essa nomenclatura está relacionada à di
ficuldade de se estudar o astatínio? (b ) Escreva a confi
guração eletrônica comple ta para o átomo neutro d e 
At. (c) Apesar de Alz não ser conhecido, o composto in
ter-halogênio Atl foi caracterizado. Era esperado que 
esse composto tivesse uma ligação covalente, covalente 
po lar o u iônica? Explique. (d) A reação do AtT com r 
fornia o íon AU2- . Use o método RPENV para determinar 
a geometria desse íon. (e) Suponha que construamos os 
o rbitais moleculares da molécula desconhecida At2• 

Qual é a orde1n de ligação prevista para a molécuJa? 
Que tipo de OM é o orbital molecular mais alto ocupa
do da molC-cu la? 
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