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A química é o estudo da matéria e das mudanças que ela sofre

Até agora, foram identificados, sem sombra de dúvida, 118 elementos. A maior parte deles ocorre 
naturalmente na Terra. Os outros foram criados pelos cientistas por meio de processos nucleares

Número atômico = ao número de prótons no núcleo.
Em um átomo neutro = número de elétrons 

2

4

Massa atômica = ao número de prótons + 
número de prótons no núcleo.

"A massa atômica é a massa de um 
átomo medida em unidade de massa 
atômica, sendo simbolizada por “u”. 1 
u equivale a um doze avos (1/12) da 
massa de um átomo de carbono-12 
(isótopo natural do carbono mais 
abundante, que possui seis prótons e 
seis nêutrons, ou seja, um total de 
número de massa igual a 12). 







Determinação da massa atômica por espectrometria de massas, pode indicar a massa de um isótopo com uma 
exatidão de seis casas decimais. As espécies na fase gasosa são ionizadas. O tipo e a quantidade de espécies é 
determinada pela razão massa-carga e  abundância na fase gasosa
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➢Tudo que ocupa espaço e 
tem massa

Matéria



As características de estado físico são diferentes para cada substância e 

dependem da temperatura e pressão na qual ela se encontra. Usualmente 

descreve-se a substância pelo estado físico em que se encontra a 25 C e 1 atm.

Estados da matéria

Plasma (4o estado): 
partículas ionizadas,
abundante no universo, estrelas

https://www.livescience.com/54652-plasma.html


Matéria

Substâncias 
puras

Elementos Compostos

➢Dois ou mais elementos
➢Podem ser decompostos
➢Não podem ser separados 

por meios físicos
➢Ex.: H2O (molecular), 
                NaCl (iônico)

➢ Substâncias puras mais 
simples

➢Não podem ser 
decompostos

➢Ex.: Carbono, Fe 



Problema:
Os elementos magnésio (Mg) sólido e bromo (Br) gasoso combinam-se diretamente para 
formar o composto brometo de magnésio MgBr2.
Quando 6,0 g de Mg são adicionados a 35,0 g de Br2 e reagem, após a reação restam 0,70 
g de Mg, que não reagiu. Qual a composição percentual do brometo de magnésio, em 
massa? 

Composição de compostos

Grupo 2A
(Alcalinos terrosos)

Grupo 7A
(halogênios)

Número atômico = 
12 (prótons)

Massa atômica =
24,31 g/mol

(prótons +nêutrons)

Número atômico = 
35 (prótons)

Massa atômica =
79,90 g/mol

(prótons +nêutrons)



Resolução: 1 Mg(s) + 1 Br2 (g)             1 MgBr2 (s)

(6,00 – 0,68) g

Quando 6,00 g de Mg são adicionados a 35,00 g de Br2 e reagem, após a reação restam 0,68 g de Mg, que não reagiu. Qual a 
composição percentual do brometo de magnésio, em massa? 

Mg = 24,31 g/mol
Br = 79,90 g/mol

𝑛 =
5,32 𝑔

24,31 𝑔/𝑚𝑜𝑙
= 0,219 molMg

𝑛 =
35,00 𝑔

159,80𝑔/𝑚𝑜𝑙
= 0,219 molBr2

0,219 =
𝑥 𝑔

184,11 𝑔/𝑚𝑜𝑙
𝑥 = 40,32 𝑔MgBr2

Resposta: A composição percentual de MgBr2 =
40,32 𝑔

41,00 𝑔
 = 98,34 %

A reação teve bom rendimento?
Qual é o reagente limitante nessa reação?
Qual é o reagente em excesso?
Qual critério para escolher qual reagente será o limitante?



Composição Percentual

• A composição percentual de um composto indica a massa percentual de cada elemento.

• A composição percentual da H2O é 11% de hidrogênio e 89% oxigênio.



Problema:

Como descobrir a formula estrutural da pirita (ouro dos tolos) se sabemos que em 100 g 
de pirita há 46,55 g de Fe e 53,45 g de S?

Resolução:

1º. Calcular o número de moles de Fe e S

Fe = 55,845 g/mol
S = 32,066 g/mol

𝑛 =
46,55 𝑔

55,845 𝑔/𝑚𝑜𝑙
= 0,833 molsFe

𝑛 =
53,45 𝑔

32,066 𝑔/𝑚𝑜𝑙
= 1,666 molsS

Relação: 1 Fe para 2 S

FeS2



Calculando a Composição Percentual

1. Supor 1 mol do composto.

2. 1 mol de H2O contém 2 moles de hidrogênio e 1 mol of oxigênio: 

2(1,01 g H) + 1(16,00 g O) = massa molar H2O

2,02 g H + 16,00 g O = 18,02 g H2O

- Determinar a composição percentual da água comparando as massas de 
hidrogênio e oxigênio em água para a massa molar da água.



2,02 g H
18,02 g H2O

x 100%  = 11,2% H

16,00 g O
18,02 g H2O

x 100%  = 88,79% O

Massa percentual de um elemento:



Composição elementar de um composto

Ex.: Qual é a composição elementar do ácido butanóico?
C4H8O2

1 mol de C4H8O2 tem 4 moles de átomos de C, 8 moles de átomos de H e 2 moles de átomos de O 

4 x 12,0 g  = 48,0 g          8 x 1,01 g = 8,08 g               2 x 16,0 g = 32,0 g  

1 mol de C4H8O2 = 88,1 g

% C = 48,0/88,1 x 100% = 54,5 % 
% H = 8,08/88,1 x 100% = 9,17 %
% O = 32,0/88,1 x 100% = 36,3 %

Utilidade: Verificação da pureza de compostos!



Como medir experimentalmente?
Espectrometria de Emissão Óptica por Plasma Acoplado Indutivamente (ICP-OES)

O ICP-OES é uma técnica de detecção multielementar que utiliza uma fonte de plasma 
extremamente quente para excitar os átomos ao ponto de emitirem fótons de luz de 
comprimento de onda característicos e específicos de um determinado elemento.

O número de fótons produzidos está diretamente relacionado à concentração desse 
elemento na amostra.



Solutos eletrólitos forte ou fracos
Solutos não-eletrólitos

➢ soluto (menor quantidade) e solvente (maior quantidade)
➢Gasosa (ar) , líquida (soro fisiológico) ou sólida (liga metálica)

Soluções aquosas: 

Soluções: 

Dissociação totalDissociação parcialNão dissocia

Não-eletrólito Eletrólito fraco Eletrólito forte



O preparo de uma solução pode liberar calor ou provocar uma mudança de 

cor, mas não promove transformações fundamentais nas propriedades e 

estruturas (níveis atômicos e moleculares).

Qual a diferença entre solução e dispersão?



Reações Químicas em Solução

Molaridade (M ou mol/L) = 
Volume de solução (L) 

Quant. soluto (moles soluto)

Se 0,444 moles de ureia forem dissolvidos em 1,00 L de água a concentração da solução é:

cureia =  
1,00 L

0,444 moles ureia = 0,444 mol/L  CO(NH2)2

Unidade de concentração molar



Qual massa de K2CrO4 é necessária pesar para preparar 0,250 L (250 mL) de uma solução
aquosa de concentração molar c = 0,250 mol/L?

Molaridade (M ou mol/L) = c = 
𝑛

𝑉
=

𝑚

𝑀𝑀
×

1

𝑉

𝑚 = 𝑐 × 𝑀𝑀 × 𝑉

𝑚 = 0,250
𝑚𝑜𝑙

𝐿
× 194,02

𝑔

𝑚𝑜𝑙
× 0,250𝐿 = 12,1262 𝑔

Dica: Sempre façam a análise dimensional



Diluição de Soluções



Preparo de solução por diluição

Como preparar 250 mL de uma solução aquosa de K2CrO4 0,010 mol/L a partir da solução
de K2CrO4 0,250 mol/L preparada anteriormente? 

250 mL 250 mL

K2CrO4

0,250 mol/L 

vazio

1) Qual o volume da solução de K2CrO4 0,250 mol/L deve
ser adicionado ao balão vazio? 

2) Qual o volume de água deve ser adicionado para 
completar os 250 mL?

𝑐𝑖 × 𝑉𝑖 = 𝑐𝑓 × 𝑉𝑓

0,250
𝑚𝑜𝑙

𝐿
× 𝑉𝑖 = 0,010

𝑚𝑜𝑙

𝐿
× 0,250𝐿

𝑉𝑖 = 0,010 𝐿10 mL de K2CrO4 0,250 mol/L
+ 240 mL de água 



Outras unidades de concentração

Molalidade (m) = 
massa de solvente (kg) 

Quant. soluto (moles soluto) Unidade de concentração molal

% m/m = 
massa de solução 
Massa de soluto x 100%

% v/v = 
volume de solução 
volume de soluto x 100%



% Sacarose

m/m
g/L ηrel ρ (g/cm³)

0 0 1.00 0.998

5 50.9 1.144 1.018

10 103.8 1.333 1.038

15 158.90 1.589 1.059

20 216.20 1.941 1.081

25 275.90 2.442 1.104

30 338.10 3.181 1.127

35 402.90 4.314 1.151

40 470.60 6.150 1.176

45 541.10 9.360 1.203

50 614.80 15.400 1.230

55 691.60 28.02 1.258

60 771.90 58.37 1.286

65 855.60 146.90 1.316

70 943.00 480.60 1.347

75 1034.00 2323.00 1.379

Tabela - Concentração de solução aquosa de sacarose, viscosidade relativa (ηrel), densidade (ρ) a 20 oC



NaCl(s)      Na+ (aq) + Cl-(aq) dissociação total

HCl H+ (aq) + Cl-(aq)   dissociação total

HF H+ (aq) + F-(aq)   dissociação parcial

NaOH Na+ (aq) + OH-(aq)   dissociação total

Soluções aquosas



Equações Iônicas com formação de precipitado

AgNO3(aq) +   NaCl(aq)    →    AgCl(s) + NaNO3(aq)

Ag+(aq) + NO3
- (aq) +  Na+(aq) + Cl-(aq)    →    AgCl(s) + Na+(aq) + NO3

- (aq)

Ag+ (aq) + Cl-(aq)    → AgCl(s)

NO3
- (aq) , Na+(aq)  → íons espectadores

Solúveis insolúvel



Oxidação e Redução

Mg →    Mg+2 + 2e- oxidação   

1

2
Mg(s) +            O2(g) → MgO(s)               equação redox

(1/2)O2 + 2e- → O -2 redução

Semi-reações:



Oxidação e Redução
• Oxidação

– Estado oxidação de algum elemento aumenta durante a reação

– Elemento perde elétrons

• Redução

– Estado de oxidação de algum elemento diminui durante a reação

– Elemento ganha elétrons.



Estados de Oxidação

- O estado de oxidação dos átomos em um elemento puro é zero
- Em um composto sem carga, a soma de todos os estados de oxidação é zero
- Para íon simples, contendo apenas um elemento (Na+, Cl-), o estado de oxidação é 

igual à carga do íon
- Para íons contendo mais do que um elemento, a soma de todos os estados de 

oxidação é igual a carga do íon



Estados de Oxidação

- Em compostos ou íons, alguns elementos apresentam estados de oxidação que 
raramente se alteram:

- F: -1 sempre
- O: -2 (exceto em O2

2-, O2
-, O2F2 e alguns óxidos metálicos como os encontrados em 

supercondutores)
- H: +1 (exceto quando combinado com metais, H-)
- Cl: -1 (exceto quando combinado com O e F)
- Metais do grupo 1: +1
- Metais do grupo 2: +2
- O sinal é escrito sempre antes do número de oxidação, para evitar confusão com a 

carga



Balanceamento de Reações Redox
• Poucas podem ser balanceadas por inspeção.

• Procedimento sistemático.

• Método da semi-reação.

Balanceamento de uma equação redox em Solução Ácida

A reação abaixo é empregada para determinar a concentração de íons sulfito presente
em água utilizada na indústria de papel.  Escreva a equação balanceada..

SO3
2-(aq) + MnO4

-(aq)  →   SO4
2-(aq) +   Mn2+(aq)

incolor







Multiplique as semi-reações para balancear todos os e-:

5 H2O(l) + 5 SO3
2-(aq) →  5 SO4

2-(aq) + 10 e- + 10 H+(aq)

16 H+(aq) + 10 e- + 2 MnO4
-(aq)  →  2 Mn2+(aq) + 8 H2O(l)

Some as semi-reações e simplifique:

5 SO3
2-(aq) + 2 MnO4

-(aq) + 6H+(aq) →  5 SO4
2-(aq) + 2 Mn2+(aq) + 3 H2O(l)

Verifique o balanceamento!



Balanceamento em Solução Ácida

• Escreva as semi-reações

– Balanceie todos os átomos,  exceto H e O.

– Balanceie oxigênio empregando H2O.

– Balanceie hidrogênio usando H+.

– Balanceie as cargas usando e-.

• Iguale o número de eléctron.

• Some as semi-reações.

• Verifique o balanceamento.



Balanceamento em Solução Básica

• OH- aperecerá no lugar de H+.

• Proceda como se fosse solução ácida.

– Adicione OH- a cada lado para neutralizar H+.

– Remova H2O que aparecer nos dois lados da equação.

• Verifique o balanceamento.



As características de estado físico são diferentes para cada substância e 

dependem da temperatura e pressão na qual ela se encontra. Usualmente 

descreve-se a substância pelo estado físico em que se encontra a 25 C e 1 atm.

Estados da matéria

Plasma (4o estado): 
partículas carregadas,
abundante no universo, 
estrelas

https://www.livescience.com/54652-plasma.html


Sólido     ⇄     Líquido    ⇄    Gasoso

Equilíbrios Físicos



Mudanças de Estado



Pressão de Vapor vs. Temperatura

Líquidos puros voláteis

Equação de Clausius Clapeyron

Relaciona a Pv de um líquido ou gás e sua temperatura



Pv (H2O), mm Hg               T,C
      4,579                               0
      9,209                             10
    23,76                               25
    31,82                               30
    55,32                               40
    92,51                               50
   149,44                              60
   355,26                              80
   760,00                            100

PE de uma substância pura corresponde à sua Pv à pressão atmosférica



Diagrama de Fases: água

Ponto triplo:
Coexistência S/L/vapor

Vapor é a substância na fase gasosa a T < Tc, pode 
ser condensado ou solidificado

Gás é a substância na fase gasosa a T > Tc, não 
pode ser condensado

Fluído supercrítico: não é possível distinguir
entre estado líquido e gasoso

Ponto crítico (374 °C e 218 atm): não 

há distinção entre líquido e vapor

https://pt.wikipedia.org/wiki/Atmosfera_(unidade)


Diagrama de Fases: Dióxido de Carbono

Gelo seco



Leis dos gases
Lei de Boyle:
À temperatura (T) constante, a pressão (P) é inversamente proporcional ao volume (V), com constante de proporcionalidade k1

𝑃 =
1

𝑉
𝑘1 → 𝑃𝑉 =  𝑘1    (1)

Lei de Charles:
À P constante, V é diretamente proporcional à T, com constante de proporcionalidade k2

𝑉

𝑇
= 𝑘2   (2)

Para uma certa quantidade de gás, ocupando um dado volume V,  P é diretamente proporcional à T, com constante de 
proporcionalidade k3

𝑃

𝑇
= 𝑘3   (3)

Lei de Avogadro:
À T e P constantes, V é diretamente proporcional ao número de mols do gás (n), com constante de proporcionalidade k4

𝑉 =  𝑛𝑘4    (4)

Equação do gás ideal descreve a relação entre P, V, T e n:
𝑷𝑽 = 𝒏𝑹𝑻 R é a constante dos gases



Em que condições os gases não se comportam como gases ideais? 
1) Quando há interações atrativas entre as moléculas
2) O volume ocupado pelas moléculas de gás não é desprezível em relação ao 

volume do recipiente  

𝑍 =
𝑃𝑉

𝑛𝑅𝑇

Z = fator de compressibilidade
Se Z = 1, gás apresenta comportamento ideal
Se Z ≠ 1, gás apresenta comportamento real



𝑍 =
𝑃𝑉

𝑛𝑅𝑇

Imagem de: UC Davis ChemWiki.

Comportamento ideal

Se P aumentar muito, o gás real vai acabar ocupando 
um volume maior do que o previsto pela lei dos gases ideais, já 
que também temos que levar em consideração o volume 
extra das moléculas de gás em si.  Z > 1

Se T diminuir muito, forças de atração entre as moléculas vão aproximá-las um pouco, o que de 
maneira efetiva desacelera a molécula um pouco antes de ela atingir a parede do recipiente. A 
pressão que medimos vem da força das moléculas de gás atingindo as paredes do recipiente, o 
que resultará em volumes menores, se a pressão for constante. Z < 1

https://pt.khanacademy.org/science/chemistry/gases-and-kinetic-molecular-theory/non-ideal-gas-behavior/a/non-ideal-behavior-of-gases

https://pt.khanacademy.org/science/chemistry/gases-and-kinetic-molecular-theory/non-ideal-gas-behavior/a/non-ideal-behavior-of-gases


Equação de van der Waals para descrever o comportamento real dos gases

𝑃𝑜𝑏𝑠 +
𝑎𝑛2

𝑉2
𝑉 − 𝑛𝑏 = 𝑛𝑅𝑇

Correção devido às interações intermoleculares Correção devido ao volume

Constantes de van der Waals:
 “a” exprime a força com que moléculas de um dado gás se atraem mutuamente
“b” se relaciona diretamente com o tamanho da molécula 

P corrigida
V corrigido



Equação de van der Waals para descrever o comportamento real dos gases

𝑃 +
𝑎𝑛2

𝑉2
𝑉 − 𝑛𝑏 = 𝑛𝑅𝑇

Átomos de hélio apresentam a menor atração 

Moléculas de metanol apresentam a maior atração
(ligações de H) e o maior volume
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