Exemplos:

a) A molécula BeH,

He xBexeH — 2 pares = linear (orientagao)

@xe@e x@® —> 0s 3 nucleos ficam na mesma
linha = geometria linear

b) A molécula BF;

¢) A molécula CH,

d) A molécula NH;

e) A molécula H,0O

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

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

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

e Toda molécula diatdbmica é linear;

H—C:
Linear

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

6—c =5

Linear

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

HOH
llz
H/ \H

Trigonal plana

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

Angular

72 Quimica |



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

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

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

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

5.2.1 Ligacao covalente apolar (nao polar)

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

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

5.2.2 Ligacao covalente polar

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

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

FONCBrISCPH
Ordem crescente

Exemplo:

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

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

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

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

5.3.1 Molécula apolar
Ocorrera quando:

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

Exemplo:

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

Exemplo:

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

F

1w ,

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

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

Observacao: todo hidrocarboneto é molécula apolar.
Resumindo temos:

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

molécula apolar — 1i, =0

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

molécula polar — i, 20

5.4 Forcas intermoleculares

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

Sao trés os tipos de forcas intermoleculares que ocorrem entre as moléculas:

76 Quimica |



5.4.1 Dipolo instantaneo - dipolo induzido ou
forcas de dispersao de London

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

Forca dipolo induzido

Molécula apolar isolada (estado gasoso)

Moléculas apolares proximas (estado sélido ou liquido)

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

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

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

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

oO-

H= %~ -- H™=

Forca de atracao

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

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

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

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

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

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

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

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

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

Molécula < Molécula Molécula polar com
apolar polar ligacoes de hidrogénio

Ponto de fusao e ebulicao crescente

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

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

Exemplo:

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

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

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

Exemplos:

a)
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b)

9

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

5.5.2 Solubilidade

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

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

Resumo

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

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

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

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

a) BFs; SO3; CH,

b) SOs; PH3; CHCl;

c) NCl5; CF,Cl,; BF5

d) POCl;; NH;; CH,

e) PHs; NCls; PHCI,

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

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

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

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

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

Objetivos

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

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

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

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

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

Observe o fenémeno:

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

NaCl + H,0 —> Nagg + Cliagy

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

Férmula de dissociacao:

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

6.3 Funcao acido (conceito de Arrhenius)

(a)

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

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

Exemplo:

HCl —2 H* 4 CI

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

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

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

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

Exemplos: HsBOs; HsPO,

Tetracidos: Possuem 4H*

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

6.3.1.2 Quanto a presenca do oxigénio
Hidracidos: Nao possuem oxigénio

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

6.3.1.3 Quanto ao numero de elementos
Binarios: Possuem 2 elementos

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

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

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

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

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

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

Fracos: Todos os demais
Para os oxiacidos:

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

X =0 — Fraco

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

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

x =1— Médio

Exemplo: HNO,: x=2 -1 =1
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x =2 — Forte

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

x = 3 — Muito forte

Exemplo: HCIO4: x=4-1=3

6.3.2 Nomenclatura dos acidos

6.3.2.1 Hidracidos

Acido + elemento formador + IDRICO

Exemplos:

HCl: acido cloridrico

HCN: acido cianidrico

HBr: acido bromidrico

6.3.2.2 Oxiacidos

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

HCIO: acido hipocloroso

HCIO,: acido cloroso

HCIO5: acido clorico

HCIO,: acido perclérico

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

porém com o mesmo Nox. Nesses casos, a diferenca se encontra no grau de
hidratacdo e usamos os prefixos orto, meta e piro.
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O prefixo orto é usado para o 4cido com o maior grau de hidratacao.
Exemplo: HsPO, Acido ortofosférico.

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

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

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

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

6.3.3 Propriedades dos acidos

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

a) Sabor — apresentam sabor azedo.

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

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

Quadro 6.1: Acao dos acidos sobre os indicadores

Indicador Cor na presenca do acido
Fenolftaleina Incolor

Tornassol Roseo
Metilorange Vermelho

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

i
®

S

o

el

b

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

6.4.1 NaOH (Soda caustica)

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

Exemplo:

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

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

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

Exemplos: NaOH; KOH; AgOH; NH,OH

Dibases — possuem duas hidroxilas. 82?

-l »

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

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

Tribases — possuem trés hidroxilas.

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

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

6.4.1.2 Quanto a forca

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

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

Fracas — sao as demais bases.

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

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

Exemplos: LIOH; RbOH; NaOH

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

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

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

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

Exemplos:
KOH: hidroxido de potassio.

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

Exemplos:

Fe(OH),: hidréxido ferroso.

Fe(OH)s: hidréxido férrico.

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

Exemplos:

Fe(OH),: hidréxido de ferro |I.

Fe(OH);: hidréxido de ferro |ll.

6.4.3 Propriedades das bases

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

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

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

c) Acao sobre indicadores

Quadro 6.2: Acao dos acidos sobre os indicadores

Indicador Cor na presenca da base

Fenolftaleina Vermelho
Tornassol Azul

Metilorange Amarelo

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

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

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

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

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

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

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

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

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

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

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

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

Exemplos:

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

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

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

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

Quadro 6.3: Terminacées dos acidos e sais

Acido Sal
Idrico Eto
0so Ito
Ico Ato

Exemplos:

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

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

H2C03 o= Fe(OH)2—> FeCO3 o 2Hzo
| | |

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

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

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

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

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

Exemplos:

NaHCOs: hidrogeno-carbonato de sddio

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

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

CaBrCl: cloreto brometo de célcio

NaKSQ,: sulfato de sédio e potéssio
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6.6 Funcao oxido

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

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

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

Podemos dividir os 6xidos em dois grupos:

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

CO,: oxido produzido pelas chaminés e por automoveis

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

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

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

6.6.1 Nomenclatura dos oxidos
6.6.1.1 Para os oxidos moleculares

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

Exemplos:

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

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

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

6.6.2 Classificacao dos oxidos
Podemos classificar os 6xidos em:

6.6.2.1 Basicos

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

Exemplos:

K,O + H,0 — 2KOH

K20 + 2HCI — 2KCl + H,0

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

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

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

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

6.6.2.4 Duplos ou mistos

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

Exemplo:

Fe;0, — FeO + Fe,0;

6.7 Funcao peroxidos

Sd0 compostos que possui em sua estrutura o grupo O,

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

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

Exemplos:

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

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

Exemplos:

Na,0, + 2H,0 — 2NaOH + H,0,

Na,O, + H,5S0, — Na,SO, + H,0,

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

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

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

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

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

a) H,S

b) H4P,0,

c) HCN

d) H,SO;

e) HNO;

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

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

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

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

a) H,

b) OH

O,

d) NaH

e) H,0,
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Aula 7 - Equilibrio quimico

Objetivos

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

7.1 Conceitos basicos

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

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

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

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

7.1.1 Reagentes e produtos

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

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

Reagentes == Produtos

A+B==C+D

7.1.2 Reacao balanceada

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

Exemplo:

7.2 Equilibrio quimico

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

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

nos reagentes iniciais.

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

Exemplo:
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7.3 Velocidade das reacoes

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

"\ Reacdo direta

Equilibrio

Velocidade

Reacao inversa

v

Tempo

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

7.4 Constante de equilibrio
Observer a reacao:

aA+BB*=—=cC+dD

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

_[cI. D]

“ AP B

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

7.4.1 Informacgoes uteis sobre Kc

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

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

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

7.5 Grau de equilibrio (o)

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

quantidade em mol que reage
quantidade em mol inicial

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

Resumo

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

Atividades de aprendizagem
1. Defina equilibrio quimico.

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

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

) Porcao de agua fervendo em temperatura constante.

d) Tigela contendo feijao cozido.

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

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

4. Dada a reacao: N,Ouq=—= 2NO5

Calcule Kc para esta reacao.

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

[NO,] = 0,060 mol/L
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