
Exemplos:

a) A molécula BeH2

b) A molécula BF3

c) A molécula CH4

d) A molécula NH3

e) A molécula H2O

A dupla ou tripla ligação é considerada nesta teoria como ligação simples 

(1 par de e–).
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f) A molécula CO2

g) A molécula HCN

Resumindo, temos que:

•	 Toda molécula diatômica é linear; 

•	 Quando o átomo central possui 2 pares de e–, a geometria é linear;

•	 Quando o átomo central possui 3 pares de e– e os 3 núcleos estão todos 

no mesmo plano, a geometria é trigonal plana;

•	 Quando o átomo central possui 3 pares de e–, porém com apenas outros 

2 átomos ligados a ele, a geometria é angular;
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•	 Quando o átomo central possui 4 pares de e–, a geometria é tetraédrica;

•	 Quando o átomo central possui 4 pares de e–, porém apenas outros 3 

átomos estão ligados a ele, a geometria é piramidal;

•	 Quando o átomo central possui 4 e–, porém apenas outros 2 átomos 

ligados a ele, a geometria é angular;

5.2 Polaridade de ligação
A polaridade mostra como os elétrons que fazem a ligação covalente estão 

distribuídos entre os dois átomos que se ligam.

5.2.1 Ligação covalente apolar (não polar)
É a ligação que ocorre quando os dois elétrons de ligação estão igualmente 

compartilhados pelos dois núcleos, ou seja, não há diferença de eletronega-

tividade entre os dois átomos que se ligam.

Portanto, a ligação covalente apolar ocorre sempre que dois átomos idênticos 

se ligam.
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Exemplo:

5.2.2 Ligação covalente polar
É a ligação que ocorre quando os dois elétrons de ligação estão deslocados 

mais para um dos átomos, ou seja, a densidade da nuvem eletrônica é maior 

em torno do átomo mais eletronegativo.

A eletronegatividade é a tendência de o átomo atrair o par eletrônico na 

ligação covalente. A fila de eletronegatividade para os principais elementos 

pode ser representada:

Exemplo:

Como o cloro é mais eletronegativo que o hidrogênio, ele atrai para mais perto 

de si o par de elétrons compartilhado, originando a formação de um dipolo.

O cloro, por ser mais eletronegativo, adquire uma carga parcial negativa (σ–) 

e o hidrogênio uma carga parcial positiva (σ+).

A formação do dipolo é representada por um vetor mi (μ), chamado momento 

dipolar, orientado no sentido do átomo menos eletronegativo para o mais.

Exemplos:

Química Ie-Tec Brasil 74



5.3 Polaridade de moléculas
A polaridade de uma molécula depende do tipo de ligação (polar ou apolar) 

que ocorre entre os átomos e da geometria da molécula.

5.3.1 Molécula apolar
Ocorrerá quando:

a) Todas as ligações entre os átomos formadores da molécula forem apolares.

Exemplo:

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

Exemplo:
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5.3.2 Molécula polar
Ocorrerá quando tivermos ligações polares, e a soma total dos momentos 

dipolares for diferente de zero (μtotal ≠ 0).

Exemplos:

Observação: todo hidrocarboneto é molécula apolar.

Resumindo temos:

•	 Uma molécula é apolar quando a soma do vetor momento dipolar resul-

tante for igual a zero.

•	 Uma molécula é polar quando a soma do vetor dipolar resultante é dife-

rente de zero.

5.4 Forças intermoleculares
São forças de atração, de natureza elétrica, que ocorrem entre as moléculas 

(intermoleculares), mantendo-as unidas. São bem mais fracas, quando compa-

radas às forças intramoleculares (ligação iônica e covalente) encontradas entre 

íons e átomos que formam a substância. Essas forças atuam principalmente no 

estado sólido e líquido das substâncias e são denominadas de forças de Van 
der Waals, em homenagem ao físico holandês que, em 1873, fez a previsão 

da existência delas.

São três os tipos de forças intermoleculares que ocorrem entre as moléculas: 

http://www.labvirtq.fe.usp.br/
simulacoes/quimica/sim_qui_

aguaeoleo.htm

Química Ie-Tec Brasil 76



5.4.1 Dipolo instantâneo – dipolo induzido ou 	
	  forças de dispersão de London
Esta força ocorre entre moléculas apolares e é basicamente de natureza elétrica. 

Numa molécula apolar como H2, os elétrons estão eqüidistantes dos núcleos, 

mas num determinado instante, a nuvem eletrônica pode se aproximar mais 

em relação a um dos núcleos, estabelecendo um dipolo instantâneo, o qual, 

por sua vez, induz as demais moléculas a formar dipolos, originando uma 

força de atração elétrica de pequena intensidade entre elas.

Figura 5.2: Representação da ocorrência de dipolo induzido ou forças de dispersão de London
Fonte: CTISM

As moléculas, unidas por essas forças, formam, na fase sólida, os chamados 

cristais moleculares, como cristais de gelo seco (CO2), ou cristais de iodo (I2) 

que, por estarem unidos por essas forças de pequena intensidade, passam 

facilmente da fase sólida para a fase gasosa, sofrendo o que chamamos de 

sublimação.

5.4.2 Forças de dipolo permanente ou dipolo-dipolo
São forças de atração de natureza elétrica que ocorrem entre as moléculas 

polares.

As moléculas, por apresentarem um dipolo permanente, ou seja, um pólo de 

carga positiva e outro de carga negativa atraem-se mutuamente, de modo 

que o pólo positivo de uma molécula atrai o polo negativo de outra molécula 

e, assim, sucessivamente.

http://www.molecularium.net/
pt/ligintermol/dipolo/index.html

e-Tec BrasilAula 5 - Geometria e a polaridade das moléculas 77



Exemplo:

As forças de dipolo permanente são bem mais intensas do que as forças de 

dipolo induzido.

5.4.3 Ligações (pontes) de hidrogênio
São forças de atração de natureza elétrica que também ocorrem entre as molé-

culas polares (tipo dipolo permanente), sendo, porém, de maior intensidade.

Figura 5.3: Ponte de hidrogênio entre moléculas de água
Fonte: CTISM 

Ocorrem quando um átomo de H ligado a um átomo de maior eletronegativi-

dade de uma molécula é atraído por um par de elétrons não compartilhados 

no átomo de F, O ou N de outra molécula.
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Exemplo:

Figura 5.4: Esquematização de como acontece uma ligação de hidrogênio
Fonte: CTISM
 

5.5 Pontos de fusão (PF) e ebulição (PE)	
       das substâncias moleculares
5.5.1 Estado físico das substâncias moleculares
Quando uma substância molecular muda o estado físico, as moléculas ten-

dem a se separar umas das outras, rompendo a força intermolecular. Quanto 

mais forte for a força intermolecular, mais unidas estarão as moléculas, mais 

difícil será separá-las, mais calor será necessário e, portanto, maiores serão 

os pontos de fusão e ebulição da substância.

Basicamente, dois fatores, massa molecular e forças intermoleculares, influen-

ciam as propriedades físicas (PF e PE) das substâncias moleculares. Tanto o 

ponto de fusão como o ponto de ebulição tendem a crescer com o aumento 

da massa molecular e das forças intermoleculares.

•	 Considerando-se moléculas de massa moleculares aproximadamente 

iguais, teremos:

Figura 5.5: Relação entre polaridade da molécula com o ponto de fusão
Fonte: CTISM 
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Exemplo:

•	 Considerando-se moléculas com mesmo tipo de força intermolecular, teremos:

Exemplo:

•	 Considerando-se moléculas com mesmo tipo de força intermolecular e 

mesma massa molecular, teremos:

Esse caso é observado em cadeias carbônicas (todas as famílias de compos-

tos orgânicos) nas quais o aumento de ramificações faz com que a molécula 

apresente menor área superficial, enfraquecendo as forças intermoleculares.

Exemplos:

a)
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b)

c)

5.5.2 Solubilidade
Para que uma substância (soluto) se dissolva em outra substância (solvente) 

é necessário que ocorra interação entre as moléculas soluto-solvente. Por 

exemplo, o soluto formado por moléculas apolares é facilmente dissolvido em 

solvente apolar, pois as forças de interação entre as moléculas do soluto e do 

solvente apresentam intensidades próximas, o que facilita a interação entre 

elas. Soluto apolar não é dissolvido em solvente formado por moléculas que 

apresentam ligações de hidrogênio, pois entre as moléculas soluto-solventes 

não existe interação, e a tendência é as moléculas do solvente ficarem agru-

padas formando uma fase de mistura.

Portanto, “semelhante dissolve semelhante”, ou seja, substâncias mole-

culares ou iônicas tendem a se dissolver em um solvente também polar, e 

substância molecular apolar tende a se dissolver em um solvente apolar.

Resumo
Nesta aula verificamos que as moléculas apresentam forma geométrica. A 

geometria da molécula está relacionada com a posição dos elétrons ligantes 

e não-ligantes que constitui essa molécula. Para cada forma geométrica existe 

uma designação para a mesma. Outro aspecto importante abordado foi a 

relação da geometria molecular com a polaridade da molécula. Ao final da 

aula podemos estudar as interações existentes entre as moléculas.
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Atividades de aprendizagem
1.	 Em quem consiste a Teoria de Repulsão dos Pares de Elétrons da Camada 

de Valência (TRPECV)?

2.	 Se a molécula SO3 é plana, trigonal e apolar, o que se pode prever sobre 

a geometria e a polaridade da molécula de SO2?

3.	 Se a molécula de H2O é angular e polar, a molécula de H2S também será 

angular e polar? Por quê?

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

tria piramidal:

a) BF3; SO3; CH4

b) SO3; PH3; CHCl3

c) NCl3; CF2Cl2; BF3

d) POCl2; NH3; CH4

e) PH3; NCl3; PHCl2

5.	 Com relação à geometria das moléculas, a opção correta a seguir é:

a) NO – linear; CO2 – linear; NF3 – piramidal; H2O – angular; BF3 – trigonal plana.

b) NO – linear; CO2 – angular; NF3 – piramidal; H2O – angular; BF3 – trigonal 

plana.

c) NO – linear; CO2 – trigonal; NF3 – trigonal; H2O – linear; BF3 – piramidal.

d) NO – angular; CO2 – linear; NF3 – piramidal; H2O – angular;  BF3 – trigonal.

e) NO – angular; CO2 – trigonal; NF3 – trigonal; H2O – linear; BF3 – piramidal.
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e-Tec Brasil

Aula 6 – Funções inorgânicas

Objetivos

Mostrar as funções inorgânicas das substâncias químicas, bem 

como as principais características que definem em qual das funções 

as substâncias se enquadram.

6.1 Dissociação e ionização
As substâncias químicas podem ser agrupadas de acordo com suas proprie-

dades comuns, que são chamadas de propriedades funcionais.

Devido essas propriedades podemos reunir as substâncias em grupos, aos 

quais chamaremos de funções inorgânicas. Trataremos de quatro funções: 

os ácidos, as bases, os sais e os óxidos.

Para compreender os conceitos das funções deveremos distinguir os fenôme-

nos de ionização e dissociação.

Observe o fenômeno:

Pela diferença de eletronegatividade entre os átomos de hidrogênio e cloro 

a ligação covalente é quebrada, produzindo íons. Esse fenômeno chama-se 

ionização. A ionização ocorre com alguns compostos moleculares.

Veja agora o fenômeno:

Esse fenômeno em que os íons apenas são separados é denominado de dis-

sociação. A dissociação ocorre com os compostos iônicos.
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6.2 Grau de ionização ou dissociação (α)
Quando as espécies químicas estão em solução aquosa, nem todas sofrem 

ionização ou dissociação. A porcentagem de espécies que sofrem esses fenô-

menos é dada pelo grau de ionização ou dissociação.

Fórmula de dissociação:

6.3 Função ácido (conceito de Arrhenius)

Figura 6.1: Limão e a laranja são composto que possuem ácidos
Fonte: (a) http://fatioupassou.com/wp-content/uploads/2008/09/dieta-do-limao.jpg

(b) http://1.bp.blogspot.com/_eq9ae3pzive/tpumpz3isji/aaaaaaaanvo/5xoh1hmktsw/s1600/laranja.jpg

Segundo Arrhenius, toda substância que em solução aquosa sofre ionização, 

produzindo, como cátion, apenas o íon H+, é um ácido.

Exemplo:

Hoje, sabemos que o íon H+ liga-se à molécula de água formando íon H3O
+, 

chamado de hidrônio ou hidroxônio.

Exemplo:
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6.3.1 Classificação dos ácidos
Os ácidos podem ser classificados seguindo vários critérios, como veremos 

na sequência.

6.3.1.1 Quanto ao número de hidrogênios ionizáveis (H+)
Monoácidos: Possuem 1H+

Exemplos: HCl; HCN; HNO3

Diácidos ou biácidos: Possuem 2H+

Exemplos: H2S; H2CO3; H2SO4

Triácidos: Possuem 3H+

Exemplos: H3BO3; H3PO4

Tetrácidos: Possuem 4H+

Exemplos: H4SiO4; H4P2O7

6.3.1.2 Quanto à presença do oxigênio
Hidrácidos: Não possuem oxigênio

Exemplos: HBr; HCN; H2S; H4[Fe (CN)6]

Oxiácidos: Possuem oxigênio

Exemplos: HClO3; H2SO3; H3PO4

6.3.1.3 Quanto ao número de elementos
Binários: Possuem 2 elementos

Exemplos: HBr; H2S; HCl

Ternários: Possuem 3 elementos

Exemplos: HCN; HNO2; HClO4
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Quaternários: Possuem 4 elementos

Exemplo: H4 [Fe(CN)6]

6.3.1.4 Quanto ao grau de ionização
Fracos: Possuem α < 5%

Exemplo: H2CO3: α= 0,2%

Médio: Possuem 5% ≤ α ≤ 50%

Exemplo: H3PO4: α = 27%

Fortes: Possuem α > 50%

Exemplo: HCl: α = 92%

Quando não conhecemos o grau de ionização, podemos aplicar as seguintes 

observações para classificar o ácido.

Para os hidrácidos:

Fortes: HCl; HBr e HI

Médio: HF

Fracos: Todos os demais

Para os oxiácidos: 

Fazemos a diferença (x) entre o nº de átomos de oxigênio e o nº de hidrogê-

nios ionizáveis. Se:

x = 0 → Fraco

Exemplo: H3BO3: x = 3 – 3 = 0

x = 1 → Médio

Exemplo: HNO2: x = 2 – 1 = 1

http://www.labvirtq.fe.usp.br/
simulacoes/quimica/sim_qui_

chuvaacida.htm
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x = 2 → Forte

Exemplo: H2SO4: x = 4 – 2 = 2

x = 3 → Muito forte

Exemplo: HClO4: x = 4 – 1 = 3

6.3.2 Nomenclatura dos ácidos
6.3.2.1 Hidrácidos
Ácido + elemento formador + ÍDRICO

Exemplos:

HCl: ácido clorídrico

HCN: ácido cianídrico

HBr: ácido bromídrico

6.3.2.2 Oxiácidos
Usamos os prefixos hipo e per e os sufixos oso 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:

HClO: ácido hipocloroso

HClO2: ácido cloroso

HClO3: ácido clórico

HClO4: ácido perclórico

Existem casos em que o mesmo elemento central forma ácidos diferentes, 

porém com o mesmo Nox. Nesses casos, a diferença se encontra no grau de 

hidratação e usamos os prefixos orto, meta e piro.
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O prefixo orto é usado para o ácido com o maior grau de hidratação.

Exemplo: H3PO4           Ácido ortofosfórico.

O prefixo meta é usado para o ácido obtido de uma molécula do “orto” pela 

retirada de uma molécula de água.

Exemplo: H3PO4 - H2O = HPO3           Ácido metafosfórico.

O prefixo piro é utilizado quando de duas moléculas do “orto” retiramos 

apenas uma de água.

Exemplo: 2H3PO4 - H2O = H4P2O7           Ácido pirofosfórico.

6.3.3 Propriedades dos ácidos
Os ácidos possuem algumas propriedades características: sabor, condutibilidade 

elétrica, ação sobre indicadores e ação sobre as bases.

a)	 Sabor – apresentam sabor azedo.

b)	 Condutibilidade elétrica – em solução, conduz a corrente elétrica.

c)	 Ação sobre indicadores – algumas substâncias, chamadas de indicado-

res, adquirem colorações diferentes quando estão na presença dos ácidos.

Quadro 6.1: Ação dos ácidos sobre os indicadores

Indicador Cor na presença do ácido

Fenolftaleína Incolor

Tornassol Róseo

Metilorange Vermelho

d)	 Ação sobre bases – reagem com as bases, produzindo sal e água.

http://www.labvirtq.fe.usp.br/
simulacoes/quimica/sim_qui_

indicadores.htm
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6.4 Função base ou hidróxido (conceito de 	
      Arrhenius)

Figura 6.2: Soda cáustica: produto comercial o qual apresenta substância básica
Fonte: http://www.detercartsennori.net/images/35.jpg

6.4.1 NaOH (Soda cáustica)
Para Arrhenius, base ou hidróxido é todo composto que, em solução aquosa, 

sofre dissociação iônica, libertando como ânion, apenas o íon OH–, denomi-

nado de oxidrila ou hidroxila.

Exemplo:

Essas equações recebem o nome de equações de dissociação da base.

As bases podem ser classificadas seguindo vários critérios:

6.4.1.1 Quanto ao número de hidroxilas
Monobases – Possuem apenas uma hidroxila.

Exemplos: NaOH; KOH; AgOH; NH4OH

Dibases – possuem duas hidroxilas.

Exemplos: Zn(OH)2; Pb(OH)2; Sn(OH)2

Tribases – possuem três hidroxilas.

Exemplos: Au(OH)3; Al(OH)3; Ni(OH)3

http://www.youtube.com/watch
?v=92dckpkdt_o&feature=cha
nnel_page
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Tetrabases – possuem quatro hidroxilas.

Exemplos: Pb(OH)4; Sn(OH)4

6.4.1.2 Quanto à força
Fortes – São 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)2; Ca(OH)2.

Fracas – são as demais bases.

Exemplos: NH4OH; AgOH; Al(OH)3

6.4.1.3 Quanto à solubilidade em água
Solúveis – são as bases constituídas pelos metais alcalinos e o NH4OH.

Exemplos: LiOH; RbOH; NaOH

Pouco solúveis – são as bases dos metais alcalinos terrosos.

Exemplos: Mg(OH)2; Be(OH)2; Ca(OH)2

Praticamente insolúveis – são todas as demais bases.

Exemplos: Fe(OH)3; AuOH; Sn(OH)4

6.4.2 Nomenclatura das bases
A nomenclatura de uma base depende da valência do cátion.

Quando o cátion possui uma única valência, devemos colocar a palavra hidró-

xido seguida do nome elemento que originou o cátion.

Exemplos:

KOH: hidróxido de potássio.

LiOH: hidróxido de lítio.
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Se o cátion possui duas valências diferentes, devemos acrescentar os sufixos 

oso e ico, respectivamente, para a menor ou maior valência.

Exemplos:

Fe(OH)2: hidróxido ferroso.

Fe(OH)3: hidróxido férrico.

Para as bases constituídas por cátions com duas valências diferentes, pode-

mos substituir as terminações oso ou ico pelas suas valências em algarismos 

romanos.

Exemplos:

Fe(OH)2: hidróxido de ferro II.

Fe(OH)3: hidróxido de ferro III.

6.4.3 Propriedades das bases
As bases de Arrhenius apresentam características referentes aos íons OH-1, 

entre elas podemos citar: sabor, condutibilidade elétrica, ação sobre indica-

dores e ação sobre ácidos.

a) Sabor – apresentam um sabor cáustico, lixívia ou adstringente.

b) Condutibilidade elétrica – as soluções básicas, por possuírem íons livres, 

conduzem a corrente elétrica.

c) Ação sobre indicadores

Quadro 6.2: Ação dos ácidos sobre os indicadores

Indicador Cor na presença da base

Fenolftaleína Vermelho

Tornassol Azul

Metilorange Amarelo

d) Ação sobre os ácidos – reagem com os ácidos produzindo sal e água.

HCl + NaOH → NaCl + H2O
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6.5 Função sal

Figura 6.3: Sal extraído do mar (cloreto de sódio), substância relacionada a função 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 solução aquosa possui pelo menos um cátion 

diferente do H+ e, pelo menos, um ânion diferente do OH1- e que sofrem 

dissociação iônica na presença de água.

Podemos também afirmar que sal é um composto obtido pela neutralização 

de um ácido por uma base.

Exemplo: HCl + NaOH → NaCl + H2O

onde o NaCl possui o Na+, que é diferente do H+, e o Cl-, que é diferente do OH-.

A reação entre um ácido e uma base recebe o nome especial de neutralização 

ou salificação. 

A neutralização entre um ácido e uma base pode ser total ou parcial.

6.5.1.1 Neutralização total
Quando o total de hidrogênios ionizáveis do ácido é igual ao total de oxidrilas 

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

Exemplo: HBr + KOH → H2O + KBr 		  Sal normal
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6.5.1.2 Neutralização parcial
Ocorre quando o número de hidrogênios ionizáveis do ácido é diferente do 

número de hidroxilas da base.

Exemplos:

HCl + Ca(OH)2 → Ca(OH)Cl + H2O 		  Sal básico

H3PO4 + AgOH → AgH2PO4 + H2O 		  Sal ácido

Podemos também efetuar a reação entre dois ácidos diferentes e uma única base ou 

entre duas bases diferentes e um único ácido, formando, nesses casos, sais duplos.

Exemplos:

HCl + HBr + Ca(OH)2 → CaBrCl + 2H2O 	 Sal duplo

H2SO4 + NaOH +KOH → NaKSO4 + 2H2O 	 Sal duplo

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

veniente do ácido (mudando-se a terminação) seguido do nome do cátion, 

proveniente da base.

Quadro 6.3: Terminações dos ácidos e sais

Ácido Sal

Idrico Eto

Oso Ito

Ico Ato

Exemplos:
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Os sais obtidos pela neutralização parcial de um ácido por uma base são 

classificados como:

a) Sais ácidos ou hidrogenossais – restaram hidrogênios ionizáveis do ácido

Exemplos: NaHCO3; KH2PO4

b) Sais básicos ou hidróxissais – restaram oxidrilas da base.

Exemplos: Ca(OH)Cl; Fe(OH)2NO3

A nomenclatura desses sais é resultante da presença do H+ ou da OH-, pelos 

termos hidrogeno ou hidróxido agregados ao nome do sal normal, respec-

tivamente.

Exemplos:

NaHCO3: hidrogeno-carbonato de sódio

Fe(OH)2NO3: di-hidroxi-nitrato férrico

Para os sais duplos, devemos citar o nome dos dois cátions ou dos dois ânions.

Exemplos:

CaBrCl: cloreto brometo de cálcio

NaKSO4: sulfato de sódio e potássio
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6.6 Função óxido

Figura 6.4: Óxido de alumínio, bauxita (Al2O3)
Fonte: http://www.profpc.com.br/sais.htm

É o conjunto de compostos binários onde o oxigênio é o elemento mais 

eletronegativo.

Exemplos: Na2O; H2O; Al2O3; SO3

Podemos dividir os óxidos em dois grupos:

a) Os óxidos moleculares – o elemento ligado ao oxigênio é ametal.

Exemplos: CO2; SO3; CO; Cl2O7

CO2: óxido produzido pelas chaminés e por automóveis

Figura 6.5: Liberação de fumaça por indústria a qual contém grande quantidade de CO2

Fonte: http://julianoramos.files.wordpress.com/2009/08/13_74_24-co2-emissions_web.jpg 
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b) Os óxidos iônicos – o elemento ligado ao oxigênio é um metal.

Exemplos: Fe2O3; Na2O; Al2O3

Figura 6.6: Óxido de ferro, hematita (Fe2O3) 
Fonte: http://www.profpc.com.br/sais.htm

6.6.1 Nomenclatura dos óxidos
6.6.1.1 Para os óxidos moleculares

óxido + de + nome do elemento

Antes da palavra óxido e do nome do elemento colocamos os prefixo mono, 

di, tri, tetra, etc., para indicar a quantidade de átomos de cada elemento na 

fórmula.

Exemplos:

Cl2O7: heptóxido de dicloro.

CO2: dióxido de carbono.

6.6.1.2 Para os compostos iônicos

óxido + de + nome do elemento

Exemplos:

Na2O: óxido de sódio
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ZnO: óxido de zinco

Al2O3: óxido de alumínio

Se o elemento forma dois cátions diferentes, devemos indicar a valência em 

algarismos romanos ou com as terminações oso e co.

Exemplos:

FeO: óxido de ferro II ou óxido ferroso

Fe2O3: óxido de ferro III ou óxido férrico

6.6.2 Classificação dos óxidos
Podemos classificar os óxidos em:

6.6.2.1 Básicos
Reagem com água, formando uma base e reagem com ácidos, formando 

sal e água.

Exemplos:

K2O + H2O → 2KOH

K2O + 2HCl → 2KCl + H2O

6.6.2.2 Ácidos ou anidridos
Reagem com água, formando ácido e reagem com bases, formando sal e água.

Exemplos:

SO3 + H2O → H2SO4

SO3 + 2NaOH → Na2SO4 + H2O

6.6.2.3 Neutros ou indiferentes 
São óxidos moleculares que não reagem com água, nem com base ou ácidos.

Os mais importantes são CO, NO e N2O anfóteros: são óxidos que se com-

portam tanto como óxidos ácidos quanto como óxidos básicos.
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Exemplos: Al2O3; ZnO; As2O3

6.6.2.4 Duplos ou mistos
São os óxidos que se comportam como se fossem formados por dois outros 

óxidos de um mesmo elemento.

Exemplo:

Fe3O4 → FeO + Fe2O3

6.7 Função peróxidos
São compostos que possui em sua estrutura o grupo O2

-2

Os peróxidos mais comuns são formados por hidrogênio, metais alcalinos e 

metais alcalinos terrosos.

Sua nomenclatura é feita usando-se a palavra peróxido seguida do nome do 

elemento ligado ao grupo O2
-2.

Exemplos:

Na2O2: peróxido de sódio

CaO2: peróxido de cálcio

H2O2: peróxido de hidrogênio

Os peróxidos reagem com a água, produzindo uma base e água oxigenada e 

reagem com os ácidos, produzindo um sal e água oxigenada.

Exemplos:

Na2O2 + 2H2O → 2NaOH + H2O2

Na2O2 + H2SO4 → Na2SO4 + H2O2

O peróxido de hidrogênio é líquido e molecular. Quando está dissolvido em 

água, produz uma solução conhecida como água oxigenada, muito comum 

no nosso dia a dia.
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Resumo 
Nesta aula estudamos as diversas funções inorgânicas: ácidos, bases, sais e 

óxidos. Diversos aspectos foram explorados como a nomenclatura, classificação 

e propriedades relacionadas as funções inorgânicas.

Atividades de aprendizagem
1.	 Como ocorrem os fenômenos de dissociação e ionização?

2.	 O ácido que é classificado como oxiácido, diácido e é formado por áto-

mos de três elementos químicos diferentes é:

a) H2S

b) H4P2O7

c) HCN

d) H2SO3

e) HNO3

3.	 Quais são os nomes das seguintes bases: KOH, Zn(OH)2, NH4OH?

4.	 Considerando as espécies químicas Ca2+, Al3+, Na+, PO4
3- e NO3

-, a única 

substância formulada de modo incorreto é:

a) Ca(NO3)2

b) Al(PO4)3

c) Na3PO4

d) Ca3(PO4)2

e) Al(NO3)3
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5.	 Dada a reação: 2Na + 2H2O → 2NaOH + X. Podemos afirmar que X é:

a) H2 

b) OH-

c) O2

d) NaH

e) H2O2

Química Ie-Tec Brasil 100



e-Tec Brasil

Aula 7 – Equilíbrio químico

Objetivos

Apresentar conceito de equilíbrio químico e sua importância em 

relação as reações químicas.

7.1 Conceitos básicos
Muitas vezes ao estudarmos as reações químicas observamos que a quanti-

dade de produtos obtidos é inferior à esperada. Têm-se a impressão que em 

algum momento a reação parece parar, sobrando reagentes.

Isso acontece porque as reações podem ser reversíveis, ou seja, podem ocorrer 

tanto a reação direta, quanto a reação inversa. Essa situação é chamada de 

equilíbrio químico

Em 1863, os químicos noruegueses Cato Maximiliam Guldberg e Peter Waage, 

estudando a hidrólise da sacarose (sacarose + água → glicose + frutose), 

reconheceram que o equilíbrio químico é uma condição dinâmica, sendo 

caracterizado não pela interrupção da reação, mas pelo fato de as velocidades 

da reação direta e inversa se tornarem iguais. 

Para entendermos a importância dos equilíbrios químicos para nossa vida, basta 

lembrarmos as reações químicas que ocorrem em sistemas biológicos, como 

por exemplo, a reação que ocorre com a hemoglobina no sangue e nas células.

7.1.1 Reagentes e produtos
Uma reação química é composta de duas partes separadas por uma flecha, 

a qual indica o sentido da reação. As espécies químicas denominadas como 

reagentes ficam à esquerda da flecha e, à direita, ficam os produtos, ou 

resultado da reação química.
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Quando a reação não se completa e os reagentes e produtos mantêm-se em 

equilíbrio, utilizam-se duas setas em sentidos contrários ou uma seta dupla para 

separar as duas partes da reação química. O equilíbrio químico é dinâmico, o 

qual indica que a reação que se processa em um sentido (dos reagentes para 

os produtos, sentido direto) tem a mesma taxa de desenvolvimento que a 

reação que se processa no sentido inverso (dos produtos para os reagentes).

7.1.2 Reação balanceada 
Ao falar de equilíbrio químico é importante observarmos se a reação química 

está balanceada. Isso acontece quando o número de átomos dos reagentes 

é igual ao número de átomos dos produtos.

Exemplo:

7.2 Equilíbrio químico 
A existência de um equilíbrio químico significa que a reação química nem 

sempre caminha para um final; ao invés disto, alguns reagentes e produtos 

coexistem no sistema. Este equilíbrio é um estado em que parece que nada 

está ocorrendo, porém é um estado no quais reações químicas estão ocorrendo 

freqüentemente e em velocidades rápidas.

O equilíbrio químico acontece apenas em reações reversíveis, que são aquelas 

nas quais os reagentes se transformam em produtos, e estes se regeneram 

nos reagentes iniciais.

Para caracterizar o estado de equilíbrio, é necessário que a transformação 

aconteça em sistema fechado. 

Exemplo:
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7.3 Velocidade das reações
Após os estudos dos químicos noruegueses Cato Maximiliam Guldberg e 

Peter Waage, observou-se que o equilíbrio químico é o estado no qual as 

velocidades das reações diretas e inversas se igualam.

Figura 7.1: Relação entre a velocidade e o tempo de uma reação
Fonte: CTISM

7.4 Constante de equilíbrio
Observer a reação:

Como, no equilíbrio as velocidades das reações diretas e inversas são iguais, 

podemos definir a constante de equilíbrio de uma reação como:

onde: [C], [D], [A] e [B] são as concentrações das espécies no produtos e nos 

reagentes.

7.4.1 Informações úteis sobre Kc
As constantes Kc são características de cada equilíbrio a uma determinada 

temperatura. Isso significa que o valor numérico da constante só varia se 

houver mudança da temperatura, para uma mesma reação.

Equilíbrio químico:
http://www.pontociencia.org.
br/experimentos-interna.php?e
xperimento=300&equilibrio+qu
imico+da+amonia+efeito+do+
ion+comum#top
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Há um consenso entre os químicos de que a constante Kc deve ser expressa 

sem unidade de medida.

Os valores de Kc traduzem a tendência do equilíbrio. Se Kc > 1, ao se atingir 

o equilíbrio havia maior quantidade de produtos do que de reagentes, o que 

indica que a reação direta era de maior tendência para ocorrer. Se Kc < 1, ao 

se chegar no equilíbrio havia maior quantidade de reagentes do que produtos, 

indicando que a reação inversa era de maior tendência para ocorrer.

As concentrações das substâncias nos estados sólidos e líquidos não são 

consideradas na equação que determina Kc.

7.5 Grau de equilíbrio (α)
Pode-se avaliar o rendimento de uma reação por meio de uma porcentagem, 

denominada grau (α), que pode assumir o nome da reação podendo ser grau 

de ionização, grau de dissociação, entre outros. Defini-se grau de equilíbrio 

da reação como:

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

Resumo
Nesta aula estudamos a definição de equilíbrio químico e as constantes envol-

vidas nos diversos equilíbrios químicos. As constantes de equilíbrio Kc têm 

fundamental importância, pois determinam a tendência da reação ocorrer no 

sentido direto ou inverso a uma determinada temperatura. 

Atividades de aprendizagem
1.	 Defina equilíbrio químico.

2.	 Nas condições ambientes é exemplo de sistema em estado de equilíbrio 

uma:

a) Chícara de café bem quente.
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b) Garrafa de água mineral gasosa fechada.

c) Porção de água fervendo em temperatura constante.

d) Tigela contendo feijão cozido.

3.	 Escreva a expressão da constante dos equilíbrios abaixo:

a)

b) 

4.	 Dada a reação: 

Calcule Kc para esta reação.

Dados: [N2O4] = 0,75 mol/L

[NO2] = 0,060 mol/L
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