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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 
• 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 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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_....--..-.· 
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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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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 

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 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 

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 e (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: 

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 
N 
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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. 
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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 

Número 
atômico l 

Símbolo H 

3 , 4 

Be 

Gás inerte Metal 
reativo 
e macio 

9 11 12 -- 17 18 19 20 --

F Ne Na 

Gás inerte Metal 
reativo 
e macio 

-- O Ar K Ca 

Gás inerte Metal 
reativo 
e macio 

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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1A 
1 
1 
H [I] 
3 
Li 
11 
Na 
19 
K 
37 
Rb 
55 
Cs 
87 
Fr 

2A 
2 
4 

Be 
12 38 
Mg 3 
20 21 
Ca Se 
38 39 
Sr y 

56 71 
Ba Lu 
88 103 
Ra Lr 

Metais 

Metalóides 

Não-metais 

ATIVIDADE 
Tabela periód ica 

48 58 
4 5 

22 23 
Ti V 
40 41 
Zr Nb 
72 73 
Hf Ta 
104 105 
Rf Db 

57 58 
La Ce 
89 90 
Ac Th 

68 7B 8B 18 28 . 
6 7 /s 9 10 11 12 
24 25 26 27 28 29 30 
Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn 
42 43 44 45 46 47 48 
Mo Te Ru Rh Pd Ag Cd 
74 75 76 77 78 79 80 
w Re Os Ir PI Au Hg 

106 107 108 109 110 111 112 
Sg Bh Hs Mt 

59 60 61 62 63 64 65 
P r Nd Pm Sm Eu Gd Tb 
91 92 93 94 95 96 97 
Pa u Np Pu Am Cm Bk 

3A 4A SA 
13 14 15 
5 6 7 
B c N 
13 14 15 
AI Si p 

31 32 33 
Ga Ge As 
49 50 51 
ln Sn Sb 
81 82 83 
TI Pb Bi 

114 

66 67 68 
Dy Ho Er 
98 99 100 
Cf Es Fm 

6A 
16 
8 
o 
16 
s 
34 
Se 
52 
Te 
84 
Po 
116 

69 
Tm 
101 
Md 

7A 
17 
9 
F 
17 
Cl 
35 
Br 
53 
l 

85 
At 

70 
Yb 
102 
No 

8A 
18 
2 

He 
10 
Ne 
18 
A.r 
36 
Kr 
54 
Xe 

86 
Rn 

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 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) 

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 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. 
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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, 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 
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2A 
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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, 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. 
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3A 4A SA 6A 7A 
B e N o F Ne 
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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: (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, 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. 



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? 
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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 

10,00ºk 24,98584 
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 

(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, 

0 1, C3H., C4H0• 

Cada um dos seguintes elementos é capaz de formar um 
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) 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) 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) (f) LaP; (g) (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) 
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) (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) (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) (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 

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 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 



2.84 

2.85 

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) (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) (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) 
(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, (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, / H e e 
1 11 

/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. 
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