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4 Fe3+(aq)   + 3[Fe(CN)6]4-    ⇄ Fe4[Fe(CN)6]3 

Azul da Prússia 



A Química Inorgânica compreende o estudo da estrutura e reatividade de todos 

os elementos químicos e seus principais compostos. Para alunos de Engenharia, têm 
especial importância os compostos com interesse industrial. 
 

Para racionalizar as propriedades dos elementos usamos algumas 

propriedades que ajudam a classificá-los e a prever muitas de suas características físico-

químicas . É o caso dos potenciais de ionização, eletronegatividade, afinidade 
eletrônica, raio atômico (covalente e iônico). 
 

Baseado em suas configurações eletrônicas, também é possível prever as 

reatividades dos elementos, isto é, que tipo de compostos irão formar mais facilmente, 
com que outros elementos tenderão a reagir,  sua estabilidade térmica ou em solução 
aquosa, sua tendência a explodir, etc. 
 

As propriedades aqui citadas permitem prever o tipo de ligação química que cada 

elemento poderá formar e, a partir das ligações formadas, as propriedades dos 

compostos formados. Assim, compostos covalentes, iônicos, metálicos, 

poliméricos, moleculares, etc . apresentam propriedades físicas e químicas 
bem diferentes, que refletem o tipo de sua estrutura, que é resultados das ligações 
químicas presentes. 



Dmitri Mendeleiev  (1834 - 1907) 

entrou para a história da Química ao ordenar os 
elementos químicos então conhecidos, numa Tabela, 
após verificar que as suas propriedades se repetiam 
de forma periódica.  

A constatação da existência de 
regularidades periódicas nas propriedades 
físicas e químicas dos elementos, aliada à 
necessidade de sistematizar toda a 
informação já disponível, levou ao 
desenvolvimento da chamada Tabela 
Periódica dos Elementos, que ao longo do 
tempo foi sendo aperfeiçoada. 
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TABELA  PERIÓDICA 



NOVA TABELA  PERIÓDICA 

With the addition of four new elements, the seventh row of the periodic table is officially full, 
the International Union of Pure & Applied Chemistry (IUPAC) announced on Dec. 30. 

Latest News – Chem. Eng. News 
Web Date: January 5, 2016 

http://www.iupac.org/news/news-detail/article/discovery-and-assignment-of-elements-with-atomic-numbers-113-115-117-and-118.html
http://www.iupac.org/news/news-detail/article/discovery-and-assignment-of-elements-with-atomic-numbers-113-115-117-and-118.html
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ORBITAIS 

Obtidos pela 
resolução da equação 
de Schrodinger 

Representam a 
região no espaço 
onde é mais provável 
encontrar o elétron. 



A forma do orbital p 
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Orbitais d 
 

Metais de Transição 

Acomodam até 10 elétrons 
e dependendo do estado 
de oxidação do metal, 
estes orbitais podem estar 
parcialmente preenchidos. 



Orbitais f 
 

Lantanóides e Actinóides 

Podem acomodar até 14 elétrons 



A  Tabela Periódica representa um arranjo dos elementos químicos segundo as 

características eletrônicas dos átomos de cada elemento. 
Ex.:  estrutura eletrônica 
Fe (Z=26) = [Ar] 3d6 4s2                             N (Z=7)= 1s2 2s2 2p3                    S (Z=16)= 1s2 2s2 2p6 3s2 3p4 
[Ar] = [Ne] 3s2 3p6 
[Ne] = [He] 2s2 2p6 

 

A Tabela é dividida em períodos e grupos, numerados segundo as recomendações da 
IUPAC. Os períodos constituem as linhas horizontais, enquanto os grupos (anteriormente 
denominadas famílias) representam as linhas verticais ou colunas. 
 

Os elementos principais são aqueles dos blocos s e p. Os elementos do chamado bloco 

d (com exceção do Grupo 12: zinco, cádmio e mercúrio) são denominados elementos de 
transição, e correspondem a elementos em que estão sendo preenchidos  os elétrons nos 
orbitais do tipo d. 
Os elementos em que elétrons  nos orbitais do tipo f estão sendo preenchidos, são 

denominados elementos de transição f e subdivididos em lantanóides  no caso dos 
elementos mais leves, com número atômico  (Z) de 57 a 71 (anteriormente e ainda 
chamados de lantanídeos ) e em actinóides, mais pesados, com número atômico de 89 a 
103 (anteriormente e comumente chamados de actinídeos ). 

Finalmente, os elementos representativos são os membros dos três primeiros períodos 
(do H ao Ar). 



A configuração eletrônica do átomo vai determinar suas propriedades estruturais 
e também a sua reatividade, ao formar compostos com átomos do mesmo elemento 
ou de outros elementos. 
 
Os elementos nos períodos 1 e 2, com estrutura eletrônica s1 e s2, respectivamente, 
tendem a perder esses elétrons mais externos, formando cátions mono- ou divalentes. 
São os metais alcalinos e alcalino-terrosos, como : Na+ ,  K+ ,  Ca2+ , Ba2+ 

 

Os elementos no período 17, denominados halogênios, com estrutura eletrônica s2 p5 
tendem ao contrário a receber um elétron, completando a camada mais externa 
(estrutura de gás nobre), como: F-  ,  Cl-  , Br-   , I- 
 
Assim, a reação entre esses elementos em lados opostos da Tabela Periódica tendem a 

formar compostos iônicos. 
 
      2Na(s)  + Cl2(g)  →  2NaCl   

em solução aquosa: 
  

Na+
(aq)  Cl-(aq) 



Propriedades Periódicas 

Li 

Na 

K 

Rb 

He 

Ne 

Ar 

Kr 

Metais alcalinos Gases Nobres 

Certas propriedades características dos átomos, particularmente seus raios e as 
energias associadas à remoção ou à adição de elétrons, mostram variações 
periódicas regulares com o número atômico. Estas propriedades são de grande 
importância para entender e explicar muitas das propriedades químicas dos 
elementos. 

O conhecimento destas tendências 
permite aos químicos interpretar dados e 
prever comportamentos químicos, assim 
como estimar parâmetros estruturais, 
sem recorrer aos dados tabelados de cada 
elemento químico 



Raio Atômico 

Os raios atômicos aumentam à medida que descemos num grupo (no. 
atômico crescente) e, dentro dos blocos s e p, diminuem da esquerda para 
a direita, ao longo de um período. 
Ânions são maiores e cátions são menores que os átomos que lhes deram 
origem, devido ao balanço de carga e interação eletrostática. 

Na  
Na+ 

O 
O2- 

Têm importância no estudo de compostos iônicos 



E = energia eletrostática entre um par de íons  
Z+ e Z- = número de carga dos íons  
ε = permissividade do meio  
r = distância de separação dos íons 

A Equação representa a energia total para um 
mol de um cristal em função de r, considerando 
as contribuições devidas à atração eletrostática 
(primeiro termo) e à repulsão na superposição 
das nuvens eletrônicas dos íons (segundo 
termo).  

E = energia total em um mol de um cristal  
Z+ e Z- = número de carga dos íons  
e = carga do elétron = 1,6 x 10-19 C  
εo = permissividade do vácuo = 8,85 x 10-12 C2 J-

1 m-1  
r = distância de separação dos íons  
A = constante de Madelung  
N = constante de Avogadro  
B = constante de repulsão  
n = expoente de Born 

Energia de rede cristalina 



Li  
157 

Be 
112 

B 
88 

C 
77 

N 
74 

O 
66 

F 
64 

Na 
191 

Mg 
160 

Al 
143 

Si 
118 

P 
110 

S 
104 

Cl 
99 

K 
235 

Ca 
197 

Ga 
153 

Ge 
122 

As 
121 

Se 
117 

Br 
114 

Rb 
250 

Sr 
215 

In 
167 

Sn 
158 

Sb 
141 

Te 
137 

I 
133 

Cs 
272 

Ba 
225 

Tl 
171 

Pb 
175 

Bi 
182 

V 
135 

Cr 
129 

Mn 
137 

Fe 
126 

Co 
125 

Ni 
125 

Cu 
128 

Zn 
137 

Tabela de raios atômicos,* em pm 

Raio covalente – de um elemento não-metálico é definido como 
a metade da distância internuclear entre átomos vizinhos de um 
mesmo elemento, numa molécula. 
 

Raio metálico – de um elemento metálico é definido como a 
metade da distância experimental determinada entre os centros 
de átomos vizinhos mais próximos, num sólido. 

Questão: 
Como são 
determinados 
experimentalmente os 
raios atômicos? 

dist/2 = rm

dist/2 = rC

* considerou-se número de coordenação 12. 



Raio iônico – está relacionado à distância entre os centros de cátions e 

ânions vizinhos, numa rede cristalina. Para dividir esta distância e determinar 

r+  e r-, há algumas sugestões, como por exemplo: 

r+ r-

MgO Distância, d = r+ + r-  
determinada por difração de raios X 
d = 212 pm   
Raio O2-  =140 pm;  raio Mg2+ = 212-140 = 72 pm 

Óxido de cério 
Cloreto de sódio 



Li+ 

59 (4) 
76 (6) 

Be2+ 

27 (4) 
B3+ 

11 (4) 
N3- 
146 

O2- 

135 (2) 
138 (4) 
140 (6) 
142 (8) 

F- 

128 (2) 
131 (4 
113 (6) 

Na+ 

99 (4) 
102 (6) 
118 (8) 

Mg2+ 

49 (4) 
72 (6) 
89 (8) 

Al3+ 

39 (4) 
53 (6) 

P3- 

212 
S2- 

184 (6) 
Cl- 

181 (6) 

K+ 

138 (6) 
151 (8) 
159 (10) 
161 (12) 

Ca2+ 

100 (6) 
112 (8) 
128 (10) 

134 (12) 

Ga3+ 

62 (6) 
As3- 

222 
Se2- 

198 (6) 
Br- 
196 (6) 

Rb+ Sr2+ 

118 (6) 
125 (8) 
144 (12) 

In3+ 

80 (6) 
92 (8) 

Te2- 
221 (6) 
 

I- 

220 (6) 

Cs+ 

167 (6) 
174 (8) 
188 (12) 

Ba2+ 

100 (6) 
112 (8) 
128 (10) 

134 (12) 

Tl3+ 

89 (6) 
Tl+ 

150 (6) 

Tabela de raios iônicos, pm* 

* número de coordenação entre parênteses 

No. coordenação 

6 

4 

8 

8 



Energia de Ionização 

Corresponde à energia necessária para remover 1 elétron (o mais externo) de um 
dado átomo. É uma medida da facilidade com que este elétron pode ser 
removido. 

As energias de ionização, EI (1ª., 2ª., 3ª., etc...) podem ser expressas em eV, 

ou como entalpias de ionização, em kJ/mol, a 298 K 
           1 eV = 96,485 kJ/mol 
 

EI   Zef
2 /n2     

EI diminui ao longo de um 

grupo e aumenta ao longo de 
um período (à medida que n = 
no. atômico principal aumenta) 

A diferença entre entalpia de 

ionização e EI é de 5/2 RT. 



Eletronegatividade 

A eletronegatividade de um elemento é a capacidade que um átomo deste 
elemento tem de atrair elétrons para si quando faz parte de um composto 
(participa de uma ligação química). 
Elemento altamente eletronegativo:  
forte tendência a atrair ou adquirir elétrons 

H - X 

Este conceito auxilia na justificativa de 
energias de ligação e previsão da 
polaridade de ligações e de moléculas. 

A eletronegatividade em geral 
aumenta ao longo de um período e 
diminui ao longo de um grupo 

X atrai mais o par de elétrons da ligação que H 

Importância: polarização de ligações químicas  



A eletronegatividade foi definida de várias maneiras: 
 

A definição de L. Pauling, P, relaciona-se com energias envolvidas na formação 
da ligações químicas. 
 

Pela definição de R. Mulliken, M, a eletronegatividade seria determinada como a 
metade da energia de ionização mais a afinidade eletrônica (expressas em eV) 

                             M = ½ (EI + EAE)   
       ou  M = ½ (EI + EAE) /540       para EI e AE expressas em kJ/mol. 

                       P = 1,35 (M)1/2  - 1,37 

Uma terceira definição, de A.L. Allred e E. Rochow, AR, baseia-se na idéia de que 
a eletronegatividade é determinada pelo campo elétrico na superfície do átomo. 

AR = 0,744 + (3590 Zef / r2) 

Raio covalente, pm 

Eletronegatividade  



Pela definição de L. Pauling, P 

|P (A) - P (B)| =  (D)1/2   

A2     +   B2   2 AB 

D = D(A-B) - --------------------- 
D(A-A)  + D(B-B) 

2 

Valores de D em eV: 

1 eV = 96,485 kJ/mol 

Usando valores de D em kJ/mol: 
 

|P (A) - P (B)| =  0,102 (D)1/2   
 
 

D = entalpia de dissociação da ligação 

elemento P 
F 3,98 

Cl 3,16 

Br 2,96 

I 2,66 

O 3,44 

S 2,58 

N 3,04 

P 2,19 

H 2,20 



H He 

P 2,20 5,5 

M 3,06 

AR 2,20 

Li Be B C N O F Ne 

P 0,98 1,57 2,04 2,55 3,04 3,44 3,98 

M 1,28 1,99 1,83 2,67 3,08 3,22 4,43 4,60 

AR 0,97 1,47 2,01 2,50 3,07 3,50 4,10 5,10 

Na Mg Al Si P S Cl Ar 

P 0,93 1,31 1,61 1,90 2,19 2,58 3,16 

M 1,21 1,63 1,37 2,03 2,39 2,65 3,54 3,36 

AR 1,01 1,23 1,47 1,74 2,06 2,44 2,83 3,30 

K Ca Ga Ge As Se Br Kr 

P 0,82 1,00 1,81 2,01 2,18 2,55 2,96 3,0 

M 1,03 1,30 1,34 1,95 2,26 2,51 3,24 2,98 

AR 0,91 1,04 1,82 2,02 2,20 2,48 2,74 3,10 

Tabela de eletronegatividades 

As eletronegatividades 
dos elementos 
diminuem ao longo de 
um grupo e aumentam 
ao longo de um período 

Mesmo com diminuição 
do raio atômico, a 
eletronegatividade 
aumenta no mesmo 
período (em que a 
mesma camada está 
sendo completada). 
No caso do grupo, a 
eletronegatividade 
diminui (camadas mais 
externas estão sendo 
preenchidas) 



Afinidade Eletrônica 

A entalpia de ganho de 1 elétron 
pode ser um processo 
exotérmico ou endotérmico. 

H = - EAE - 5/2 (RT) Essa diferença 5/2 (RT) é frequentemente ignorada. 

A afinidade eletrônica de um elemento é determinada em grande parte pela 
energia do orbital não-preenchido de menor energia (LUMO) do átomo no seu 
estado fundamental. 

HOMO

LUMO
Orbitais de fronteira – são os orbitais mais 

afetados ao se formar uma ligação química 
HOMO = higher occupied molecular orbital 
LUMO = lower unoccupied molecular orbital 



H He 

72 -48 

Li Be B C N O F Ne 

60  0 27 122 -8 141 328 -116 

Na Mg Al Si P S Cl Ar 

5,3  0 43 134 72 200 349 -96 

K Ca Ga Ge As Se Br Kr 

48 2 29 116 78 195 325 -96 

Rb Sr In Sn Sb Te I Xe 

47 5 29 116 103 190 265 -77 

Tabela de  afinidades eletrônicas – Ea/kJ/mol 

Ea  = E (A,g) – E(A
-,g) 

A(g) + e-(g) → A-(g) A afinidade eletrônica, Ea, é a diferença de 
energia entre os átomos gasosos e os 
correspondentes  íons gasosos, à temperatura 
de O K. 
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REATIVIDADE QUÍMICA 

http://www.google.com.br/imgres?start=88&biw=1562&bih=973&tbm=isch&tbnid=p9XspL3qiZV-DM:&imgrefurl=http://www.mundoeducacao.com/quimica/condicoes-para-ocorrencia-reacoes-quimicas.htm&docid=8h7BJtgujINmlM&imgurl=http://mundoeducacao.com/upload/conteudo_legenda/acb99efa2982789bf44b7691f7fd98ce.jpg&w=422&h=282&ei=2_UNU6qJA4jL0AHD94C4Bg&zoom=1&ved=0CCoQhBwwCzhk&iact=rc&dur=896&page=4&ndsp=30
http://www.google.com.br/imgres?start=118&biw=1562&bih=973&tbm=isch&tbnid=L4pK5BgHdl8KNM:&imgrefurl=http://chc.cienciahoje.uol.com.br/bale-de-luzes/&docid=W-wc--cz13p2XM&imgurl=http://chc.cienciahoje.uol.com.br/wp-content/uploads/2011/11/bal%C3%A9-de-luzes-21.jpg&w=600&h=424&ei=2_UNU6qJA4jL0AHD94C4Bg&zoom=1&ved=0CJMBEIQcMC44ZA&iact=rc&dur=1366&page=5&ndsp=32
http://www.ceticismoaberto.com/wp-content/uploads/news/?p=1510
http://www.google.com.br/imgres?biw=1562&bih=973&tbm=isch&tbnid=u9VM-LWb-bq6DM:&imgrefurl=http://www.manutencaoesuprimentos.com.br/conteudo/4766-produtos-removedores-de-ferrugem/&docid=byJrKFsgsEnuYM&imgurl=http://www.manutencaoesuprimentos.com.br/imagens/produtos-removedores-de-ferrugem_.jpg&w=267&h=228&ei=2fcNU82EGOHQ0wHIp4Ag&zoom=1&ved=0CL0CEIQcMEU&iact=rc&dur=1550&page=3&start=57&ndsp=31
http://www.google.com.br/imgres?start=266&sa=X&biw=1562&bih=973&tbm=isch&tbnid=MfRx7CgLcX4YbM:&imgrefurl=http://www.manutencaoesuprimentos.com.br/conteudo/4433-emissoes-de-enxofre-no-meio-ambiente/&docid=ovzysVrcKUsi2M&imgurl=http://www.manutencaoesuprimentos.com.br/imagens/emissoes-de-enxofre-no-meio-ambiente.jpg&w=344&h=317&ei=YfkNU6i9KsPK0wG7uoH4Aw&zoom=1&ved=0CNIBEIQcMEM4yAE&iact=rc&dur=1670&page=9&ndsp=31
http://www.google.com.br/url?sa=i&rct=j&q=&esrc=s&source=images&cd=&cad=rja&docid=2guFN1V9W1hQGM&tbnid=5gISSGzpYaX4BM:&ved=0CAUQjRw&url=http://serieaharpasagrada.blogspot.com/2013/03/vulcao-voos-gas-ao-longo-de-vulcoes-da.html&ei=7_kNU9idOqLH0wGkg4CwCg&bvm=bv.61965928,d.dmQ&psig=AFQjCNHU_dzBu9aIojZozEuUvkcb9ZdRfw&ust=1393511090822523
http://www.google.com.br/imgres?start=99&biw=1562&bih=973&tbm=isch&tbnid=MhDTdfKCM9ohPM:&imgrefurl=http://www.narcel.com.br/blog/coccao/&docid=s-QD1ckyMsxKzM&imgurl=http://www.narcel.com.br/media/wysiwyg/25022013102459carne_vermelha-_mod.jpg&w=336&h=280&ei=8PoNU9XHDsfq0AG394HIBA&zoom=1&ved=0CEUQhBwwFDhk&iact=rc&dur=901&page=4&ndsp=31


Detecção de intermediários de reação 

Luminescência 

Fe3+ 

Sangue (Hb) 

Detecção de vestígios de sangue 
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Aspectos Qualitativos 
  - Tipos de reação 
  - Espécies em solução 

Aspectos Quantitativos 
 - Quantidades de reagentes e produtos 
 - Reagente limitante 
 - Rendimento de reação 

Transformações Químicas 

29 



  Transformações Químicas 
 
-podem ocorrer nos três estados da matéria.  
-Mas, em geral, são mais estudadas em solução aquosa, já que 2/3 de nosso 
planeta é formado por rios, lagos e oceanos, e o organismo humano é 
constituído de ~ 70% de água. 

Exemplos no estado sólido:    
 
 NH4NO3(s)     N2O(g)  +  2 H2O(g) 
 
(NH4)2Cr2O7(s)     N2(g)  +  4 H2O(g)  +  Cr2O3(s) 
 
Exemplos em solução: 
 
Cl2(g)  + 2I-(aq)   I2(aq)  + 2Cl-(aq)  
 
 Ca(s) +2H+(aq)   Ca2+(aq) + H2(g) 
 

Ao escrever a equação 
química correspondente a 
uma reação química, 
procura-se dar o máximo de 
informação possível: estado 
físico das substâncias, 
estequiometria da reação, se 
é um equilíbrio, etc. 

30 



Verificação da ocorrência de reação química 

Para constatar a ocorrência 
de uma reação, procuram-se 
evidências experimentais da 
transformação havida: 
 
• liberação de produtos 

gasosos,  
• formação de produtos 

coloridos ou 
desaparecimento de cor 
característica dos 
reagentes,  

• formação de precipitado 
(produto pouco solúvel), 
ou dissolução de 
precipitado,  

• Liberação ou consumo 
significativo de energia, 

• Emissão de luz, 
• etc. 
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Magnésio é colocado na cavidade de um bloco de gelo seco 
e, posteriormente aquecido 

Produtos 
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Monitoramento de Reações Químicas 

Acompanhamento do consumo de 
reagentes ou formação de produtos 
 
Detecção de intermediários 

Variações nas propriedades físicas; 
Variações de temperatura; 
Emissão de luz; 
Captação de intermediários reativos 

Verificação da ocorrência de uma reação química: 

33 

Reação ocorrendo: 

2 NO2(g)  →  N2O4(g) 



HCO3
-  (aq)                   H+(aq) + CO3

2-(aq) Equilíbrio, K = K2(ác. carbônico) 

CO2(aq)  +  H2O(l)               H+(aq) + HCO3
-(aq) 

 

Equilíbrio, K = K1(ác. carbônico) 

Decomposição térmica 

Decomposição da substância, com aquecimento controlado, verificando-se a 
perda de massa e analisando-se o(s) produto(s) formado(s). 

Reações no estado sólido:    
 
 NH4NO3(s)         N2O(g)  +  2 H2O(g) 
 
CaCO3(s)   CO2(g)  +   CaO(s) 

Reações em solução:    



Reações em solução: 
 

Cl2(g)  + 2I-(aq)        I2(aq)  + 2Cl-(aq)  

Dissolvido em solução 
de amido = azul 

Dissolvido em 
clorofórmio = violeta 

Sólido violeta 

Gás esverdeado 

http://www.alumicopper.com.br/novo/site/ 
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Monitoramento de Reações 

Uso de propriedades físicas e químicas 
Métodos espectroscópicos (UV/Vis, IR, RMN, EPR, CD, etc.) 
Métodos cromatográficos (LC, GC, HPLC) 
Espectrometria de massa (ESI-MS), etc. 

Análise de metais e ligas na siderurgia 
 
Fluorescência de Raio –X (XRF) 
Análise qualitativa e quantitativa de 
Amostras sólidas:  
Al, Mg, Si, P, Sb, Sn, Pd, Ag, Ru, Mo, Zr, Se, Bi, Pb, Ta, Hf, Re, W, 
Zn, Cu, Ni, Co, Fe, Mn, Cr, V e Ti  
Ligas: aços inox, ligas de cobre, ligas de níquel, bronzes , etc. 

Na indústria: 



Dissolução de compostos iônicos 
em água 
 
 
 
 
Formação de íons hidratados 
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eletrólito 



 
• Equação iônica: utilizada para realçar a reação entre íons. 

 
• Equação global: todas as espécies listadas: 

                 HCl(aq) + NaOH(aq) ⇄ H2O(l) + NaCl(aq) 
 
• Equação iônica completa: lista todos os íons: 

       H+(aq) + Cl-(aq) + Na+(aq) + OH-(aq) ⇄ H2O(l) + Na+(aq) + Cl-(aq) 
 
• Equação iônica simplificada: lista somente íons que sofrem reação: 

                     H+(aq) + OH-(aq) ⇄ H2O(l) 
 

Reações em solução 

Em geral, utilizam-se equações iônicas. 

Protagonistas vs. coadjuvantes 
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Reações de precipitação: formação de composto 
pouco solúvel 

• Quando duas soluções são misturadas e um sólido é formado, o sólido é 
chamado de um precipitado. 

Pb2+(aq)  + 2 I-(aq)   ⇄   PbI2(s) 

 
            Ba2+(aq)  + SO4

2-(aq)    ⇄   BaSO4(s) 

 
 

Para haver precipitação, a solubilidade do composto 
na solução tem que ser atingida. 

 Ag+(aq)  + Cl-(aq)   ⇄  AgCl(s) 
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Stalactites e Stalagmites 

Formações em cavernas de rochas carbonatadas 
Dissolução e re-precipitação 
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Reações de precipitação 

Permitem, por exemplo, recuperar metais de águas e efluentes industriais, possibilitando 
seu descarte dentro das normas ambientais. 

41 
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Curvas de Solubilidade 



                       Ácidos, Bases e Sais 

 
• Dissociação = os íons componentes do sólido se separam em solução. 

 
• Ionização = uma substância neutra forma íons em solução. 

 
• Ácido = substâncias que se ionizam para formar H+ em solução (por exemplo, HCl, 

HNO3, CH3CO2H, limão, lima, vitamina C). 

 
• Ácidos com um próton ácido são chamados monopróticos (por exemplo, HCl). 

• Ácidos com dois prótons ácidos são chamados dipróticos (por exemplo, H2SO4). 
• Ácidos com muitos prótons ácidos são chamados polipróticos (por exemplo, H3PO4). 

Reações de Neutralização 
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Reações  ácido-base 

Ácidos de Bronsted  -  substâncias que liberam íons H+ em solução (por 
exemplo, HCl, HNO3, CH3CO2H, limão, lima, vitamina C). 

 
                       HCl(g)  + H2O(l)         H+(aq)  + Cl-(aq) 

CH3CO2H (aq)    ⇄       H+(aq)  + CH3COO -(aq)  
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Ácidos são classificados como fortes ou fracos, dependendo da % de sua dissociação 

em íons, isto é, da concentração livre de  [H+(aq)]  presente na solução. 



Bases de Bronsted  -  substâncias que liberam íons OH- em solução (por exemplo, 
NaOH, NH3, Ca(OH)2  , leite de magnésia). 

 
               NaOH(s)  + H2O(l)   Na+(aq)  + OH-(aq) 

Reações  ácido-base 

NH3(g)  + H2O(l)   ⇄   NH4
+(aq)  + OH- (aq)  

45 

Há uma competição entre a amônia 
(NH3) e o íon (OH-) pelo proton. 



Reações de Síntese 

C(s)  + O2(g)     CO2(g)   
 
N2(g)   3 H2(g)  ⇄  2 NH3(g)  

Algumas reações ocorrem à temperatura e pressão ambientes, enquanto 
outras exigem condições mais drásticas : 
 
• altas T e P  
• presença de catalisadores 

a partir dos elementos: 

Condições experimentais 
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    Reações de Decomposição 

BaCO3(s)     BaO(s)  + CO2(g)   

A partir da quantidade de gás liberado, pode-se determinar a pureza do 
material de partida. 

BaCO3(s)  +  2H+(aq)     Ba2+ (aq)  +   H2O(l)   +  CO2 (g)  
 
BaO(s) +   H2O(l)   Ba2+ (aq)  + 2OH-(aq)  

Em solução: 

Rendimento da reação 

no estado sólido, em geral demandam energia térmica: 

Ag2CO3                        2Ag + CO2 + ½ O2 

HgO             Hg + ½ O2 
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    Oxidação e redução 

 
• Quando um metal sofre corrosão, ele perde elétrons e forma cátions: 

               Ca(s)   +  2H+(aq)      Ca2+(aq)  +  H2(g) 

• Oxidado: o átomo, a molécula ou o íon torna-se mais carregado positivamente.   

– A oxidação corresponde  à perda de elétrons. 

• Reduzido: o átomo, a molécula ou o íon torna-se menos carregado positivamente. 

– A Redução envolve o ganho de elétrons. 

Reações  Redox ou de óxido-redução 
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barra de Zn mergulhada em 
solução de sulfato de cobre(II) 



Reduzindo vanádio(V) em etapas até vanádio(II) 

Diferentes estados de oxidação do vanádio 

metavanadato de amônio, NH4VO3 

VO2
+ - cátion dioxovanádio(V),  [VO2(H2O)4]+. 

produto comercial 



Oxidação e redução 

Reações  Redox 
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   Oxidação de metais por ácidos e sais 

 
• Os metais são oxidados por ácidos para formarem sais: 

                    Mg(s) +2HCl(aq)  MgCl2(aq) + H2(g) 

 

• Durante a reação, 2H+(aq) é reduzido para H2(g). 

 

• Os metais também podem ser oxidados por outros metais: 

                        Fe(s) + Ni2+(aq)  Fe2+(aq)  +  Ni(s) 

 

 

• Neste caso, o Fe é oxidado para Fe2+ e o Ni2+ é reduzido para Ni. 

 

Reações  Redox 
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Reações  de complexação 

Pode ser considerada uma reação do tipo ácido-base : 

ÁCIDO      +      BASE            ESPÉCIE COMPLEXA 

Receptor de  

par de elétrons 

Doador de  

par de elétrons 

Composto formado por 

ligações covalentes  

coordenadas 

BF3, Fe3+, Ni2+ NH3, O2, Cl-, CO3
2- 

Ni2+  +  6 NH3     

•• 

Ácido 

de 

Lewis 

Base 

de 

Lewis 
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EQUILÍBRIOS DE COMPLEXAÇÃO 

Um cátion metálico (íon central), com orbitais de valência 
desocupados, pode alojar pares eletrônicos de moléculas 
neutras ou íons negativos (ligantes ou agentes complexantes) 
formando complexos ou compostos de coordenação. 

•Em solução aquosa os íons metálicos formam aquo-complexos 

Adição de ligantes: Cl-, NH3 

Novos complexos formados pela substituição de moléculas de água na esfera de 
coordenação do íon metálico 

Cu2+(aq) + 4 NH3(aq)                 [Cu(NH3)4]2+(aq) BaSO4(s)             Ba2+(aq) + SO4
2-(aq)
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A combinação de íons metálicos (ácidos de Lewis) com 

bases de Lewis como H2O ou NH3    leva à formação 

de  íons complexos 

   

 

Ácidos e Bases de Lewis 
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NH3(aq)  + H2O(aq)  ⇄  NH4
+

(aq)  +  OH-
(aq) 

 
Cu2+

(aq)   + OH-
(aq)  ⇄  [Cu(OH)2](s) 

 
Cu2+

(aq)   + SO4
2-

(aq) + 4 NH3(aq)  ⇄   [Cu(NH3)4]2+
(aq)  + SO4

2-
(aq) 

[Cu(OH)2](s) 

[Cu(NH3)4]2+
(aq)  

[Cu(H2O)4]2+
(aq) 

Equilíbrios Simultâneos 



Na Química moderna, estes complexos ou compostos de coordenação , 
especialmente aqueles envolvendo metais de transição, ocupam papel de 
destaque em inúmeros campos: 
 

• Catálise 
 
• Bioinorgânica ou Química Inorgânica Biológica 
 
• Materiais / Biomateriais 
 
• Farmacologia 
 
• Nanotecnologia 
• etc. 
 
 

 Estrutura vs. Reatividade 
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Trabalho no LABORATÓRIO 

Equipe 
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Vidrarias e Materiais 
Reagentes 

Caderno de Laboratório 
Relatórios 

No Laboratório: 

Planejamento 

Execução 

Instrumentos 

Vitor Zamarion 
Paola Corio 
+ monitores 
+ técnicos 
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Segurança em laboratório 

Trabalho consciente (planejamento prévio) 
 
Cuidados básicos 
 
Regras a serem obedecidas 
 
Uso de dispositivos de proteção individual 
(óculos, avental, luvas) 
 
Capela 
 
Aquecimento e resfriamento 
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Ler o arquivo: 
Manual de Segurança – IQUSP 
e assinar declaração, antes de entrar no laboratório 

http://www.google.com.br/url?sa=i&rct=j&q=&esrc=s&source=images&cd=&cad=rja&docid=dB0VezOYkH7DgM&tbnid=SF6zHx7HNmzS6M:&ved=&url=http://www.hmchuveiroslavaolhos.com.br/produtos.html&ei=KOcNU__kA8_FsATM64HgCA&bvm=bv.61965928,d.dmQ&psig=AFQjCNHeeDCMBcIrpAqUNdgrbPfnKfyBzQ&ust=1393506435133423
http://www.utfpr.edu.br/reuni/fotosDV-D1/2010.11/Lava olhos instalado.JPG/image_view_fullscreen
http://www.google.com.br/url?sa=i&rct=j&q=&esrc=s&source=images&cd=&cad=rja&docid=ezxmmB_mXcxejM&tbnid=BlPPnfe7Wh5laM:&ved=0CAUQjRw&url=http://www.protecao.com.br/noticiasdetalhe/JyjjAQjb/pagina=8&ei=uOcNU-nABcPisASCuILQDA&bvm=bv.61965928,d.dmQ&psig=AFQjCNHeeDCMBcIrpAqUNdgrbPfnKfyBzQ&ust=1393506435133423


1. Shriver & Atkins – Química Inorgânica, Bookman, 2008, 4a. Ed. , cap. 1- Estrutura 
Atômica, p. 25 e cap. 2- Estrutura molecular e Ligação, p. 57. 
 

2. D.W. Oxtoby, N.H. Nachtrieb, W.A. Freeman – Chemistry, a science of change, 
Saunders, 1994, 2a. ed. 
 

3. P. Atkins e L. Jones - Chemistry: Molecules, Matter, and Changes, W.H. Freeman, 
New York, 1997. 
 

4. J.C. Kotz e P. Treichel Jr. - Chemistry and Chemical Reactivity, Saunders College 
Publ., Fort Woeth, 1999, 4a. ed. 
 

5.  T.L. Brown, H.E. LeMay Jr., B.E. Bursten e J.R. Burdge, Química – uma ciência 
central, Pearson-Prentice Hall, São Paulo, 2005, 9a. ed.  
 

6. C.E. Housecroft e A.G. Sharpe – Inorganic Chemistry, Prentice Hall, 2001, 1a. Ed. 
 

Bibliografia: 

60 


