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Capítulo 1 
NOÇÕES PRELIMINARES 

TÓPICOS GERAIS 

 

1.1 QUÍMICA: O QUE, POR QUE E 

COMO? 
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Por que estudar química? 

Como estudar química 

 

1.2 AMETODOLOGIA CIENTÍFICA 

Observações e dados 
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Elementos e compostos 

Fases 

Misturas homogêneas e heterogêneas 

 

1.4 AS TRANSFORMAÇÕES DA 

MATÉRIA 

As transformações físicas 

As transformações químicas 

As leis das transformações químicas 

 

 

 

 

 

1.5 A ENERGIA 

A energia mecânica 

O calor e a temperatura 

As unidades de temperatura  

 

1.6 OS NÚMEROS: USOS E 

EXTRAPOLAÇÕES 

A notação exponencial 

Medidas, exatidão e precisão  

Os algarismos significativos 

A precisão em cálculos aritméticos: adição 

e subtração 

Os arredondamentos 

A precisão em cálculos aritméticos: 

multiplicação e divisão 

Outras operações 

 

1.7 AS UNIDADES MÉTRICAS 

As unidades SI 

Os múltiplos e os submúltiplos das 

unidades métricas 

 

1.8 RESOLUÇÃO DE PROBLEMAS 

NUMÉRICOS 

Análise dimensional 

Os fatores unitários 
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 A química; como ciência, representa uma significativa evolução humana - 

significativa não só a elegância da própria disciplina, mas também na sua capacidade em 

auxiliar na resolução de muitos problemas de uma população burguesa, num mundo de 

recursos tão limitados. De qualquer forma, este será o seu primeiro contato com esta 

importante ciência, e esperamos sinceramente que você, leitor, ache a química interessante, 

proveitosa e até muito divertida. 

 Neste capítulo serão mostrados alguns fundamentos. Uma discussão do que é a 

química, por que é importante e como melhor estudá-la. E, como a química é uma ciência, 

consideramos, em termos gerais, a natureza da metodologia científica. Após a definição de 

alguns termos importantes, o capítulo será concluído com alguns tópicos quantitativos, 

incluindo números, unidades e a resolução de problemas numéricos. 

 

1.1. QUÍMICA: O QUE, POR QUE E COMO? 

 As ciências naturais incluem disciplinas que procuram mostrar um estudo sistemático 

da natureza. Entre elas citamos: a física, a biologia, a geologia, a astronomia... e a química. 

 

O QUE É QUÍMICA? 

 A química estuda a natureza, as propriedades, a composição e as transformações da 

matéria. O campo de interesse e aplicação da química é tão amplo que envolve quase todas as 

outras ciências; por isso, muitas disciplinas estão interligadas com a química, tais como a 

geoquímica, a astroquímica e a físico-química. 

 

POR QUE ESTUDAR QUÍMICA? 

 Há muitas razões que explicam o porquê do estudo da química. Do ponto de vista 

prático, a química ajuda a adquirir um útil discernimento dos problemas da sociedade, com 

aspectos científicos e técnicos. Por exemplo, o que pode ser feito com relação: às influências 

da chuva ácida no meio ambiente; aos efeitos provocados pelo uso de alguns herbicidas e 

pesticidas; à destruição da camada de ozônio, na parte superior da atmosfera; e à possível 

elevação no nível dos oceanos provocada pelo aumento da concentração de dióxido de 

carbono e outros gases na atmosfera (o chamado efeito "estufa")? É prudente o uso dos raios 

gama na esterilização de alimentos para o consumo humano? É aconselhável o uso da 

sacarina como um adoçante artificial? Os processos industriais utilizados na manufatura de 

plásticos, papéis, gessos e tintas confirmam uma ameaça ao meio ambiente? Quais os riscos, 

se os produtos químicos estão presentes rios materiais de uso doméstico e de consumo, como 
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em detergentes, limpadores de forno, condicionadores de ar, açúcar refinado, café sem 

cafeína, alvejantes de roupas, antiperspirantes, ervas daninhas, conservantes de madeira e 

aspirina? Encontrar respostas para tais perguntas é uma forma de amenizar o "peso" 

ocasionado pelo conhecimento químico. 

 A química atua como um instrumento prático para o conhecimento e a resolução de 

problemas em muitas áreas de atuação da vida humana. É usada rotineira e extensivamente 

em engenharia, agricultura, silvicultura, oceanografia, física, biologia, medicina, tecnologia 

de recursos ambientais, nutrição, odontologia, metalurgia, eletrônica, ciência espacial, 

tecnologia fotográfica e em inúmeros outros campos. 

 Algumas pessoas estudam química simplesmente para satisfazer suas curiosidades 

naturais a respeito da realidade física. Elas estudam química por gosto próprio, devido ao que 

se revela sobre a natureza do universo e do nosso pequeno mundo, a Terra. Estudar o 

comportamento químico da matéria pode ser um interessante passatempo que, algumas vezes, 

conduz a uma vocação recompensadora. 

 

COMO ESTUDAR QUÍMICA 

 As técnicas de estudo são muito individuais, e fornecer um ponto de referência de 

como estudar química (ou alguma outra disciplina) é arriscado. Um método de estudo 

satisfatório, para uma pessoa pode ser inconveniente para outra. Entretanto, considere as 

seguintes sugestões que podem ser úteis e auxiliares no desenvolvimento de suas próprias 

técnicas de aprendizagem em química: 

 

 1. Leia este livro lenta e cuidadosamente. A velocidade de leitura pode ser uma 

virtude, mas não é provavelmente uma boa idéia para este livro. Não se apresse, utilize o 

tempo que for necessário. 

 

 2. Responda às perguntas e resolva os problemas que se encontram no final de cada 

capítulo. De qualquer forma eles são propostos pelo seu professor. Cada bloco não deve ser 

considerado como um apêndice opcional extra, porém como parte integrante do capítulo. Os 

problemas foram preparados para auxiliá-lo no aprendizado, e não simplesmente para testar o 

seu progresso. A resolução dos problemas é absolutamente essencial. Para aprender química, 

em primeiro lugar deve-se tentar a resolução dos problemas, e não apenas lê-los ou escutá-los. 
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 3. Estude criticamente e monitore seu próprio processo de aprendizagem. Ao ler os 

enunciados neste livro, questione-os. Verifique se realmente você entende a palavra, a frase, o 

parágrafo e a seção. Então, se a resposta for "não", empenhe-se um pouco mais. Ao perceber 

que o significado de um termo lhe parece vago ou não muito claro, consulte o Glossário ou o 

Índice Analítico, assim aprenderá a usá-los rotineiramente. Finalmente, deverá estar pronto 

para inter-relacionaras informações. Com certeza esta forma de estudo é demorada, mas 

funciona. 

 

 4. Em todo o livro há exemplos de problemas numéricos resolvidos. Não ignore estas 

resoluções. Os problemas resolvidos permitem o entendimento de importantes conceitos 

químicos, e pode-se aprender muito mais com as resoluções do que com a leitura de páginas e 

páginas escritas. Segue-se a estes exemplos um segundo problema similar ao primeiro, com a 

resposta. Não o ignore, tente resolvê-lo sozinho. 

 

 5. Não se intimide perante termos e conceitos que à primeira vista parecem estranhos. 

Na maior parte das vezes "estranho" significa apenas não-familiar; dê a si próprio um certo 

tempo para familiarizar-se com as novas idéias. Em breve você estará pensando, conversando 

e escrevendo sobre orbitais, ligantes e tetraedros (ou você já os conhece?), assim como você 

faz com maçãs, elefantes e videocassetes. 

 

1.2 A METODOLOGIA CIENTÍFICA. 

 O processo de aquisição do conhecimento científico é freqüentemente atribuído ao 

método científico, fundamento de toda a ciência. 

 

OBSERVAÇÕES E DADOS 

 O processo científico é iniciado com observações. Embora estas sejam algumas vezes 

acidentais, são normalmente realizadas sob condições rigorosamente controladas no 

laboratório. As observações podem ser qualitativas - tem relação com a natureza ou qualidade de alguma coisa, 

sem considerar a quantidade - (pode-se observar, por exemplo, que a cor de uma certa rosa é 

simplesmente vermelha) ou quantitativas - tem relação com a quantidade de alguma coisa, expressa numericamente - 

(pode-se usar um instrumento para obter um valor numérico do comprimento de onda da luz 

refletida nas pétalas de rosa). (Ver a Seção 5.4.) 
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 Os registros das observações são chamados dados. Dados de observações quantitativas 

são freqüentemente colocados em tabelas numéricas e podem ser representados em gráficos 

ou por relações matemáticas. 

 

LEIS 

 Análises cuidadosas dos dados científicos algumas vezes revelam similaridades, 

regularidades ou coerências, que podem ser resumidas em uma generalização conhecida como 

lei natural, ou simplesmente 'uma lei. Considere um exemplo: séculos atrás, o cientista 

britânico Robert Boyle estudou o comportamento do volume de uma amostra de gás, em 

resposta a uma alteração na pressão do gás quando este é mantido a temperatura constante. A 

Tabela 1.1 mostra os resultados de algumas medidas semelhantes àquelas feitas por Boyle. 

Quando observamos os números da tabela, percebemos que o produto da pressão do gás vezes 

o seu volume tem sempre o mesmo valor, como mostra a coluna do lado direito. Usando 

dados de um grande número de experimentos para diferentes gases, Boyle concluiu que para 

uma amostra de qualquer gás, mantida a determinada temperatura. 

 

Pressão    x    Volume    =    Constante 

 

 Esta conclusão é uma generalização que resume os resultados, de muitas medidas 

experimentais de gases, e é conhecida atualmente como lei de Boyle. (Há um estudo 

pormenorizado do comportamento dos gases no Capítulo 4.). 

 

TEORIAS 

 A curiosidade é uma característica humana natural, e assim dados e leis conduzem à 

pergunta: "Por quê?". Por exemplo, desejamos saber por que os gases comportam-se de um 

certo modo. Por que o produto pressão volume para os gases, em certas condições, tem 

sempre o mesmo valor?Respostas ou explicações oferecidas para tais perguntas são 
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denominadas teorias. No caso de tentativas de respostas ou explicações, temos hipóteses. 

(Estes dois termos, teoria e hipótese, confundem-se em significado, não havendo significativa 

distinção entre ambos.).  

 As teorias são as chaves para o progresso científico. Cada uma delas é uma tentativa 

para explicar o comportamento observado em termos de um modelo, coisas que nos são 

familiares e cujo comportamento poderemos analisar e compreender. Por exemplo, veremos 

no Capítulo 4 que a lei de Boyle pode ser explicada com base em uma teoria conhecida como 

a teoria cinético-molecular. Esta teoria propõe a visualização do gás, como sendo constituído 

por pequeninas e inúmeras partículas, as moléculas, que estão bastante distanciadas, mas em 

um movimento contínuo, rápido e ocasional, chocando-se freqüentemente entre si e com as 

paredes do recipiente que contém o gás. As moléculas assemelham-se a um grupo de bolas de 

bilhar, com movimentos ao acaso e rápidos na superfície de uma mesa de bilhar, excetuando-

se o fato de que as bolas de bilhar movem-se em apenas duas dimensões sobre a mesa. No 

Capítulo 4 veremos como este modelo de "bola de bilhar" pode ser útil na compreensão de 

porquê, à temperatura constante, o produto pressão-volume de uma amostra de gás é 

invariável. 

 O sucesso de uma teoria está na habilidade em sugerir novas propriedades ou 

comportamentos que não foram anteriormente observados. Em outras palavras, a teoria é 

usada para previsões, que podem ser testadas, posteriormente, por meio de novas 

experiências. Se os novos experimentos concordam com as observações baseadas na teoria, 

esta se toma ainda mais confiável, caso contrário, poderemos tentar modificá-la, ou talvez 

abandoná-la inteiramente e procurar uma nova, mais coerente. A teoria cinético-molecular, 

mencionada anteriormente, é uma teoria bem-sucedida. No Capítulo 4 veremos que é possível 

utilizá-la para prever muitos aspectos do comportamento dos gases, e como estas previsões 

são verificadas experimentalmente; pode-se depositar um alto grau de confiança na teoria, 

utilizando-a com vários propósitos. 

 Os dados obtidos de novos experimentos sugeridos pelas teorias conduzem o método 

científico a um ciclo fechado e repetitivo: novas observações são realizadas, novos dados são 

coletados, novas teorias são geradas, etc. O método científico constitui um processo lógico 

para a compreensão da natureza. Ele está resumido na Figura 1.1. 
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Figura 1.1 A aquisição do conhecimento científico: um ciclo repetitivo. 

 

 Por mais consistente que seja um modelo teórico, não devemos esquecer que é apenas 

um modelo idealizado por seres humanos. Ainda que uma teoria possa explicar 

satisfatoriamente um comportamento por meio de observações, é somente um modelo, e não 

se pode afirmar que retrate fielmente a realidade. No caso da teoria cinético-molecular, 

embora as evidências sejam favoráveis à existência de moléculas, ainda não pode ser 

comprovado, com absoluta certeza, que elas realmente existem. Entretanto, os apoios 

experimentais para a teoria cinético-molecular são tão rígidos a ponto de podermos considerar 

que elas realmente existem. Embora a distinção entre o modelo teórico e a realidade tenda a 

esvaecer-se com os anos, é importante manter a mente aberta e relembrar que qualquer teoria 

sólida é somente uma criação humana e pode ser algum dia superada. A teoria é a nossa 

descrição da realidade e não a realidade propriamente dita. 

 

1.3 A MATÉRIA 

 Matéria é "essência" - esta não é uma definição muito sofisticada, mas um meio para 

introduzir a idéia de que a matéria tem existência física real. É dito com freqüência que 

matéria é tudo que tem massa e ocupa espaço. O conceito de algo ocupando espaço não causa 

dificuldade, mas o que é massa? 
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MASSA, INÉRCIA E PESO. 

 A massa de um objeto é uma medida numérica direta da quantidade de matéria do 

objeto. Um balde cheio de chumbo tem uma massa maior do que o mesmo balde cheio de 

água; isso significa que o balde com chumbo tem mais matéria do que o balde com água. A 

massa de um objeto pode ser determinada pela medida de sua inércia. Inércia é a resistência 

de um objeto a um esforço realizado para modificar o seu estado de movimento. Um objeto 

em repouso tende a permanecer em repouso, e um objeto em movimento tende a permanecer 

em movimento na mesma velocidade e na mesma direção. (Esta é a primeira lei do 

movimento de Newton). Considere uma ilustração: ao chutar um balde cheio de água, 

provavelmente você o empurraria, mas no caso de um balde com chumbo o efeito provocado 

seria pequeno, exceto pelo fato de que a ponta do seu pé ficaria certamente dolorida. Isto 

porque um balde com chumbo tem uma maior massa (contém mais matéria) e tem uma maior 

inércia (resistência ao movimento) do que o mesmo balde com água. Outro exemplo: a 

velocidade e a trajetória de uma bola de golfe arremessada para uma janela de vidro não 

sofreria modificação, estilhaçaria o vidro. Mas uma bola de pingue-pongue arremessada a 

uma mesma velocidade sofre uma grande mudança na direção, ricocheteando no vidro. Uma 

bola de golfe tem mais inércia do que uma bola de pingue-pongue, porque tem mais matéria 

("essência"). A massa de uma bola de golfe é maior do que a da bola de pingue-pongue.  

 No laboratório a massa de um objeto é, geralmente, determinada pela comparação da 

massa do objeto com outro objeto (ou jogo de objetos) de massa conhecida. A balança 

química ou analítica é comumente utilizada para tal comparação, e na balança química 

moderna a comparação de massas não é, em geral, visível, pois está oculta no interior da 

balança e raramente é manipulada. A comparação de massas é, freqüentemente, chamada de 

"pesagem", devido ao longo e infeliz uso errado da palavra. (Ver a seguir.). 

 Outra propriedade que é determinada pela massa de um objeto é o seu peso. No 

planeta Terra, o peso de um objeto é a força gravitacional que atrai o objeto para a Terra, e 

esta depende da massa do objeto e de dois outros fatores: (l) a massa da Terra e (2) a distância 

entre o objeto e o centro da Terra (centro de massa). O peso de um dado objeto é maior no 

Pólo Norte ou no Pólo Sul do que na linha do Equador. A Terra é um pouco achatada, e por 

este motivo os pólos estão mais próximos do centro da Terra do que qualquer ponto da linha 

do Equador. Finalmente, o peso de um objeto é maior ao nível do mar do que no topo do 

Monte Everest. 
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 Diferentemente do peso, a massa de um objeto não se altera de um local para, outro, 

pois a quantidade de matéria permanece constante. Neste livro, não será usada a quantidade 

peso. 

 

Comentários Adicionais 

 Algumas pessoas têm dificuldade em conceituar massa e com certa razão, porque 

habitualmente o uso da palavra pode ter vários significados, que vão desde algo de grande 

porte ("uma massa de neve"), até algo grande em número ("uma massa populacional"). 

Observe que o significado científico da palavra difere destes citados. Massa é a medida de 

uma quantidade de matéria. 

 

SUBSTÂNCIAS PURAS E MISTURAS 

 Uma substância pura é exatamente o que o termo indica: uma única substância com 

composição característica e definida e com um conjunto definido de propriedades. Exemplos 

de substâncias puras são: a água, o sal, o ferro, o açúcar comestível e o oxigênio. 

 A mistura consiste em duas ou mais substâncias fisicamente, misturadas. Algumas 

vezes, a mistura pode ser identificada por simples observação visual. O granito, por exemplo, 

é uma rocha constituída por uma mistura de grânulos de quartzo branco, mica preta e 

feldspato rosa e, algumas vezes, de outros minérios. Os componentes individuais do granito 

podem, em geral, ser vistos a "olho nu". Outras misturas requerem o uso de lupas ou 

microscópios para a individualização de seus componentes. Algumas misturas são ainda mais 

difíceis de serem caracterizadas: a água salgada, por exemplo, é uma mistura de sal em água, 

mas aparenta ser água pura. 

 É importante destacar que a mistura pode ser preparada com várias composições. A 

composição de sal em água, citada como exemplo, depende da quantidade relativa de sal e de 

água usada na sua preparação. As propriedades (ponto de congelamento, ponto de ebulição 

etc.) de tal mistura serão diferentes daquelas dos componentes e dependem da composição da 

mistura. Por exemplo, se modificarmos a composição de uma mistura de sal em água pela 

adição de mais sal, o ponto de congelamento da mistura diminuirá. Outros exemplos de 

misturas são: o leite, a madeira, o concreto, o óleo de motor, o batom, o ar e um elefante. 

 

OS ESTADOS DA MATERIA 

 A matéria pode existir em três estados: sólido, líquido e gás. Um sólido conserva o 

seu volume e a sua forma, os quais são, portanto, independentes do tamanho e da forma do 
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recipiente que contém o sólido. Um líquido conserva seu volume, mas adquire a forma de 

seus recipientes. Tanto o volume como a forma dos gases são variáveis, assim os gases se 

expandem e adquirem a forma do recipiente em que são colocados. Os gases e os líquidos 

apresentam, ainda, 'uma capacidade de fluir, denominada fluidez, e por isso são chamados 

fluidos. 

 

ELEMENTOS E COMPOSTOS 

 Há duas espécies de substâncias puras: os elementos e os compostos. Um elemento é 

uma substância simples, fundamental e elementar. São elementos: o sódio, o cloro, o 

hidrogênio, o oxigênio, o ferro, o carbono e o urânio. Um elemento não pode ser separado ou 

decomposto em substâncias mais simples. (A palavra "elemento" significa "o mais 

elementar", ou "o mais simples"). Atualmente são conhecidos 109 elementos, dos quais 90 

ocorrem naturalmente na Terra. (Os demais têm sido sintetizados em aceleradores de 

partículas de alta energia.) . 

 Os elementos podem ser representados por uma abreviação designada por símbolo 

químico. Esta consiste em uma, duas, ou ocasionalmente três letras retiradas do nome do 

elemento, geralmente em português, porém às vezes de outras línguas, quase sempre latim. A 

primeira letra de um símbolo químico é sempre maiúscula e as letras subseqüentes são sempre 

minúsculas. Alguns símbolos e os elementos que eles representam são exemplificados na 

Tabela 1.2.  

 Compostos são constituídos ("compostos") de dois ou mais elementos combinados em 

uma relação definida e, assim, são substâncias mais complexas do que os elementos. 

Diferentemente das soluções, os compostos têm composição definida. Exemplos de 

compostos: o sal de cozinha (cujo nome químico é cloreto de sódio) é composto pelos: 

elementos sódio e cloro; a água, composta por hidrogênio e oxigênio; e o dióxido de carbono, 

composto por carbono e oxigênio. Os compostos podem ser decompostos (separados) em seus 

elementos constituintes, embora, em alguns casos, este processo possa ser complicado. Por 

exemplo, o cloreto de sódio pode ser decomposto em sódio e cloro. Como mencionado, cada 

componente tem uma composição definida. No caso, o cloreto de sódio é sempre constituído 

por 39,34% de sódio e 60,66% de cloro. (Nota: independentemente da procedência e da 

maneira de preparação, estas percentagens são expressas em massa, o que significa que, em 

cada 100,00 gramas de cloreto de sódio, 39,34 gramas são de sódio e 60,66 gramas são de 

cloro; o grama é uma unidade de massa que será introduzida na Seção 1.7.). 
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 Assim como os elementos são representados por símbolos, os compostos são 

representados por fórmulas químicas. A fórmula de um composto é a combinação dos 

símbolos de seus elementos. Então, NaCl, H2O e CO2 representam o cloreto de sódio, a água e 

o dióxido de carbono, respectivamente. No Capítulo 2 serão discutidos os significados das 

fórmulas químicas e de seus índices numéricos. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

FASES 

 A fase é definida como sendo uma região distinta, na qual todas as propriedades são as 

mesmas. Em uma amostra de água pura há uma só fase, porque em qualquer porção da 

amostra todas as propriedades são idênticas. Um sistema (porção do Universo que está sob 

observação) constituído de água líquida e um ou mais cubos de gelo tem duas fases: a fase 

gelo e a fase líquida. (Não importa o número de cubos de gelo; doze cubos, por exemplo, 

constituem uma só fase: gelo.) Quando o óleo é adicionado à água líquida, o óleo flutua na 

superfície da água e o sistema resultante tem duas fases: óleo e água. Entretanto, a água e o 

álcool são miscíveis e a sua mistura é monofásica: uma mistura uniforme e líquida de água e 

álcool. 

 As fases podem ser: sólida, líquida ou gasosa. Quase todas as combinações destas 

fases são possíveis, exceto quando da presença de uma única fase gasosa. (Os gases 

misturam-se completamente, constituindo, então, uma única fase.) A Figura 1.2 exemplifica 

diversos sistemas com vários números de fases. 
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 MISTURAS HOMOGÊNEAS E HETEROGÊNEAS 

 As misturas são classificadas em homogêneas e heterogêneas. A mistura homogênea 

apresenta uma única fase. São exemplos de misturas homogêneas: a água salgada, a gasolina, 

o ar, o vinagre e os vidros de janelas. A mistura homogênea é, usualmente, chamada de 

solução. Uma solução pode ser sólida, líquida ou gasosa. Os componentes (elementos ou 

compostos) das soluções podem estar presentes em qualquer número. 

 As misturas não apresentam uma composição única. Por exemplo, uma solução de 

água e álcool pode ter uma composição variável de 99,9999 % de água até 99,9999 % de 

álcool. 

 Nem sempre as soluções podem ser preparadas com qualquer composição: às vezes, a 

variação de suas composições é limitada. Em outras palavras, as soluções não têm 

composições fixas, como as dos compostos. Os componentes de uma solução podem ser 

separados por processos físicos, isto é, sem o uso de reações químicas. (Ver Seção 1.4.). 

 A distinção entre uma solução e uma substância pura, no laboratório, é feita pela 

medida da temperatura nas respectivas mudanças de estado. Uma substância pura, tal como a 

água, ferve a temperatura constante. Por outro lado, o ponto de ebulição de uma solução 
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líquida, por exemplo, água salgada, aumenta gradualmente. Isto ocorre porque o ponto de 

ebulição da solução depende da sua composição, e quanto maior for a concentração de 

substância dissolvida (sal, no exemplo citado), maior será o ponto de ebulição. Quando a: 

solução é fervida, a água se evapora e a concentração do sal na solução remanescente aumenta 

conseqüentemente. A Figura 1.3 mostra a variação do ponto de ebulição da água pura e da 

solução de água salgada. A Figura 1.4 ilustra uma maneira de classificar as diferentes formas 

da matéria. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Comentários Adicionais 

 Neste ponto, as diferenças existentes entre um composto e uma solução podem ainda 

não estar muito nítidas para você, mas saiba que ambos os conceitos são mais complexos do 

que o dos elementos. A formação de um composto a partir de seus elementos é uma 

transformação mais significativa do que a formação de uma solução a partir de seus 

componentes. A formação da solução é apenas uma transformação física, enquanto a 

formação de um composto envolve uma reação química, (Ver Seção 1.4.) Areação química 

resulta na formação de novas substâncias. Com a ocorrência da reação química, 

modificações notáveis algumas vezes podem ser observadas na aparência (cor, forma, textura 

etc.) do sistema, podendo haver considerável liberação ou absorção de certa quantidade de 
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energia. Por outro lado, a formação de uma solução é um processo mais simples. Entretanto, 

nem sempre estas diferenças podem ser utilizadas como "regra rigorosa e rápida", pois há 

exceções. Contudo, é aconselhável ter em mente que a formação de um composto, 

frequentemente, envolve alterações mais fundamentais nas propriedades e nas estruturas do 

que a formação de uma solução. 

 

1.4 AS TRANSFORMAÇÕES DA MATÉRIA 

 As transformações da matéria são classificadas em físicas e químicas. 

 

AS TRANSFORMAÇÕES FÍSICAS 

 As transformações físicas não alteram a identidade das substâncias. As mudanças de 

estado são exemplos deste tipo de transformações. O ferro fundido, por exemplo, ainda é 

ferro. A água gelada, o gelo, é água, mas no estado sólido. Um pedaço de fio de cobre pode 

ser dobrado e não se transforma em outra substância, podendo até ser finamente dividido em 

grânulos de pó. Estes são exemplos de transformações físicas. 

 

AS TRANSFORMAÇÕES QUÍMICAS 

 As transformações químicas são mais significativas ou fundamentais do que as 

transformações físicas. Nestas transformações, substâncias são destruídas e outras, novas, são 

formadas. A exposição de um prego de ferro ao ar livre e à chuva, causa uma transformação 

química, porque o ferro é combinado quimicamente ao oxigênio e à água da atmosfera. Se 

esta exposição for longa, este desaparece e em seu lugar é encontrada uma nova substância, a 

ferrugem. As transformações químicas são denominadas reações químicas. As substâncias 

que desaparecem durante estas transformações são chamadas reagentes, e aquelas formadas 

são chamadas 'de produtos. Outros exemplos de transformações químicas são: a queima da 

madeira, a acidez do leite, a explosão de dinamite, o cozimento do pão e o processo a que 

chamamos vida. 

 

AS LEIS DAS TRANSFORMAÇÕES QUÍMICAS 

 A observação de muitas reações químicas ao longo do tempo revelou um certo número 

de consistências conhecidas por leis das transformações químicas. A primeira destas leis foi 

enunciada por um químico francês, A.L. Lavoisier, em 1774, e é agora denominada lei da 

conservação da massa. Esta lei estabelece que durante uma transformação química não é 

mensurável o ganho ou a perda de massa; isto é, à soma das massas dos produtos é igual à 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 

 

 

30

soma das massas dos reagentes. O enunciado é razoável porque nas reações químicas não há 

destruição nem criação de matéria, apenas a transformação. 

 

 Exemplo 1.1 Quando o composto calcário (carbonato de cálcio) é aquecido, 

decompõe-se na forma de cal viva (óxido de cálcio) e no gás dióxido de carbono. Supondo 

que 40,0 g de calcário é decomposto, restando 22,4 g de cal viva, quanto dióxido de carbono é 

formado? 

 (Nota: neste exemplo é novamente usado o grama, abreviação g, uma unidade de 

massa. Esta e outras unidades serão discutidas na Seção 1.7.). 

 

 Solução: A lei da conservação da massa para uma reação química. 

calcário      cal viva + dióxido de carbono 

 nos diz que nenhuma variação ocorre na massa total. Isto significa que a massa do 

calcário decomposto é igual à soma das massas dos dois produtos. Assim, podemos escrever: 

massa calcário = massa cal viva + massa dióxido de carbono 

então, 

massa dióxido de carbono = massa calcário – massa cal viva 

              = 40,0 g - 22,4 g 

                                       = 17,6 g de dióxido de carbono 

 

 Problema Paralelo: O ferro combina-se com o oxigênio para formar o composto 

óxido de ferro. Se 14,3g de óxido de ferro são formados na reação, usando-se 10,0g de ferro 

quanto oxigênio é necessário? Resposta: 4,3 g. 

 

 A segunda, lei das transformações químicas é a lei da composição definida, também 

conhecida como lei da composição constante ou lei das proporções definidas. Esta lei 

descreve a mais importante propriedade de um composto, sua composição fixa: Cada 

componente de um composto tem sua composição em massa, definida e característica. Por 

exemplo, em uma amostra de cloreto de sódio, 39,44% da massa total é sódio e , 60,66%é 

cloro.Similarmente, a água sempre consiste em 11,19% de hidrogênio e 88,91% de oxigênio, 

em massa. 

 A Figura 1.5 ilustra o fato de não ser possível "forçar" um composto a ter diferentes 

composições pela combinação de diferentes quantidades de seus elementos constituintes. Se a 

quantidade de um elemento é maior do que a necessária para a combinação comum segundo 
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elemento, após a formação do composto certa quantidade do primeiro elemento permanecerá 

inalterada. (É dito que está em excesso.) Em cada um dos três casos mostrados na Figura 1.5, 

a composição do composto é a mesma, 25% de A e 75% de B. 

 

 Exemplo 1.2 Os elementos magnésio (Mg) e bromo (Br) combinam-se para formar o 

composto brometo de magnésio. Em um experimento, 6,00 g de Mg foram misturadas com 

35,0 g de Br. Após a reação observou-se que, embora todo o Br tenha reagido, 0,70 g de Mg 

permaneceu em excesso. Qual é a composição percentual, em massa, do brometo de 

magnésio? 

 

 Solução: Massa do bromo usada = 35,0 g 

                           Massa do magnésio usada = 6,00 g - 0,70 g  =  5,30 g 

                           Massa do composto formado = 35,0 g + 5,30g  =  40,3 g 

                                            % Mg =   massa de Mg              x 100 
                                                       massa do composto 
                                                      = 5,30g     x 100  =  13,2% 
                                                         40,3g 

 

                                              %Br = 35,0 g                x 100   =   86,8% 
                                                         40,3 g 
 

 Problema Paralelo: Os elementos ferro (Fe) e cloro (Cl) combinam-se para formar 

cloreto de ferro. Em um experimento, 1,25g de Fe foram misturados a 2,50 g de Cl e a reação 

teve início. A seguir encontrou-se cloreto de ferro, juntamente com 0,12 g de cloro não-

reagente. Qual é a composição percentual, em massa, do cloreto de ferro? Resposta: 34,4% 

Fe, 65,6% Cl. 
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1.5 A ENERGIA 

 A energia, como a matéria, é um termo fundamental, comumente usado e de difícil 

definição. É geralmente dito que energia é a habilidade ou capacidade de produzir trabalho. 

Há muitas formas de energia, por exemplo: mecânica, elétrica, calor, nuclear, química e 

radiante, todas interconversíveis. Mas o que é trabalho? Considerando-se apenas o trabalho 

mecânico, podemos dizer que este é realizado quando um objeto é movimentado contra uma 

força de oposição. Por exemplo, ao levantarmos um livro de uma mesa, realizamos um 

trabalho sobre o livro, porque o deslocamos contra a força de oposição da gravidade. Há 

outras formas de trabalho, que são igualmente definidas. 

 

A ENERGIA MECÂNICA 

 Energia mecânica é a energia que um objeto possui devido a seu movimento ou a sua 

posição. A energia de movimento é chamada energia cinética. Por exemplo, a energia 

cinética do movimento de um bastão de beisebol é a habilidade do bastão realizar trabalho na 

condução da bola de beisebol no ar, contra a força da gravidade. 

 A energia cinética (Ek) de um objeto em movimento depende da massa do objeto (m) e 

de sua velocidade (v), do seguinte modo: 

 

Ek  =  mv2 
                                                                               2 
 

 Portanto, se dois objetos têm a mesma massa, movimenta-se mais rapidamente o de 

maior energia cinética, e se dois objetos movimentam-se com a mesma velocidade, o de maior 

massa tem maior energia cinética. 

 

Comentários Adicionais 

Pense a respeito: Você preferiria ser atingido por uma: bola de golfe se movendo rápida ou 

lentamente? Por uma bola de golfe ou uma bala de canhão se movendo à mesma velocidade? 

 

 Uma segunda forma de energia é a energia potencial. A energia potencial mecânica é 

a energia que depende da posição do objeto, e não do seu movimento. Os objetos "adquirem" 

energia potencial ou cinética (ou ambas) quando é realizado trabalho sobre eles. Uma barra de 

ferro, por exemplo, adquire energia potencial quando é levantada contra a força da gravidade 

(Figura 1.6a), quando é movimentada contra a força exercida por uma mola presa (Figura 
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1.6b), ou quando é afastada de um ímã (Figura 1.6c). Em cada caso, a energia potencial da 

barra aumenta quanto mais se distancia da força de oposição. A energia potencial (Ep ) que 

um objeto adquire depende da distância (d) movida pelo objeto e da forca de oposição (F) ao 

seu movimento: 

 
EP =Fd 

 

 

 A energia pode ser transformada de uma para outra forma, porém não pode ser criada 

nem destruída, este é o enunciado da lei da conservação de energia. A energia cinética pode 

ser convertida em energia potencial e vice-versa (interconversão). Ao levantarmos um objeto 

acima da superfície da Terra contra a força de oposição da gravidade, sua energia potencial 

aumenta, e sua distância, em relação à superfície, também, Se o objeto é abandonado ao solo, 

sua energia potencial decresce, assim como a sua distância em relação à superfície. Mas, 

simultaneamente, aumenta a energia cinética do objeto, pois sua velocidade é aumentada, 

como um resultado da aceleração do objeto pela ação da força da gravidade. Em resumo, a 

energia potencial do objeto foi convertida em energia cinética, Ao atingir o solo, ocorrem 

outras conversões de energia, a energia cinética é convertida em calor, som e em outras 

formas. As conversões ocorrem sem nenhuma perda na energia total. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 1.6 Energia potencial. A energia potencial da barra de ferro é aumentada de três 

maneiras: (a) pela sua elevação contra a ação da gravidade, (b) pelo seu movimento contra a 

força exercida por uma mola e (c) pela repulsão magnética. 
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 As unidades comumente empregadas para expressar quantidades de energia serão 

introduzidas na Seção 1.7. 

 

Comentários Adicionais 

 Os conceitos de energia cinética e potencial são utilizados em química e também em 

toda a ciência. Estes conceitos foram brevemente comentados porque são utilizados na 

descrição do comportamento de várias partículas submicroscópicas (moléculas, átomos, etc.) 

constituintes da matéria. 

 

O CALOR E A TEMPERATURA 

 A distinção entre calor e temperatura é importante. Calor (ou energia calorífica) é 

uma forma de energia que é diretamente transferida de um objeto mais quente para um mais 

frio. Tal energia não está na forma de calor antes ou depois da transferência, somente durante 

a transferência. Em outras palavras, calor é energia em trânsito. Após a absorção de energia 

calorífica por um objeto, não é correto dizer que o objeto "contém mais calor". Neste caso, o 

objeto contém mais energia, mas não calor.  

 O que acontece com a energia calorífica absorvida por um objeto? Segundo a lei da 

conservação de energia, a energia total do objeto aumenta. Este aumento pode ocorrer de três 

modos: ou as energias cinéticas das partículas constituintes do objeto aumentam, ou suas 

energias potenciais aumentam, ou ambas aumentam simultaneamente. A temperatura de um 

objeto mede a energia cinética média de suas partículas. Quando o calor é transferido para 

um objeto, a energia cinética média de suas partículas componentes é aumentada, estas 

partículas movem-se então mais rapidamente e a temperatura do objeto aumenta. 

 Algumas vezes, a transferência de calor para um objeto não provoca o aumento da 

temperatura. Isto significa que a energia cinética média não está aumentando. Em tal situação, 

o que ocorreu com a energia calorífica transferida? Esta energia está aumentando a energia 

potencial média das partículas do objeto. Isto ocorre quando uma substância sofre uma 

mudança de estado. A adição de calor ao gelo a 0°C, por exemplo, não causa aumento de 

temperatura (a energia cinética média das moléculas permanece constante). O gelo funde, 

contudo, formando água líquida, ainda a 0°C. A energia potencial média das moléculas na 

água líquida é maior do que a das moléculas de gelo, na mesma temperatura. 
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AS UNIDADES DE TEMPERATURA 

 Duas escalas de temperatura são muito utilizadas: a escala Celsius e a escala 

Fahrenheit. Na escala Celsius as unidades são denominadas graus Celsius °C; nesta escala o 

ponto do congelamento da água é 0°C e o ponto de ebulição é 100°C, sob pressão atmosférica 

de 1 atmosfera. 

 Na América de Norte a escala Fahrenheit é comumente usada. As unidades nesta 

escala são os graus Fahrenheit (°F). Sob pressão 1 da atmosfera, a água congela a 32°F e 

ferve a 212°F. A conversão de graus Fahrenheit para graus Celsius é dada pela expressão: 

 

°C = 5 (°F  -  32) 
                                                                       9 
 
 No Capítulo 4 será introduzida a terceira e mais' importante escala de temperatura, a 

escala Kelvin. 

 

1.6 OS NÚMEROS: USOS E EXTRAPOLAÇÕES 

 A química é uma ciência quantitativa. Muitas relações químicas somente são expressas 

satisfatoriamente em linguagem matemática. A seguir discutiremos como "tratar" os valores 

numéricos obtidos experimentalmente. 

 

A NOTAÇÃO EXPONENCIAL 

 Alguns números são ou muito grandes ou muito pequenos, de modo que o emprego do 

sistema decimal usual mostra-se inadequado e incômodo. Por exemplo, não só é uma perda de 

tempo escrever 0,0000000000000000000472 como também tem-se apenas uma vaga 

impressão do quanto este número é pequeno. É bem mais conveniente escrever 4,72 x 1020. 

Esta notação é conhecida por notação exponencial ou científica. 

 Quando a notação exponencial é utilizada, o número é escrito como o produto de um 

coeficiente e de um multiplicador. O coeficiente é um número com apenas um dígito do lado 

esquerdo da vírgula. O multiplicador é o número 10 elevado a alguma potência. Por exemplo, 

o número 9.876.543 em notação exponencial é escrito do seguinte modo: 

 

                                                               9,876543 x 106 
                                                          (coeficiente) x (multiplicador) 
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Comentários Adicionais 

 Muitas calculadoras de bolso não mostram os expoentes como representados 

anteriormente, mas mostram o número do exemplo citado, como 9,876543 E6 o uso da 

notação científica neste livro tomará o estudante capaz de converter um número para a (e da) 

forma exponencial e realizar operações aritméticas com os números escritos desta forma. 

 

MEDIDAS, EXATIDÃO E PRECISÃO. 

 Os números podem ser exatos ou aproximados. Números exatos são aqueles com 

nenhuma incerteza. Por exemplo: o número de jogadores de um time de basquetebol 

(exatamente 5), ou ainda o número de esquinas existentes em um cruzamento de duas ruas 

(exatamente 4). Em ciência e na vida diária, a maioria dos números encontrados não são 

exatos. 

 Números aproximados são mais comuns, resultam de medidas diretas ou indiretas e 

apresentam algum grau de incerteza. Dois são os termos que descrevem a confiança de uma 

medida numérica: a exatidão e a precisão. A exatidão é relativa ao verdadeiro valor da 

quantidade medida e a precisão é relativa à reprodutibilidade do número medido. Por 

exemplo, imagine um lápis de exatamente 22 centímetros. O comprimento do lápis é medido 

com um dispositivo que permite aproximações de 0,01 cm. Seis medidas foram realizadas 

separadamente, e o valor médio foi calculado. Os valores medidos são: 

20,14 cm. 

20,17 cm 

20,12 cm 

20,16 cm 

20,15 cm 

20,12 cm 

                                                      Média = 20,14 cm 

 Embora estes números oscilem em torno da média, nenhuma medida está próxima do 

verdadeiro valor do comprimento do lápis (22 cm). Como a reprodutibilidade do 

comprimento medido (20,14 cm) é boa (nenhuma medida difere por mais de 0,03 cm do valor 

médio), sua precisão é considerada alta. Mas os números individuais (e sua média) não estão 

próximos do verdadeiro comprimento do lápis, e, portanto a exatidão do resultado é 

considerada baixa. 

 Exatidão e precisão em números são comparáveis à exatidão e precisão quando se tem 

uma série de projéteis atirados em um alvo (ver Figura 1.7). A alta precisão é ilustrada pela 
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proximidade de um grupo de tiros no alvo. A alta exatidão é representada pelo agrupamento 

centralizado de tiros ao redor do centro do alvo. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 1.7 Precisão e exatidão em um jogo de tiro ao alvo: (a) baixa precisão, baixa 

exatidão; (b) alta precisão, baixa exatidão; (c) alta precisão, alta exatidão; (d) baixa precisão 

(acidental?), alta exatidão. 

 

OS ALGARISMOS SIGNIFICATIVOS 

 Um método conveniente para expressar a precisão de um número é aquele em que o 

número de algarismos significativos do número indica a precisão relativa do próprio número. 

Como exemplo, imagine você medindo o comprimento de um lápis com o uso de uma régua. 

Você é experiente em medidas com régua, e é cuidadoso. Numa das extremidades do lápis 

você demarcou o zero e observou que a "medida até a outra extremidade está compreendida 

entre duas graduações da régua, 20,1 cm e 20,2cm. Na determinação de uma medida é 

prudente obter e registrar o maior número de dígitos que o dispositivo e o método de medida 

permitirem. Portanto, o último dígito deve ser encontrado. Na tentativa de medir o 

comprimento do lápis com a maior precisão possível, você verificou que a ponta do lápis está 

localizada cerca de quatro décimos entre 20,1 e 20,2, ou seja, a 20,14 cm. O número obtido 
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tem quatro algarismos significativos. Em geral, quanto mais algarismos significativos 

estiverem presentes em um número, maior será a sua precisão. 

 Algarismos significativos ou dígitos significativos, como também são chamados, são 

dígitos que servem para determinar o valor (tamanho) do número, e não para indicar 

meramente a posição da vírgula no número decimal. Quando um número é escrito 

corretamente, o último algarismo significativo (à direita) é aquele que pode apresentar uma 

certa incerteza ou dúvida. (Os dígitos posteriores a este número não são mostrados porque são 

completamente desconhecidos). Quando você expressou o comprimento do lápis como sendo 

de 20,14 cm, a incerteza está no valor do último número, avaliado como aproximadamente 4. 

 Na determinação do número de algarismos significativos de um número, seus dígitos 

são contados, inicialmente pelo primeiro dígito diferente de zero à esquerda. Por exemplo:  

 

Número Número de algarismos significativos 

7 1 

                                   7,4 2 

                                   7,41 3 

                                   7,414 4 

 

 Os zeros terminais posteriores à vírgula são contados como algarismos significativos, 

assim como os zeros do interior do número: 

 

Número Número de algarismos significativos 

                                7,40 3 

                                7,04 3 

                                7,0004 5 

                                7,0400 5 

                                7,0000 5 

                            700,04 5 

 

 Quando os dígitos não são algarismos significativos? Os zeros usados em números 

menores do que um com a única finalidade de posicionar a vírgula e aqueles zeros que 

algumas vezes são colocados à esquerda da vírgula dos mesmos números (como no número 

0,4) não são algarismos significativos. Por exemplo: 

 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 

 

 

39

Número Número de algarismos significativos 

                                 ,007 1 

                               0,007 1 

                               0,00746 3 

                               0,00007 1 

                               0,00700 3 

                           700,007 6 

 

 Quando um número é escrito em notação exponencial, seu número de algarismos 

significativos é determinado somente pelos dígitos do coeficiente. Exemplo: 

Número Número de algarismos significativos 

                             7 x 10-3 1 

                             7,46 x 10-3 3 

                             7 x 10-5 1 

                             7,00 x 10-3 3 

                             7,00007 x 102 6 

 

 (Compare estes números com seus equivalentes escritos convencionalmente na lista 

anterior) 

 Um problema especial surge com uma outra espécie de números, os que terminam 

com zero. Considere o número "vinte e sete mil". Este número (sem o uso da notação 

exponencial) é escrito, certamente, como 27.000. A questão é: são estes zeros significativos 

ou não? Se 27.000 é expresso com aproximação até mil, então, como ele tem dois algarismos 

significativos (o 2 e o 7), os zeros servem apenas para posicionar o ponto e não são 

significativos. Se, por outro lado, ele é expresso com aproximação até cem, então ele tem três 

algarismos significativos: o 2, o 7 e o primeiro zero. Somente olhando para "27.000" não 

temos uma indicação da precisão do número. O número pode ser expresso com aproximação 

de mil, cem, dez ou de unidades. A saída para o problema consiste em escrever o número de 

forma exponencial. Então, o número de algarismos significativos é mostrado no próprio 

número. Por exemplo: 
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Número Número de algarismos significativos 

                              27.000  ? 

                              2,7 x 104 2 

                              2,70 x 104 3 

                              2,700 x 104 4 

                              2,7000 x 104 5 

 

A PRECISÃO EM CÁLCULOS ARITMÉTICOS:  

ADIÇÃO E SUBTRAÇÃO 

 Em operações matemáticas é importante que cada resultado seja expresso com o 

número exato de algarismos significativos. Isto significa que um resultado calculado não deve 

expressar uma precisão maior ou menor do que a especificada pelos números usados para o 

cálculo. Tal pretensão é assegurada com o uso de duas regras. A primeira delas, a regra da 

adição-subtração, enfatiza o número de dígitos à direita da vírgula do número decimal. 

 

Comentários Adicionais 

 Para um número como 27.000, um método que poderia ser usado para mostrar que 

um zero é significativo seria simplesmente sublinhá-lo. Desse modo, então, 27.000 tem cinco 

algarismos significativos e 27.000 apenas dois. (Um método semelhante usa a sobrelinha, em 

vez da sublinha.) Esta não é uma prática universal e não será usada neste livro. De 

preferência, usaremos a notação exponencial. 

 

 Regra de Adição-Subtração: No uso destas duas operações aritméticas, o número de 

dígitos à direita da vírgula no resultado calculado deve ser o mesmo do número com menos 

dígitos dos números somados ou subtraídos: 

 

 Considere o seguinte exemplo: Uma amostra de açúcar de 11,51 g de massa é 

colocada em um recipiente de 137 g de massa. Qual a massa total?A resposta é:  

 

                                     Massa de açúcar     11,51 g 
                             Massa do recipiente     137,     g 
                                           Massa total     149,     g 
 

 Uma vez que a massa do recipiente é expressa somente com aproximação de  grama 

(não há dígitos à direita da vírgula), a massa total é expressa de modo similar, isto é, com 
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aproximação de grama. (Veja de um outro modo: não há dígitos para serem adicionados ao 5 

e ao 1 do primeiro número.) 

Um exame mais detalhado da adição do exemplo anterior mostra que houve um 

arredondamento. O arredondamento pode ser feito de dois modos: o número 11,51 é 

arredondado antes da adição: 

                                                       11,51             12, 

                                                     137,               137, 

                                                                           149, 

 Ou zeros são adicionados ao número 137, e o resultado é arredondado após a adição: 

                                                    11,51            11,51 

                                                  137               137,00 

                                                                       148,51            149 

 Os dois procedimentos conduzem, geralmente, a resultados idênticos; alguma pequena 

diferença pode ser encontrada no último algarismo significativo, o incerto. Observe que a 

adição de zeros após a vírgula é arbitrária, e mesmo quando feita, os zeros não são algarismos 

significativos. Em vez de zeros, pontos de interrogação (??) poderiam ser usados: 

                                                       11,51             11,51 

                                                     137,               137,?? 

                                                                           149,??          149 

 

OS ARREDONDAMENTOS 

 A redução do número de dígitos de um número por um arredondamento obedece às 

seguintes regras: (1) Se o dígito a ser eliminado é maior do que 5, o dígito precedente é 

aumentado de uma unidade (27,76 é arredondado para 27,8); (2) Se o dígito a ser eliminado é 

menor do que 5, o dígito precedente é mantido (27,74 é arredondado para 27,7). E o número 

de final 5, como é arredondado? O número 27,75 é exatamente a metade entre 27,7 e 27,8. 

Uma prática comum, às vezes arbitrária, é a da manutenção do último dígito, quando for um 

número par. Então, o arredondamento para três dígitos de 27,75 é para cima, 27,8, mas de 

27,65 é para baixo, 27,6. 

 

Comentários Adicionais 

 A eliminação de dígitos por arredondamento ocorre em uma única etapa, e não por 

estágios. O arredondamento do número 3,457 para um algarismo significativo é 3. 0 
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processo por partes (3,457       3,46       3,5      4) é incorreto, pois 3,457 está mais próximo de 

3 do que de 4. 

 

A PRECISÃO EM CÁLCULOS ARITMÉTICOS: 

MULTIPLICAÇÃO E DIVISÃO 

 A regra utilizada é diferente da regra da adição-subtração. 

 Regra da Multiplicação-Divisão: Nestas duas operações aritméticas, o número de 

algarismos significativos, no resultado calculado, deve ser o mesmo que o menor número de 

algarismos significativos dos termos multiplicados ou divididos. 

 A regra é ilustrada pelos exemplos: 

     1,473  = 0,57 
       2,6 
 
 No caso, o quociente é expresso por dois algarismos significativos, porque o divisor 

apresenta somente dois algarismos significativos: 2 e 6. 

 Outro exemplo: 

                                                       3,94  x  2,122345   =   8,36.  

 

 Neste produto, o número de algarismos significativos do resultado é limitado pelo 

número de algarismos, significativos do primeiro termo, 3,94. 

 Veja a seguir: 

     9 x 0,00043  =  0,004 

 

 Para este exemplo, o produto apresenta um algarismo significativo, pois o número 9 

tem somente um algarismo significativo. 

 Outros Exemplos: 

     6,734 x 103  = 9,09 x 10-6 
     7,41 x 108  
 
     3,6 (7,431 x 108) = 2,7 X 104 
     1,49 (6,67 x 104)  
 

 Quando as operações de adição, subtração, multiplicação e divisão estiverem presentes 

em um problema, resolva-as em etapas, atenciosamente, para que o resultado final apresente o 

número correto de algarismos significativos. Constate você mesmo: 
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   (4,28) [60,621  -  (606,1 - 598,38)2]   =   -2 
     146,7  - (6,67) (1,4) 
       22,8  
 

OUTRAS OPERAÇÕES 

 É importante atentar para o número de algarismos significativos em todas as operações 

numéricas. Uma consideração a respeito de logaritmos e antilogaritmos será dada 

posteriormente. (Ver o Apêndice D.) 

 

1.7 AS UNIDADES MÉTRICAS 

 Há muito tempo as unidades métricas são empregadas, extensivamente, por todas as 

ciências, com o propósito de expressar quantidades numéricas. Vários sistemas de unidades 

métricas foram em pregados no passado, mas a tendência atual é a do uso de um sistema 

universal de unidades. 

 

AS UNIDADES SI 

 As unidades SI são as unidades do sistema métrico unificado usado 'hoje em dia. (SI 

significa System lnternational d'Unités, e é a abreviação adotada em todos os idiomas). O 

fundamento das unidades SI compreende o conjunto de sete unidades, conhecidas por 

unidades básicas. Estas são apresentadas na Tabela 1.3. Neste livro usaremos cada uma delas, 

exceto a unidade candela. 

 Intimamente relacionadas às unidades fundamentais SI estão as unidades derivadas. 

As unidades derivadas resultam da combinação de duas ou mais unidades básicas. Exemplos 

de unidades derivadas são: o metro quadrado (m2), uma unidade de área, e o metro cúbico 

(m3), uma unidade de volume. Algumas das unidades derivadas têm nomes especiais. A 

unidade de força, por exemplo, é o newton (N). Um newton é a força necessária para imprimir 

à massa de um quilograma (1 kg) a aceleração (aumento na velocidade) de um metro por 

segundo a cada segundo (1 m/s2). Como uma unidade derivada, o newton é definido em 

termos de unidades básicas: 

 

l N = l.kg.m 
        s2 
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 Tabela 1.3 As sete unidades básicas do SI 

Nome da unidade Símbolo Grandeza Física 

Quilograma Kg Massa 

Metro m Comprimento 

Segundo s Tempo 

Ampére A Corrente Elétrica 

Kelvin K Temperatura 

Candela cd Intensidade Luminosa 

Mol mol Quantidade de Matéria 

 

 De importância para o químico é a unidade de energia do SI cuja denominação 

especial é joule (J). Um joule é a energia gasta quando a força de um newton desloca um 

objeto de um metro na direção da força aplicada. Esta unidade derivada também é chamada de 

newton-metro (N m). A Tabela 1.4 mostra algumas unidades derivadas do SI. (Veja o 

Apêndice B para discussão mais ampla das unidades SI.). 

 

 Tabela 1.4 Algumas unidades derivadas SI. 

Nome da unidade Símbolo Grandeza física 

Metro quadrado m2 Área 

Metro cúbico m3 Volume 

Metro por segundo m/s Velocidade 

Metro por segundo ao quadrado m/s2 Aceleração 

Newton N = (kg m/s2) Força 

Joule J = (Nm) Energia 

Pascal Pa = (N/m2 Pressão 

 

OS MÚLTIPLOS E OS SUBMÚLTIPLOS DAS UNIDADES MÉTRICAS 

 Uma das grandes vantagens do sistema métrico de unidades é que ele é um sistema 

decimal. Isto significa que algumas unidades são múltiplas de outras e se relacionam por 

potências de 10. Por exemplo, a unidade de comprimento, o quilômetro (km) é 103 (ou 1.000) 

vezes maior do que sua unidade básica, o metro (m). Em outras palavras: 

 

1 km = 1 x 103m 
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 O prefixo quilo - designa o fator 103, e assim um quilograma é equivalente a 103 

gramas, ou:  

lkg = l x l03g 

 

 Algumas vezes o prefixo no nome da unidade indica que a unidade é um submúltiplo 

(uma fração decimal) da unidade da qual é derivada. O prefixo mili-, por exemplo, significa 

10-3 (ou 1/1000). Portanto, 1 milímetro é equivalente a 10-3 metro, ou: 

 

1 mm = 1 x 10-3m 

 

 A Tabela 1.5 mostra os prefixos métricos mais usados, e outros podem ser encontrados 

no Apêndice B. 

 Em química as unidades SI são usadas na maioria dos casos. Entretanto, algumas 

outras unidades são comuns. Por exemplo, duas unidades de volume' métricas, mas não 

pertencentes ao SI, são o litro (L) e seu submúltiplo, o mililitro (mL). Embora o litro tenha 

sido definido como o volume ocupado por um quilograma de água a 3,98°C, ele foi redefinido 

em 1964 como sendo exatamente igual a um decímetro cúbico (dm3). (A diferença é muito 

pequena.) Isto significa que, com a definição, o mililitro é idêntico ao centímetro cúbico 

(cm3). As unidades mililitro e litro, freqüentemente usadas neste livro, são tradicionais e 

convenientes para muitas finalidades químicas. Lembre-se de que: 

 

1 L = 1 dm3 

 

e 

 

1 mL = 1 cm3 
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Tabela 1.5 Prefixos comuns no sistema métrico. 

Prefixo Abreviação Significado Exemplos 

Kilo k 103 1 kilograma = 103 g (1 kg = 103 g) 

Deci d 10-1 1 decímetro = 10-1 m (1 dm = 10-1 m) 

Centi c 10-2 1 centímetro = 10-2 m ( 1 cm = 10-2 m) 

Mili m 10-3 1 milímetro = 10-3 m (1 mm = 10-3 m) 

Micro   10-6 1 micrograma = 10-6 g (1  g = 10-6 g) 

Nano n 10-9 1 nanômetro = 10-9 m (1 nm = 10-9 m) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 A Tabela 1.6 contém equações que são usadas na conversão entre algumas das 

unidades do sistema métrico-inglês e inglês-métrico. Neste livro teremos poucas 

oportunidades de fazer estas conversões, mas se você estiver mais familiarizado com onças, 

polegadas e quartos (sistema inglês) do que com gramas, centímetros e litros (sistema 

decimal), então tente assimilar as noções de grandeza das unidades métricas mais comuns. 

Com esta finalidade, a Tabela 1.7 pode lhe ser útil. 

 

1.8 RESOLUÇÃO DE PROBLEMAS NUMÉRICOS 

 Um melhor entendimento sobre os princípios quantitativos da química é conseguido 

não apenas com leituras, mas com o seu uso. Em todo o livro há muitos exemplos de 

problemas químicos. Acompanhando-os do início ao fim, evite o recurso da simples 
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memorização; em vez disto, concentre a sua atenção no porquê do uso de cada método, e qual 

a sua aplicação. 

 

ANALISE DIMENSIONAL 

 Para a resolução dos problemas faremos uma abordagem em que as dimensões de 

números (unidades), tais como centímetros, gramas ou segundos, são tratadas como 

quantidades algébricas. Esta técnica é chamada análise dimensional. A princípio, um 

problema de simples conversão de unidades pode ser considerado como uma ilustração do 

método. 

 Suponha que desejemos determinar quantas polegadas são equivalentes a 53,4 cm. Da 

Tabela 1.6, sabemos que: 

1 in = 2,54 cm 

 

 Em outras palavras, há 2,54 cm por polegada. Agora, quantas polegadas há em 53,4 

centímetros? Como cada 2,54 centímetros medem o comprimento equivalente a 1 polegada, 

necessitamos encontrar quantos destes segmentos de 2,54 cm equivalem a 53,4 cm. De um 

outro modo, precisamos encontrar quantas vezes 2,54 divide 53,4 cm, ou considerando as 

unidades quantas vezes 2,54 centímetro por polegada divide 53,4 centímetro. Algebricamente, 

o problema pode ser escrito: 

 

       53,4cm 
       2,54 cm    = 21,0 in 
                in 
 
 Observe que as unidades são tratadas como quantidades algébricas, isto é: 

                cm     
     cm 
      in 
 

 

 

 

 

 

 

 

= in 
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 A conversão consiste na divisão. A multiplicação conduziria a um resultado errôneo: 

 

53,4 cm x 2,54 cm = 136 cm2 

             in             in 

 
 Como a resposta é em polegadas, e não em centímetros quadrados por polegada, este 

fato seria um alerta de que esta não é a conversão correta. Ser cuidadoso, com as unidades não 

evita o erro nos cálculos aritméticos, mas é uma maneira de alertá-lo quanto a resoluções 

erradas. 

 

OS FATORES UNITÁRIOS 

 Na resolução de problemas por meio de análise dimensional, são usados os fatores 

unitários. O método de uso destes fatores consiste na multiplicação de um número por uma 

relação conhecida, A título de exemplo, resolveremos o problema anterior com o uso dos 

fatores unitários. 

 Sabemos que 1 polegada e 2,54 centímetros são medidas equivalentes de um mesmo 

comprimento ou distância. Então, 

1 in = 2,54 cm 
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 A divisão de ambos os membros da igualdade por 2,54 cm resulta em: 

      l in         = 1 
               2,54 cm 
 

 A relação 

                                                                      l in       
               2,54 cm 
 
 
 É denominada fator unitário por ser um fator igual à unidade, ou um. (Lembre-se: o 

numerador, 1 in, e o denominador, 2,54 cm, são medidas equivalentes ao mesmo 

comprimento). 

 Além disso, qualquer quantidade multiplicada pela unidade fica inalterada. A 

multiplicação de 53,4cm pelo fator unitário 

 

                                                                         l in       
               2,54 cm 

 

 Fornece um comprimento equivalente a 53,4 cm, mas expresso em polegadas: 

 

                                                    53,4 cm   x     l in         =  21,0 in 
               2,54 cm 

 

 Novamente, a unidade cm foi cancelada e a resposta é dada em polegadas. 

 

 Exemplo 1.3 Se você tem 58,0 polegadas de altura, qual a sua altura em centímetros? 

 Solução: Partindo-se da relação 2,54 cm = 1 in e dividindo-se ambos os membros por 

1 in: 

      2,54 cm = 1 
      1 in 
 

Encontramos um fator unitário 

      2,54 cm 
      1 in 

 

Assim, podemos converter polegadas em centímetros: 

     58 in  x  2,54cm  =  147 cm 
        1 in 
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Se, erroneamente, o fator 

                                                                         l in       
               2,54 cm 

 

Fosse utilizado, um exame das unidades revelaria o erro: 

 

                                                     58,0 in  x    l in         =  22,8 in2  
               2,54 cm                 cm 

 

 Problema Paralelo: Se você mora a 3,25 quilômetros de uma loja próxima, quantas 

milhas deve dirigir para ir à loja? Resposta: 2,02 mi. 

 

 Exemplo 1.4  Aviões a jato freqüentemente voam a uma altitude de 8,0 milhas. A 

quantos metros esta altitude corresponde? 

 Solução: Da Tabela 1.6 vemos que 1 mi = 1,61 km. Desta informação, encontramos o 

fator unitário 

 

 

Que podemos usar para converter milhas em quilômetros: 

 

 

 

Agora, para converter quilômetros em metros, necessitamos de outra equação de conversão. 

Da Tabela 1.5, obtemos: 

 

 

Assim, 

 

 

 

A última conversão pode ser feita: 
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Observe que as duas conversões poderiam ser escritas seqüencialmente: 

 

 

 

 Problema Paralelo: Uma garrafa de bebida comporta 7,50 x 102 mL. A quantos 

quartos este volume corresponde? Resposta: 0,794 qt. 

 

 Exemplo 1.5 Você viaja em um carro à velocidade de 55 milhas por hora. A quantos 

metros por segundo corresponde esta velocidade? 

 Solução: Neste exemplo precisamos converter milhas em metros e horas em segundos. 

As equações de conversão e os fatores unitários correspondentes são: 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Usando todos estes fatores de conversão seqüencialmente, obtemos: 

 

 

 

 Problema Paralelo: Um caracol movimenta-se a 1,00cm/min. A quanto isto 

corresponde em pés por dia? Resposta: 47,2 pés/dia. 

 

 Exemplo 1.6 Um pedaço de madeira tem um volume de 4,5 in3. Qual é o seu volume 

em centímetros cúbicos? 

 Solução: Partindo-se da relação 2,54 cm = 1 in (Tabela 1.6) e dividindo-se ambos os 

membros por 1 in, obtemos: 
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Como unidades de volume são unidades de comprimento elevadas ao cubo, então: 

 

 

 

ou 

 

 

Isto nos dá um novo fator unitário: 

 

 

 

E, agora, podemos converter polegadas cúbicas em centímetros cúbicos, 

 

 

 

 Problema Paralelo: Uma garrafa contém 0,750 litros de leite. A quantas polegadas 

cúbicas corresponde este volume? Resposta: 45,8 in3. 

 

Comentários Adicionais 

 O uso de fatores unitários ou algum outro tipo de análise dimensional não garante 

que a sua resposta esteja correta. (Mesmo se as unidades parecerem corretas, você pode ter 

cometido um erro aritmético.) Por outro lado, se as unidades estiverem erradas, considere o 

fato como um sinal de alerta, pois certamente seu método de resolução está errado. 

 

A DENSIDADE 

 Uma das propriedades que caracteriza uma substância é a sua densidade. Devido a sua 

importância, e porque os cálculos de densidade são exemplos do uso da análise dimensional, 

este é o momento ideal para a discussão desta grandeza. A densidade é definida como a 

massa da unidade de volume de uma substância, ou, simplesmente, massa por unidade de 

volume. A densidade de um objeto é calculada pela divisão da massa do objeto por seu 

volume, ou: 
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 Qual o significado desta grandeza? A densidade expressa a quantidade de matéria 

presente em uma dada unidade de volume. Quando dizemos que o chumbo tem maior 

densidade do que o alumínio, isto significa que num dado volume de chumbo há mais matéria 

que no mesmo volume de alumínio. (Algumas vezes ouvimos dizer que o chumbo é mais 

pesado que o alumínio; esta afirmação é imprecisa. "Pesar mais" é interpretado por "ter maior 

massa que". O principal inconveniente da frase é a ausência da especificação do volume. Um 

metro cúbico de alumínio tem maior massa do que um centímetro cúbico de chumbo.). 

 As densidades de sólidos e líquidos são comumente expressas em gramas por 

centímetro cúbico, g/cm3, unidades derivadas SI. (Lembre-se de que por causada equivalência 

do mililitro e do centímetro cúbico, a unidade gramas por mililitro, g/mL, embora não 

pertencente às unidades SI, equivale exatamente a gramas por centímetro cúbico.) Os gases 

são muito menos densos do que os outros estados da matéria, por isso a unidade SI gramas 

por decímetro cúbico, g/dm3, é a mais conveniente. (A unidade equivalente gramas por litro, 

g/L, não pertencente às unidades SI, é ainda muito usada.) Os valores numéricos das 

densidades variam bastante, como se pode observar na Tabela 1.8. 
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 Exemplo 1.7 Um pedaço de pau-brasil tem uma massa de 238,3 g e ocupa um volume 

de 545 cm3. Calcule sua densidade em gramas por centímetro cúbico. 

 Solução:  

 

 

 

 Problema Paralelo: Um pedaço de carvalho tem um volume de 125 cm3 e uma massa 

de 96,2 g. Qual a densidade do carvalho? Resposta: 0,770 g/cm3. 

 

 Exemplo. l.8. A pedra preciosa rubi tem uma densidade de 4,10 g/cm3.Qual é o 

volume de um rubi cuja massa é 6,7g? 

 Solução: 

Método 1 (substituição dos valores na fórmula): Da definição de densidade: 

 

 

 

por rearranjo, 

 

 

e por substituição, obtemos o volume: 

 

 

 

 

Método 2 (Uso do fator unitário): Do enunciado, o valor da densidade sugere a seguinte 

interpretação: 1 cm3 de rubi tem uma massa de 4,10 g. Em outras palavras, 1 cm3 e 4,10 g são 

medidas equivalentes da mesma quantidade de rubi. O símbolo ↔ é usado para expressar a 

equivalência: 

 

 

Desta equivalência podemos obter a relação: 
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A expressão à esquerda da igualdade é  um fator unitário, e pode ser usada na conversão de 

gramas para centímetros cúbicos. Desse modo, 6,7 g de rubi ocupam um volume de: 

 

 

 

 Problema Paralelo: Qual o volume de um diamante (densidade= 3,52g/cm3) que tem 

uma massa de 0,100 g? Resposta: 2,84 x 10-2 cm3. 

 

RESUMO 

 A química estuda a natureza, as propriedades, a composição e as transformações da 

matéria.  

 A aquisição do conhecimento científico em todas as ciências ocorre por meio de um 

procedimento sistemático e lógico, conhecido por método científico, brevemente descrito a 

seguir: os registros das observações são os dados, e estes são algumas vezes generalizados em 

leis. As propostas de explicação das observações são as teorias ou, quando tentativas, 

hipóteses. A importância das teorias e hipóteses reside na capacidade de previsão de novos 

comportamentos. Tais previsões sugerem novos experimentos, que fornecem novos dados, 

conduzindo a novas teorias e assim por diante. 

 A matéria é tudo o que tem massa e ocupa espaço. A massa é uma medida direta da 

quantidade de matéria do objeto. Tanto a inércia (resistência a modificação ao estado de 

movimento) quanto o peso (força de atração gravitacional da Terra) de um objeto são 

determinados pela sua massa. A massa de um objeto independe do local onde é medida. O 

peso, contudo, depende do local e, portanto, seu uso é limitado. 

 Um exemplo de matéria pode ser uma substância pura, ou uma mistura. Os três 

estados da matéria são: sólido, líquido e gás. Uma substância pura pode ser um elemento, 

substância simples e fundamental que não pode ser decomposta em outras, ou um composto, 

substância constituída por dois ou mais elementos combinados por uma razão definida em 

massa. Os elementos são representados por abreviações denominadas símbolos químicos, e os 

compostos, por fórmulas químicas. 

 Uma fase é uma região fisicamente distinta com um conjunto de propriedades 

uniformes. Um sistema (porção de matéria) que apresenta uma única fase é chamado 

homogêneo; e com duas ou mais fases, heterogêneo. A mistura homogênea é denominada 

solução. 
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 A matéria pode sofrer transformações físicas e químicas. As transformações físicas 

são aquelas que não modificam a identidade das substâncias. Nas transformações químicas, 

entretanto, pelo menos uma substância, o reagente, é transformado em uma nova substância, 

o produto. Duas das leis das transformações químicas são a lei da conservação das massas (a 

soma das massas dos produtos é igual à soma das massas dos reagentes), e a lei da 

composição definida (cada composto tem sua característica própria e composição em massa 

definida). 

 Energia é a capacidade de realizar trabalho. Há muitas formas de energia, entre as 

quais podemos citar a energia mecânica, que pode ser cinética (energia de movimento) ou 

potencial (energia de posição). A lei da conservação de energia estabelece que a energia pode 

ser transformada em diferentes formas, mas a energia total é conservada em qualquer 

transformação. Calor é a forma de energia que é transferida de um objeto mais quente para um 

mais frio. O calor absorvido por um objeto pode aumentar a sua temperatura, ou causar uma 

mudança de estado, tal como a fusão ou a ebulição. A temperatura de uma substância é a 

medida da energia cinética média das partículas constituintes da substância. 

 A medida de uma quantidade numérica é caracterizada pela sua precisão 

(reprodutibilidade) e sua exatidão (aproximação do valor correto). Um número com alta 

precisão tem muitos algarismos significativos. Os dígitos determinam o tamanho do número, 

e não meramente os zeros usados para posicionar a vírgula. Nas operações aritméticas, é 

importante prestar atenção ao número de algarismos significativos do resultado, de modo que 

este não tenha uma maior precisão do que a dos números usados no cálculo. 

 Os sistemas de unidades métricas são empregados há anos. Atualmente, a maior parte 

do mundo científico emprega aversão chamada unidades SI. Esta versão compreende sete 

unidades básicas e muitas unidades derivadas. Os múltiplos e submúltiplos das unidades 

básicas e derivadas são expressos pelo uso de prefixos que indicam potências de 10 positivas 

e negativas. 

 Nos cálculos numéricos atentar para as unidades é uma boa prática. Na análise 

dimensional unidades representam quantidades algébricas. Um método mais aperfeiçoado 

nestes cálculos é o do fator unitário. 

 A densidade é definida como massa por unidade de volume e expressa a quantidade de 

matéria presente em uma dada unidade de volume. 
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PROBLEMAS 

 Nota: Aprenda a usar este livro como um texto de referência. Para resolver um 

problema, consulte o capítulo e o apêndice sempre que necessário. As respostas dos 

problemas assinalados com * estão no Apêndice J. 

 

O Método Científico 

 1.1 Discuta a função de cada termo para a aquisição do conhecimento científico:  

(a) observações, 

(b) dados, 

(c) leis,  

(d) hipóteses,  

(e) teorias,  

(f) experimentos. 

 

 1.2 Dizem que uma teoria bem testada e verificada pode tornar-se uma lei. A 

afirmação é correta? Explique. 

 

 1.3 De que modos as teorias fazem uso dos modelos? 

 

 1.4 Sob quais condições podemos provavelmente esquecer a distinção entre fato e 

teoria? 

 

A Matéria 

 1.5 Defina: homogêneo, heterogêneo, fase, elemento, composto, solução. 

 

 1.6 Comente o ponto de fusão de: e explicar as diferenças. 

(a) uma substância pura,  

(b) uma mistura homogênea,  

(c) uma mistura heterogênea.  

 

 1.7 O sal de cozinha é um composto de sódio e cloro. Como você sabe que não é uma 

mistura? 
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 1.8 Explique como você pode distinguir entre os dois membros de cada um dos 

seguintes pares, e em cada caso mencione a propriedade usada para fazer a distinção:  

(a) água líquida e gelo,  

(b) água pura e água salgada,  

(c) alumínio e cobre,  

(d) água pura e álcool puro,  

(e) oxigênio gasoso puro e nitrogênio gasoso puro, 

(f) cera de parafina branca e plástico de polietileno branco,  

(g) fibras de algodão e fibras de lã. 

 

 1.9 Da seqüência dada, indique qual é substância pura e qual é mistura: ferro, água, 

granito, cerveja, cloro, chocolate, magnésio, açúcar, álcool, ar empoeirado, ar limpo. 

 

 1.10 Quantas fases estão presentes em cada um dos seguintes sistemas bem-

misturados:  

(a) quartzo puro + areia,  

(b) areia + sal,  

(c) areia+ sal+ açúcar, 

(d) areia + sal + açúcar + água líquida,  

(e) areia + sal + açúcar + água + gasolina,  

(f) areia + sal + açúcar + água + gasolina +cobre metálico,  

(g) todos os precedentes + gelo,  

(h) todos os precedentes + cerveja. 

 

 1.11 Suponha que lhe foi dada uma amostra de um líquido homogêneo. O que você 

faria a fim de determinar se é uma solução ou uma substância pura? 

 

 1.12 Compostos e soluções representam combinações de substâncias mais simples. 

Qual é a diferença entre eles? Como podem ser distinguidos no laboratório? 

 

 * 1.13 Um certo composto foi analisado e verificou-se que contém 34,0% do elemento 

X e 66,0% do elemento Y, em massa. Se X e Y reagem diretamente para formar o composto, 

quanto do composto pode ser preparado misturando-se:  

(a) 34,0 g de X com 66,0 g de Y?  
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(b) 34,0 g de X com 100,0 g de Y?  

(c) 100,0 g de X com 66,0 g de Y?,  

(d) 100,0 g de X com 100,0 g de Y?  

(e) 1,76 g de X com 2,30 g de Y? 

 

 1.14 O composto iodeto de sódio é constituído de 15,3% de sódio e 84,7% de iodo, em 

massa. A água é constituída de 88,9% de oxigênio e de 11,1% de hidrogênio, em massa. 

Supondo que 10,0 g de iodeto de sódio são dissolvidas em 65,0 g de água, calcule a 

percentagem de cada elemento na solução resultante. 

 

A Energia, o Calor, e a Temperatura. 

 1.15 O que é calor? Qual a sua diferença com outras formas de energia? 

 

 1.16 Compare e diferencie energia cinética e potencial. 

 

 1.17 Descreva o que acontece com a energia cinética e potencial de uma bala que 

atravessa (a) verticalmente e (b) obliquamente o ar e depois cai na terra. 

 

 1.18 Compare a energia cinética de  

(a)um automóvel de 1 x 103 kg com um de 5 x 102 kg, movendo-se com a mesma velocidade,  

(b) um automóvel movendo-se a 60 km/h com outro idêntico movendo-se a 30 km/h. 

(Dê uma resposta numérica para cada caso.).  

 

 1.19 Converta cada uma das seguintes temperaturas para graus Celsius:  

(a) 70°F,  

(b)' 

25°F,  

(c) 230°F. 

 

 1.20 Converta cada uma das seguintes temperaturas para graus Fahrenheit: 

(a) 70°C, 

(b) 25°C,  

(c) 230°C. 
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A Notação Exponencial e os Algarismos Significativos  

 1.21 Diga quantos algarismos significativos há em cada um dos seguintes números:  

(a) 26,31 

(b) 26,0l  

(c) 20,01 

(d) 20,00  

(e) 0,206 

(f) 0,00206 

(g) 0,002060 

(h) 2,06 x 10-3 

(i) 7,060 x 10-3 

(j) 606  

(k) 6,06 x 102 

(o) 1,00 x 1021 

(m) 9,0000  

n) 0,000004 

 

 1.22  Expresse cada um dos seguintes números em notação exponencial, com um 

dígito  à esquerda da vírgula no coeficiente:  

(a) 393,68,  

(b) 0,1762,  

(c) 1,4 milhão,  

(d) 0,000000723,  

(e) 0,000000700,  

(f) 0,0000007,  

(g) 100,070,  

(h) 1200 com dois algarismos significativos,  

(i) 1200 com quatro algarismos significativos. 

 

 1.23 Arredonde cada um dos seguintes números com dois algarismos significativos: 

(a) 67,8,  

(b) 0,003648, 

(c) 0,00365,  

(d) 9,272 x 10-34, 
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(e) 4,651 x 1022, 

(f) 127, 

(g) 3240,1 x 10-24 

 

 1.24 Faça as operações aritméticas indicadas, admitindo que cada número é resultado 

de uma medida experimental: 

(a) 323 + 2,981,  

(b) 29,368 - 0,004, 

(c) 26,14 + 1,073 + 2,949,  

(d) 4,673 - 10,1, 

(e) 52~565+ 13,  

(f) 126 x 3,9,  

(g) 4,638 x 9,00,  

 

 1.25 Indique se cada uma das seguintes unidades é uma medida de comprimento, 

massa, volume ou tempo:  

(a) m3,  

(b) ms,  

(c) mg,  

(d) nm, 

(e) dm3,  

(f) mm, 

(g) mm3, 

(h) kg,  

(i) ns. 

 

 1.26 Qual o significado de cada um dos seguintes prefixos?  

(a) mili,  

(b) micro, 

(c) nano,  

(d) quilo,  

(e) centi. 
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 1.27 Converta cada uma das seguintes massas para gramas:  

(a) 3,89 x 10-6 kg, 

(b) 1,8 104 mg,  

(c) 3,23 x 103 kg,  

(d) 1,22x 109 ng,  

(e) 63  g. 

 

Análise Dimensional e Resolução de Problemas 

 1.28 Escreva os fatores de unidades para converter: 

(a) polegadas em pés,  

(b) pés em polegadas,  

(c) milímetros em centímetros, 

(d) centímetros em milímetros,  

(e) gramas em miligramas 

(f) mililitros em litros. 

 

 1.29 Escreva os fatores para converter: 

(a) centímetros cúbicos em mililitros, 

(b) decímetros cúbicos em litros,  

(c) metros cúbicos em milímetros cúbicos, 

(d) centímetros quadrado em metros quadrados. 

 

 1.30 Converta 17,6cm em  

(a) mm,  

(b) m,  

c) km,  

(d) nm. 

 

 1.31 Converta 468 g em  

(a) kg,  

(b) mg,  

(c) ng. 
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 1.32 Converta 5,0 g/cm3 em: 

(a) g/mL,  

(b) g/L,  

c) kg/mL,  

(d) kg/L,  

(e) kg/m3, 

(f) g/m3. 

 

 1.33 Uma cesta contém 15 maçãs com uma massa total de 1,5 kg e custa CR$ 1,29. 

Responda às seguintes perguntas usando o conceito de fator unitário:  

(a) Qual é a massa (em média) de uma maçã, em gramas? 

(b) Qual é o preço (em média) de uma maçã em centavos? 

 

 1.34 Um certo automóvel percorre 13 km/L de gasolina. Qual é a sua "quilometragem" 

em milhas/galão? 

 

Densidade 

 1.35 Qual é a densidade de  

(a) um sólido, do qual 125 g ocupam um volume de 127 cm3? 

 (b)um líquido, do qual 47 cm3 têm uma massa de 42 g?  

(c) um gás, do qual 10,0L têm uma massa de 12,6g? 

 

 1.36 As densidades dos gases são menores do que as dos líquidos. Explique. 

 

 1.37 Costuma-se dizer que o magnésio é um metal leve. Como este comentário pode 

ser expresso mais precisamente? 

 

 1.38 Um cubo de pau-brasil de 4,00 cm de aresta tem uma massa de 21,0 g. Qual é a 

densidade desta amostra de pau-brasi1? 

 

 1.39 Um certo sólido tem uma densidade de 10,7 g/cm3.Qual o volume ocupado por 

155 g deste sólido? 
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PROBLEMAS ADICIONAIS 

 1.40 Um cubo de metal de 5,00 cm de aresta tem uma massa de 647 g. A análise 

química de uma pequena amostra limada do cubo mostra que ó metal é ferro (densidade =7,86 

g/cm3). O que você pode dizer a respeito do cubo? 

 

 1.41 Em nível atômico, quais os dois fatores que determinam a densidade de urna 

substância? 

 

 1.42 Por que as densidades da maioria dos líquidos diminuem com o aumento da 

temperatura? 

 

 1.43 A densidade do ósmio é 22,6 g/cm3.  

(a) Qual é amassa em quilogramas de 1,00 de ósmio?  

(b)A quantas libras esta massa corresponde? 

 

 1.44 A regra da multiplicação-divisão dada neste capítulo indica que: quando se divide 

7 por 304, o quociente deve ser arredondado para somente um algarismo significativo. 

Resolva este problema como uma longa divisão e mostre que qualquer dígito posterior ao 

primeiro no quociente é completamente incerto e conseqüentemente não precisa ser 

considerado. (Lembre-se de que a adição de zeros no dividendo com a finalidade de "abaixá-

los" não os faz algarismos significativos.). 

 

 1.45 Cada membro de uma classe usou uma régua para medir a largura da capa de um 

certo livro. Os resultados, todos expressos em polegadas, são os seguintes: 7,53; 7,90; 7,92; 

7,53; 7,51; 7,89; 7,52; 7,54; 7,91; 7,93; 7,53; 7,54; 7,90; 7,91 e 7,52. Discuta estes resultados. 

Como você explicaria a obtenção destes resultados? Qual é o significado dos termos precisão 

e exatidão se aplicados para este conjunto de medidas? 

 

 1.46 Se sal de cozinha é adicionado a 100,0g de água a 25°C, a quantidade máxima de 

sal que pode ser dissolvida é sempre 36,1 g. Esta constância de composição significa que a 

água salgada é um composto? Explique. 
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 1.47 Duas substâncias puras, A e B, são misturadas para formar um produto 

homogêneo C; não há excesso de A ou B. O que pode ser C? (Justifique sua resposta para 

cada possibilidade.). 

 1.48 Quando o mármore é aquecido intensamente, decompõe-se em um outro sólido e 

em um gás.  

(a) O mármore é um elemento ou um composto?  

(b) Se tanto o sólido quanto o gás são compostos que consistem em 2 elementos cada, o que 

se pode dizer do número de elementos do qual o mármore é composto? 

  

 1.49 Um certo composto tem uma massa de 17,08 g. Sabe-se que contém 2,70 g do 

elemento X, 9,64 g de Y,e o restante deZ. Quantos gramas deste composto podem ser 

preparados de:  

(a) 27,0 g de X, 96,4 g de Y e 47,4 g de Z?,  

(b)2,70 g de X, 9,64 g de Y e 10,0 g de Z?,  

(c) 2,70 g de X, 10,0 g de Y e 10,0 g de Z?,  

(d) 10,0g de X, 10,0g de Y e 4,74 g de Z?,  

(e) 10,0g de X, 10,0g de Y, 10,0g de Z?,  

(f) 62,8 g de X, 243,8 g de Y e 130,1g de Z?  

 

 1.50 O enxofre (S) queima em oxigênio (O) formando o composto dióxido de enxofre, 

cuja composição é 50,0% S e 50,0% O, em massa.  

(a) Se 3,71 g de S são queimados, quantos gramas de dióxido de enxofre são formados? 

(b) Se 4,08 g de O são consumidos na queima de certa quantidade de enxofre, quanto de 

dióxido de enxofre é formado? 

 

 1.51 O magnésio (Mg) queima em oxigênio (O) formando o composto óxido de 

magnésio, cuja composição é 60,3% de Mg e 39,7% de O, em massa. 

(a) Se 9,79g de magnésio são queimados, quantos gramas de oxigênio são consumidos?  

(b) Se 9,79 g de Mg são queimados, quantos g de óxido de magnésio são formados? 

(c) Se 14,0 g de Mg são colocados em um recipiente com 9,0 g de O e queimados, qual 

elemento sobrará em excesso, após a ocorrência da reação? De quantos gramas é este 

excesso?  
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 1.52 De cada um dos exemplos seguintes, dados aos pares, qual tem maior energia, 

potencial:  

(a)uma bola de golfe ou uma bala de canhão, a 1 m acima da superfície da terra?  

(b) uma bola de golfe a 1 m acima da superfície da terra ou uma bala de canhão a 2 m acima 

da superfície da terra?  

(c)uma bola de golfe na superfície da terra ou uma bola de golfe a 1 m abaixo da superfície 

(em um buraco)? 

 

 1.53 Uma grande xícara tem uma massa de 122,3417 g e é preenchida com cada uma 

das seguintes substâncias, sucessivamente (nenhuma das substâncias é removida): 

(a) 29,4831 g de água,  

(b) 0,0126 g de sal,  

(c) 3,232 g de açúcar,  

(d) 10,99 g de leite,  

(e) 17,2 g de vinagre,  

(f) 66 g de molho de pimenta malagueta.  

Calcule a massa total após a cada adição. 

 

 1.54 Proponha algumas razões contrárias à conversão para um sistema decimal de 

tempo. 

 

 1.55 A quanto equivale 65 milhas por hora em  

(a) pés/s? 

(b) m/s?  

(c) km/h? 

(d) cm/s? 

 

 1.56 Se 1,0 cm3 de água tem uma massa de 1,0 g, qual é a massa em quilogramas de 

1,0 galão de água? 
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Capítulo 2 
AS FÓRMULAS, AS EQUAÇÕES E A ESTEQUIOMETRIA. 

TÓPICOS GERAIS 

2.1 A MICROESTRUTURA DA 

MATÉRIA 

Os átomos 

As moléculas 

 

2.2 AS FÓRMULAS QUÍMICAS 

As fórmulas moleculares 

As fórmulas empíricas 

As fórmulas estruturais 

 

2.3 MASSA ATÔMICA E OUTROS TIPOS 

DE MASSA 

As massas atômicas 

As massas moleculares 

As massas de fórmulas 

 

2.4 O MOL 

O número de Avogadro 

Mols de átomos 

Mols de moléculas 

Mols de fórmulas unitárias 

 

2.5 A COMPOSIÇÃO 

ESTEQUIOMÉTRICA 

Os significados das fórmulas químicas 

Determinação da análise elementar a partir 

de fórmulas. 

Determinação da fórmula empírica a partir 

de uma análise elementar 

As fórmulas moleculares 

2.6 AS EQUAÇÕES QUÍMICAS 

O balanceamento das equações por 

tentativas 

 

2.7 ESTEQUIOMETRIA DE REAÇOES. 

OS significados de uma equação química 

Os cálculos estequiométricos 

A análise de combustão 

Problemas com reagentes limitantes 

 

2.8 A ESTEQUIOMETRIA DE SOLUÇÃO 

O soluto e o solvente 

A concentração molar 

A diluição 

Os ácidos e as bases 

As reações de neutralização 

Titulação 

 

2.9 O MOL: COMENTÁRIOS 

ADICIONAIS 

A terminologia de mols de coisas diferentes 

O tamanho de um mol 

 

2.10 NOMENCLATURA QUÍMICA: 

PRIMEIRO CONTATO 

Nomes triviais e sistemáticos 

Os compostos binários 

Os compostos temários contendo oxigênio 

Os ácidos e as bases 
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 A palavra estequiometria vem das palavras gregas stoicheon, significando "elemento" e 

metron, significando "medida". Atualmente, é definida como o estudo (1) das quantidades 

relativas de elementos combinados em compostos e (2) das quantidades relativas de substâncias 

consumidas e formadas em reações químicas. Em outras palavras, estequiometria é o estado 

quantitativo da composição química (composto ou fórmula estequiométrica) e transformações 

químicas (equação ou reação estequiométrica). 

 

2.1 A MICROESTRUTURA DA MATÉRIA  

OS ÁTOMOS 

 Hoje, muitos de nós estamos familiarizados com o conceito de átomo e estamos cientes de 

que átomos são partículas submicroscópicas de que toda a matéria é composta. Ainda que seja 

composto de partículas menores, o átomo é a unidade fundamental de um elemento. 

Posteriormente, todos os átomos de um mesmo elemento são idênticos em quase todos os 

aspectos (estes aspectos serão discutidos na Seção 5.2) e os átomos de diferentes elementos são 

diferentes. Conseqüentemente, damos para um elemento e seus átomos o mesmo nome; por 

exemplo, o elemento cobre é composto de átomos de cobre, e o elemento oxigênio, de átomos de 

oxigênio. O símbolo para um elemento pode ser usado para representar um átomo daquele 

elemento; assim, Cu pode representar um átomo de cobre e O um átomo de oxigênio. 

 

Comentários Adicionais 

 Apesar de acreditarmos na existência de átomos há muitos anos, muitas das evidências 

são completamente indiretas. Entretanto, em 1980, versões do microscópio eletrônico de alta 

resolução foram desenvolvidas com suficiente poder de resolução para mostrar a posição de 

átomos em certos sólidos. As imagens produzidas por meio destas técnicas oferecem uma base 

forte, quase direta, para se acreditar que os átomos são verdadeiros. 

 

AS MOLÉCULAS 

 Em muitas substâncias, os átomos são agrupados ou reunidos em agregados de 2 átomos 

até números maiores, incontáveis. Tal agregado é chamado de molécula e o termo geralmente 

implica um número comparativamente pequeno de átomos. No interior de uma molécula, os 

átomos componentes permanecem juntos por forças chamadas ligações químicas. Sucintamente: 
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uma molécula é um composto de partículas que consistem em 2 ou mais átomos quimicamente 

ligados um ao outro. É importante notar que, embora as moléculas possam estar afastadas, como 

nos gases, no interior de uma molécula os átomos estão relativamente presos uns aos outros 

devido às fortes ligações químicas. (Ver Capítulo 8.) 

 Alguns elementos são compostos de moléculas. (Nestes casos, todos os átomos em cada 

molécula são do mesmo elemento.) Em adição, muitos compostos consistem em moléculas. 

(Cada uma dessas moléculas consiste em pelo menos dois átomos diferentes.) Entretanto, nem 

todas as substâncias são moleculares na natureza. Alguns sólidos e líquidos consistem em 

agregados de átomos extremamente grandes. Embora estes grandes agregados sejam algumas 

vezes referidos como "moléculas gigantes", o termo molécula normalmente implica um grupo de 

átomos. Discutiremos mais o assunto sobre as diferenças entre substâncias moleculares e não-

moleculares. 

 

2.2 AS FÓRMULAS QUÍMICAS 

 Apenas símbolos são usados para representar elementos ou seus átomos, as fórmulas são 

usadas para representar compostos ou agregados de seus átomos. Vários tipos de fórmulas  

químicas são úteis; as mais importantes são as fórmulas empírica e fórmulas estruturais. 
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 Figura 2.2 Dióxido de carbono sólido (gelo seco), duas representações: (a) bola e vareta e 

(b) espacial. O modelo da bola e vareta mostra mais claramente as relações geométricas; o 

modelo espacial representa mais exatamente os tamanhos atômicos relativos e o empacotamento 

em um sólido. Em cada modelo, moléculas de CO2 podem prontamente ser identificadas. Átomos 

de carbono em 5 moléculas foram enumerados para mostrar a correspondência entre os tipos de 

modelos. 

 

AS FÓRMULAS MOLECULARES 

 A fórmula de uma molécula emprega um símbolo e um subíndice para indicar o número 

de cada tipo de átomo na molécula. (O subíndice é sempre omitido.) Tal fórmula é chamada 

fórmula-molecular. Uma molécula de água consiste em 2 átomos de hidrogênio e 1 átomo de 

oxigênio, e assim a fórmula molecular para a água é H2O. Outro exemplo: uma molécula de 

sacarose (cana-de-açúcar) consiste em 12 átomos de C, 22 átomos de H e 11 átomos de O, como 

é mostrado na fórmula molecular C12H22O11. A Figura 2.1 mostra as representações de três 

moléculas, suas fórmulas e seus nomes. 

 Nos sólidos e líquidos moleculares, as moléculas estão dispostas juntas e bem próximas. 

A Figura 2.2 mostra duas representações de dióxido de carbono sólido conhecido como gelo 

seco. (Veja novamente a Figura 2.2.) Observe que as moléculas de CO2 podem ser identificadas 

individualmente mesmo estando próximas umas das outras. 

 Alguns elementos não se combinam, existindo em forma molecular, e geralmente são 

representados por fórmulas moleculares. O oxigênio é encontrado no ar como molécula 

diatômica O2 e o nitrogênio, como moléculas N2. Uma forma do elemento fósforo contém 

moléculas tetratômicas P4 e o enxofre geralmente consiste em moléculas octatômicas S8. 

(a) 
(b) 
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Comentários Adicionais 

 As forças entre os átomos em uma molécula são tipicamente fortes, e as forças entre as 

moléculas são geralmente muito fracas. Enxofre sólido consiste em moléculas de S8 no qual os 8 

átomos de enxofre estão fortemente ligados entre si, contudo, suas moléculas permanecem juntas 

devido a forças muito fracas. 

 

AS FÓRMULAS EMPÍRICAS 

 Um segundo tipo de fórmula, a fórmula empírica, dá somente número relativo de átomos 

de diferentes elementos em um composto, sendo que tais números são expressos como uma razão 

mais simples. A fórmula empírica da glicose, a qual consiste em átomos de carbono, hidrogênio e 

oxigênio em uma proporção de 1:2:1, é CH2O. (As fórmulas empíricas são também chamadas de 

fórmulas mais simples.) A fórmula molecular de uma substancia é sempre um número inteiro da 

sua fórmula empírica. Por exemplo, a fórmula molecular da glicose é C6H12O6 que é 6 vezes sua 

fórmula empírica. Enquanto a fórmula empírica dá somente uma proporção de átomos, a fórmula 

molecular dá o número real de átomos de cada elemento em uma molécula individual. Em alguns 

casos a proporção de átomos apresentada na fórmula molecular não pode ser reduzida para 

números inteiros menores, e como um resultado, as fórmulas molecular e empírica são as 

mesmas. Este é o caso da sacarose, C12H22O11. 

 Substâncias moleculares são geralmente representadas por fórmulas moleculares, se o 

número de átomos de cada elemento na molécula é conhecido. Contudo, para substâncias que não 

são compostas de moléculas, é possível escrever somente uma forma empírica. Uma das 

substâncias é o carbeto de silício, um sólido duro usado como um abrasivo e conhecido como 

carborundum. Este composto é constituído dos elementos silício (Si) e carbono (C); em sua 

estrutura cada átomo de silício é rodeado por (e ligado a) 4 átomos de carbono, e cada átomo de 

carbono e semelhantemente circundado por 4 átomos de silício, como mostrado na Figura 2.3. A 

ligação normal de átomos de carbono e silício estende-se em 3 dimensões (ao longo da pequena 

porção mostrada no esquema) e somente termina no limite físico do cristal carbeto de silício. 

Pode-se ver que não há pequenos agregados separados de átomos nesta estrutura. Não há 

moléculas no carbeto de silício. 

 Em uma amostra de carbeto de silício o número total de átomos de silício é igual ao 

número total de átomos de carbono. Em outras palavras, a razão dos átomos de silício para os 
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átomos de carbono é 1:1 e, assim, escrevemos a fórmula empírica como SiC. Exemplos de 

fórmulas empíricas são ilustradas na Tabela 2.1. Note que, embora as fórmulas moleculares 

possam ser escritas somente para substâncias moleculares, as fórmulas empíricas podem ser 

escritas para todos os compostos. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Comentários Adicionais 

 A Tabela 2.1 mostra que o acetileno e o benzeno têm fórmulas empíricas iguais, mas 

diferentes fórmulas moleculares. Isto não é incomum; uma fórmula empírica pode não ser 

adequada para especificar um composto. (Realmente, em alguns casos quando a fórmula 

molecular não distingue especificamente um composto.). 
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AS FÓRMULAS ESTRUTURAIS 

 Um terceiro tipo de fórmulas é a fórmula estrutural. A fórmula estrutural de uma 

substância molecular não dá somente o número de cada tipo de átomo na molécula, mas também 

mostra como eles estão ligados entre si no interior da molécula. A Figura 2.4 apresenta fórmulas 

estruturais de diversas moléculas. 

 

2.3 MASSA ATÔMICA E OUTROS TIPOS DE MASSA 

 Uma importante propriedade de um átomo é sua massa. Expressa em gramas, a massa de 

um átomo de oxigênio é 2,7 x 10-23g. Este número é extremamente pequeno e um grama é uma 

massa muito grande em comparação com a massa de um átomo de oxigênio. Quando indicamos 

massas de átomos é conveniente usarmos uma unidade massa que seja muito menor do que um 

grama, na qual a massa atômica poderá ser indicada com valores que vão de um a várias 

centenas. (Indicar a massa de um átomo em gramas é como expressar a massa de uma pulga em 

toneladas.). 
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AS MASSAS ATÔMICAS 

 A massa de um átomo é conhecida como massa atômica e é normalmente expressa pelo 

uso de uma unidade extremamente pequena chamada  de unidade de massa atômica, abreviada u 

(Dalton). Arredondando para o inteiro mais próximo, a massa de um átomo de oxigênio é 16 u, a 

massa de um átomo de flúor é 19 u, e a de átomo de ouro, 197 u. O átomo que tem a menor 

massa é o hidrogênio, 1 u. Uma unidade de massa atômica é 1/12 avos da massa do isótopo de 

carbono mais comum. (Isótopos são variedades de átomos de um elemento; ver conceito em 

seguida.).  

 Uma tabela de massas atômicas de todos os elementos é dada no início deste livro. Nesta 

tabela cada massa atômica é dada com pelo menos quatro algarismos significativos e representa a 

massa média dos átomos de um elemento. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Muito embora massas atômicas sejam normalmente indicadas sem unidades nas tabelas e 

gráficos, u deve ser sempre subentendido. 

 

Comentários Adicionais 

 Na tabela de massas atômicas (aquela das páginas iniciais), os valores são dados com 

vários algarismos significativos. Em muitos casos, quando o número de algarismos significativos 

apresentado é pequeno, é resultado de limitações experimentais na precisão da determinação. 

Para outros, a natural variação global na abundância isotópica toma impossível fornecer um 

valor mais confiável. 

 

 Estabelecemos anteriormente que a massa atômica de um elemento é a massa média de 

seus átomos, devido ao fato de que a massa dos átomos de muitos elementos não são todas iguais. 
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Muitos elementos ocorrem na Terra como uma mistura de vários átomos diferentes chamados 

isótopos, cada um com uma massa diferente. (Nós discutiremos a razão para a existência de 

isótopos na Seção 5.2.) 0 valor da massa atômica de cada elemento é a massa de um "átomo 

médio" de elemento. Com poucas exceções, os isótopos de um elemento têm essencialmente as 

mesmas propriedades químicas. Veremos rapidamente por que isto é verdade. 

 

AS MASSAS MOLECULARES 

 A massa de uma molécula é a soma das massas de seus átomos componentes e é chamada 

massa molecular. Por exemplo, sendo que a massa atômica do carbono é 12,0 u e a do 

hidrogênio é 1,0 u, então a massa molecular do etileno, fórmula molecular C2H4, é 2(12,0 u) + 

4(1,0 u), ou 28,0 u. 

 

AS MASSAS DE FÓRMULAS 

 A soma das massas de átomos indicada em uma fórmula empírica é chamada massa de 

fórmula empírica, ou mais simplesmente, massa de fórmula. Realmente, o termo massa de 

fórmula significa a soma das massas de átomos representada em qualquer fórmula, podendo ser 

empírica ou molecular. Conseqüentemente, para uma substância molecular, os termos massa 

molecular e massa de fórmula podem ser usados permutavelmente. No caso de uma substância 

não-molecular, o grupo de átomos mostrado na fórmula empírica é chamado uma fórmula 

unitária, e esta massa, a massa de fórmula. Por exemplo, a fórmula empírica de cloreto de cálcio, 

que não é um composto molecular, é CaCl2. Assim, uma fórmula unitária de cloreto de cálcio 

consiste em um átomo de Ca e dois átomos de Cl. Das massas atômicas de Ca (40,1 u) e Cl (35,5 

u), calculamos que a massa de fórmula do CaCl2 é 40,1 u+2(35,5u), ou 111,1u. 

 

 Exemplo 2.1 Parathion é um composto tóxico que tem sido usado como inseticida. Sua 

fórmula molecular é C10H14O5NSP. Qual é a massa molecular do parathion? (Massas atômicas: 

C= 12,0; H= 1,0; H= 1,0; O= 16,0; N= 14,0; S =32,1; P=31,0.) 

 Solução: 10 átomos de C:     Massa =.10 x 12,0 u         = 120,0 u 

      14 átomos de H:     Massa = 14 x 1,0 u          = 14,0 u 

        5 átomos de O:     Massa = 5 x 16,0 u          = 80,0 u 

        1 átomo de N:      Massa = 1 x 14,0 u          = 14,0 u 
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        1 átomo de S:       Massa = 1 x 32,1 u           = 32,1u 

        1 átomo de P:       Massa= 1 x 31,0 u            = 31,0 u 

                 Massa molecular do parathion  = 291,1 u 

 

 Problema Paralelo: Epinephrine, algumas vezes chamado de adrenalina, é um hormônio 

produzido na glândula supra-renal em humanos e outros animais. Sua fórmula molecular é 

C9H13O3N. Qual é amassa molecular de epinephrine? (Massas atômicas: C = 12,0; H = 1,0; O = 

16,0; N= 14,0.) Resposta: 183 u. 

 

 Exemplo 2.2 A fórmula empírica do sulfato de alumínio é Al2(SO4)3.  Qual é a sua massa 

de fórmula? (Massas atômicas: Al = 27,0; S = 32,1; O =16,0.). 

 Solução: A fórmula Al2(SO4)3 indica que uma fórmula unitária consiste em 2 átomos de 

Al, 3  átomos de S, e 3 x 4, ou 12, átomos de O. 

  2 átomos de Al:     Massa = 2(27,0 u)             = 54,0 u 

  3 átomos de S:       Massa = 3(32,1 u)             = 96,3 u 

  12 átomos de O:    Massa = 12(16,0 u)            = 192 u 

                                        Massa de fórmula do Al2(SO4)3      = 342 u 

 

 Problema Paralelo: A fórmula empírica do fosfato de cálcio, usado como matéria-prima 

de fósforo em fertilizantes, é Ca3(PO4)2.Qual é sua massa de fórmula? (Massas atômicas: Ca = 

40,1; P = 31,0; O = 16,0.) Resposta: 310 u. 

 

2.4 O MOL 

 Um único átomo é tão pequeno que, para que uma amostra de matéria possa ser vista e 

manipulada, esta precisa consistir em um enorme número de átomos. Por essa razão, é 

conveniente especificar um número total de átomos em uma amostra, não como átomos 

individuais, mas, preferencialmente, em termos de "pacotes" consistindo em um certo número de 

átomos, do mesmo modo que indicamos o número de ovos em uma cartela por dúzia.A “dúzia 

química" é, entretanto, um número grande. 
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O NÚMERO DE AVOGRADO 

 Uma tabela de massa atômica, tal como as páginas iniciais deste livro, indica que a massa 

atômica do oxigênio é 16,0 u. Isto significa que a massa de um único átomo de oxigênio é 16,0 u. 

Agora, consideremos um grupo ou, coleção de átomos de oxigênio consistindo em um número 

extremamente grande de átomos, tão grande que amassa do agrupamento inteiro é 16,0 gramas. 

O número de átomos neste grupo será colossal: 6,02 x 1023 (Vocês imaginam que este número é 

extremamente grande. Apesar disso, um único átomo de oxigênio tem uma massa extremamente 

pequena, e assim deve-se ter um número grande de átomos em 16,0 gramas.) Resumindo: um 

átomo de oxigênio tem uma massa de 16,0 u, e um grupo ou coleção de 6,02 x 1023 átomos de 

oxigênio tem uma massa de 16,0 gramas. 

 Considerando-se outro elemento: o enxofre. A tabela indica que a massa atômica do 

enxofre é 32,1 u. Isto significa que um átomo de enxofre tem uma massa de 32,l u, o que parece 

ser mais que duas vezes a massa de um átomo de' oxigênio. Agora, imagine o agrupamento de 

muitos átomos de enxofre e que a massa da coleção inteira é 32,1 gramas. 

 Novamente, o número de átomos no grupo inteiro será 6,02 x 1023. Por que este número 

aparece novamente? Se um único átomo de enxofre tem uma massa de aproximadamente duas 

vezes a de um átomo de oxigênio, então 6,02 x 1023 átomos de enxofre devem ter uma massa de 

aproximadamente duas vezes a de 6,02 x 1023 átomos de oxigênio. Ou, mais precisamente, se 

massas de átomos independentes de enxofre e oxigênio estão em uma razão de 32,1:16,0, então 

as massas de números iguais de átomos de enxofre e oxigênio devem manter a mesma proporção. 

Isto significa que se 6,02 x 1023 átomos de oxigênio têm uma massa de 16,0 gramas, então o 

mesmo número de átomos de enxofre deve ter uma massa de 32,1/16,0 x 16,0 = 32,1 g. O 

número 6,02 x 1023 é um número importante ao qual é dado um nome especial: número de 

Avogadro (Lorenzo Romano Amedeo Carlos Avogadro di Quaregua e si Cerreto (1776 - 1856), advogado e físico italiano, foi 

um dos primeiros cientistas a distinguir átomos de moléculas.). Este é o número de átomos de oxigênio, enxofre, 

ou de qualquer outro elemento, que deve ser reunido com a finalidade de que o grupo inteiro 

apresente uma massa em gramas que é numericamente igual à massa atômica em u. Para cada 

elemento este é 6,02 x 1023 átomos. 
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MOLS DE ÁTOMOS 

 Uma coleção ou grupo de números de Avogadro de átomos recebe um nome especial: um 

mol de átomos. (Mol é usado oficialmente pelo SI.) Entretanto, devido à massa atômica do 

oxigênio ser 16,0, podemos dizer que um átomo de oxigênio tem uma massa de 16,0 u e, em 

adição, que um mol de átomos de oxigênio tem uma massa de 16,0 gramas. Similarmente, 

podemos dizer que para o elemento enxofre (massa atômica 32,1), a massa de um átomo é 32,1 u, 

e a massa de um mol de átomos de enxofre é 32,1 gramas. E lembrando: um mol de átomos de 

oxigênio, átomos de enxofre, átomos de ferro ou átomos de qualquer elemento consiste em 6,02 x 

1023 átomos. 

 

 Exemplo 2.3 Uma amostra de nitrogênio gasoso contém 4,63 x 1022 átomos de N. 

Quantos mols de átomos de N apresenta? 

 Solução: 

Método 1: Desde que 6,02 x 1023 átomos e 1 mol de átomos são medidas equivalentes, 

escrevemos: 6,02 x 1023 átomos de N   1 mol de átomos de N onde, como anteriormente 

(Capítulo 1), usamos o símbolo   para indicar equivalência. Entretanto, 

 

 

 

Desta relação, obtemos um fator unitário: 

 

 

 

e a usamos para calcular a quantidade de mol de átomos de N em 4,63 x 1022 átomos de: 

 

 

 

Método 2: Como o número de ovos dividido por 12 ovos dá o número de dúzias de ovos, o 

número de átomos dividido por 6,02 x 1023 átomos por mols dá o número de mols de átomos. 
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 Problema Paralelo: Uma amostra de cloro gasoso contém 8,98 x 1023 átomos de Cl. 

Quantos mols de átomos de cloro estão contidos nesta amostra? Resposta: 1,49 mol. 

 Exemplo 2.4 Quantos mols de átomos de cobre estão presentes em 3,05 gramas de cobre? 

(Massa atômica: Cu = 63,5.), 

 Solução: Um átomo de cobre tem uma massa de 63,5 u, e assim um mol de átomos de Cu 

tem uma massa de 63,5 g. Entretanto, podemos escrever a equivalência: 

 

 

 

 

 

 

 Problema Paralelo: Um pedaço de ouro tem uma massa de 12,6 g. Quantos mols de 

átomos de ouro estão presentes? (Massa atômica: Au = 197,0.) Resposta: 0,0640 mol. 

 

 Exemplo 2.5 Quantos átomos estão presentes em um pedaço de enxofre tendo uma massa 

de 10,0 g? (Massa atômica: S =32,1.) 

 Solução: Um átomo de S tem uma massa de 32,1 u, e assim 1 mol de átomos de S tem 

uma massa de 32,1 g. Entretanto, 10,0 g de S são 

 

 

 

desde que 1 mol de átomos de enxofre consiste em 6,02 x 1023 de S, 0,312 mols de átomos de S 

consiste em:  

 

 

 

Alternadamente, podemos realizar este cálculo em uma etapa composta:  

 

 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 

 

 

80 

 

 Problema Paralelo: Quantos átomos estão presentes em um pedaço de ferro que tem uma 

massa de 65,0 gramas? (Massa atômica: Fe =55,8.) Resposta: 7,01 x 1023 átomos. 

 Exemplo 2.6 Qual é a massa de 8,46 x 1024 átomos de flúor? (Massa atômica: F = 19,0.) 

 Solução: 

 

 

 

 Problema Paralelo: Uma amostra de magnésio consiste em 1,92 x 1022 átomos de Mg. 

Qual é a massa da amostra em gramas?(Massa atômica: Mg=24,3.) Resposta: 0,775g. 

 

MOLS DE MOLÉCULAS 

 Usamos o mol não somente para quantificar átomos, mas também outras coisas, como por 

exemplo, moléculas. Poderíamos citar um mol de moléculas de água, de moléculas de dióxido de 

carbono, ou de moléculas de açúcar. Em cada caso um mol de moléculas é 6,02 x 1023 moléculas, 

que é o número de Avogadro de moléculas. 

 Como podemos determinar a massa de um mol de moléculas? Para cada substância a 

massa de um mol de moléculas em gramas é numericamente igual à massa molecular. Isso 

significa que cada vez que adicionamos massas atômicas para obter a massa molecular (em u), ao 

mesmo tempo estamos obtendo a massa de um mol de moléculas (em gramas), por serem 

numericamente as mesmas. 

 

 Exemplo 2.7 Qual é a massa de 1,00 mol de moléculas de dióxido de enxofre (SO2)? 

(Massas atômicas: S =32,1; O= 6,0.). 

 Solução: A massa de uma única molécula SO2 é a soma de suas massas atômicas: 32,1 u 

+ 2(16,0 u), ou 64,1 u. Assim, se uma molécula de SO2 tem uma massa de 64,1 u, 1,00 mol de 

moléculas de SO2 tem uma massa de 64,1u: 

 

 Problema Paralelo: Qual é massa de 0,674 mol de moléculas de hexaóxido de 

tetrafósforo (P4O6)? (Massas atômicas: P = 31,0; O= 16,0.) Resposta: 148 g. 

 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 

 

 

81 

MOLS DE FÓRMULAS UNITÁRIAS 

 Podemos quantificar fórmulas unitárias pelo mol. Por exemplo, um mol de fórmula 

unitária de carbeto de silício (SiC) e 6,02 x 1023 fórmulas unitárias (cada uma consiste em um 

átomo de Si e um átomo de C). A massa de uma fórmula unitária é igual à soma de suas massas 

atômicas (expressa em u), e a massa de um mol fórmulas unitárias é o mesmo número, mas é 

expresso em gramas. 

 

 Exemplo 2.8 Calcular a massa de 1,00 mal de fórmulas unitário de nitrato de potássio, 

KNO3. (Massas atômicas: K =39,1; N = 14,0; O=16,0.). 

 Solução: A massa de uma fórmula unitária de KNO3 é a soma de suas massas atômicas: 

39,1 u + 14,0u + 3(16,0 u), ou 101,1 u. Portanto, a massa de 1,00 mol de fórmula unitária é 

101,1g. 

 

 Problema Paralelo: A fórmula empírica de fosfato de sódio é Na3PO4. Qual é a massa de 

0,146 mols de fórmula unitária de Na3PO4? (Massas atômicas: Na = 23,0; P = 31,0; O = 16,0.) 

Resposta: 23,9 g. 

 

2.5 A COMPOSIÇÃO ESTEQUIOMÉTRICA 

 A composição estequiométrica, também chamada de fórmula estequiométrica, é o estudo 

da relação entre a fórmula de um composto e a proporção de seus elementos constituintes. 

 

OS SIGNIFICADOS DAS FÓRMULAS QUÍMICAS 

 A fórmula química é geralmente usada para representar uma substância. Assim, por 

exemplo, H2O representa a substância água, NaCl representa sal de cozinha, e C9H8O4, aspirina. 

Qualitativamente, uma fórmula simplesmente representa o nome de uma substância.  

 Quantitativamente, a fórmula representa uma molécula ou uma fórmula unitária de uma 

substância, e esta indica o número de cada tipo de átomo em uma molécula ou fórmula unitária. 

Assim, a fórmula molecular do composto nicotina, C10H14N2 indica que uma molécula de 

nicotina consiste em 10 átomos de C, 14 átomos de H e 2 átomos de N. Analogamente, a fórmula 

empírica K2SO4 para o composto não-molecular sulfato de potássio indica que uma fórmula 
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unitária de sulfato de potássio consiste em 2 átomos de potássio, 1 átomo de enxofre e 4 átomos 

de oxigênio. 

 Quantitativamente, a fórmula química é também usada para representar um mol de 

moléculas ou fórmulas unitárias de uma substância. Ela descreve a composição de substância 

especificando o número de mols de átomos de cada elemento em um mol de moléculas ou 

fórmulas unitárias. Assim, um mal de moléculas de nicotina (C10H14N2) consiste em 10 mols de 

átomos de carbono, 14 mols de átomos de hidrogênio e 2 mols de átomos de nitrogênio. 

Analogamente, 1 mol da fórmula unitária de K2SO4 consiste em 2 mols de átomos de potássio, 1 

mol de átomos de enxofre e 4 mols de átomos de oxigênio. 

 

 Exemplo 2.9 A fórmula empírica para o carbonato de lítio é Li2CO3. Uma fórmula 

unitária de Li2CO3 consiste em quantos átomos de cada elemento? 

 Solução: A partir da fórmula, vemos que em uma fórmula unitária de Li2CO3 há 2 átomos 

de Li; 1 átomo de C e 3 átomos de O. 

 

 Problema Paralelo: 2,3,7,8-tetraclorodibenzeno-p-dioxina é um tóxico poderoso obtido 

pela produção de certos herbicidas. Conhecido simplesmente como dioxina, tem a fórmula 

molecular C12H4O2Cl4. Quantos átomos de C, H, O e CI estão presentes na molécula de dioxina? 

Resposta: 12 C, 4 H, 2 O e 4 átomos de Cl. 

 

 Exemplo 2.10 Em 1,00 mol da fórmula unitária de Li2CO3, quantos mols de átomos de 

Li, C e O estão presentes? 

 Solução: A fórmula mostra que 1,00 mol de fórmula unitária de Li2CO3 consiste em 2,00 

mols de átomos de Li, 1,00 mol de átomos de C e 3,00 mols de átomos de O. 

 

 Problema Paralelo: Em um mol de molécula de dioxina (ver acima), quantos mols de 

átomos de C, H, O e Cl estão presentes? Resposta: 12,0mols de átomos de C, 4,00 mols de 

átomos de H, 2,00 mols de átomos de O e 4,00 mols de átomos de Cl. 

 

 Exemplo 2.11: A fórmula molecular da cafeína é C8H10O2N4. Em uma amostra contendo 

0,150 mols de moléculas de cafeína, quantos mols de átomos de C, H, O e N estão presentes? 
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 Solução: Em 0,150 mol de moléculas de C8H10O2N4 há: 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Problema Paralelo: A fórmula empírica do sulfito de sódio é Na2SO3. Quantos mols de 

átomos de  Na, S e O estão presentes em 3,45 x 10-2 mol de fórmula unitária de Na2SO3? 

Resposta: 6,90 x 10-2 mol de átomos de Na, 3,45. x 10-2 mol de átomos de S e 1,04 x 10-1 mol de 

átomos de O. 

 

DETERMINAÇÃODA ANÁLISE ELEMENTAR A PARTIR DE FÓRMULAS 

 Dada a fórmula empírica ou molecular, podemos facilmente determinar a análise 

elementar de um composto, também conhecida como sua composição percentual em massa. 

 

 Exemplo 2.12 O ácido butírico, um composto produzido quando a manteiga se deteriora, 

tem a fórmula C4H8O2. Você pode dizer se esta é a fórmula molecular apenas olhando-a? Qual é 

a análise elementar do ácido butírico? 

 Solução: Começamos encontrando o número de mols de átomos de C, H e O em um mol 

de molécula de C4H8O2. (Realmente, embora 1 mol tome a aritmética um pouco mais simples, 

qualquer número de mols também poderá ser usado.) Um mol de moléculas de C4H8O2 possui 4 

mol de átomos de C, 8 mol de átomos de H e 2 mol de átomos de O.  
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 Agora necessitamos encontrar a massa de cada uma destas quantidades. Da tabela da 

periódica dos elementos, obtemos as seguintes massas atômicas: C = 12,0; H = 1,01e O = 16,0. 

Destes dados, sabemos que 1 mol de átomos de C tem urna massa de 12,0 g; 1 mol de átomos de 

H tem uma massa de 1,01 g; e 1 mol de O tem uma massa de 16,0 g. Agora quais massas destes 

elementos estão presentes em 1 mol do composto? 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Assim, a massa de 1 mol de C4H8O2 é 48,0 g + 8,08 g + 32,0 g + 88,1 g. Agora tudo que 

precisamos fazer é encontrar a contribuição percentual de cada elemento na massa de 88,1 g: 

 

 

 

 

 

 

 Problema Paralelo: Ácido oxálico, H2C2O4, é um composto moderadamente tóxico 

encontrado em ruibardo e outras plantas. Qual é a análise elementar do ácido oxálico? Resposta: 

2,24% H; 26,7% C e 71,1% O, em massa. 
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DETERMINAÇÃO DA FÓRMULA EMPÍRICA A PARTIR DE UMA ANÁLISE 

ELEMENTAR 

 Uma fórmula empírica expressa as razões entre os números de mols de átomos e um mol 

de fórmulas unitárias. Isto fornece um meio de achar a fórmula empírica de um composto pela 

sua análise. 

 Exemplo 2.13 Acredita-se que o nitrato de peroxiacetila (NPA) desempenha um papel na 

formação da neblina fotoquímica. Ele tem a seguinte composição percentual em massa: 19,8% de 

C; 2,5% de H; 66,1 % de O e 11,6% de N. Qual é a fórmula empírica do (NPA)? 

 Solução: Iniciamos considerando alguma quantidade de NPA e achando quantos gramas 

de C, H, O e N. estão presentes nesta quantidade. Realmente, qualquer quantidade servirá porque 

estamos somente procurando uma razão, porém é conveniente escolher exatamente 100 g. Isto faz 

com que o número de gramas de um elemento seja numericamente igual à percentagem daquele 

elemento(19,8%de 100 g é 19,8 g, por exemplo.) Em 100 g de NPA há, portanto, 19,8 g de C, 2,5 

g de H, 66,1 g de O e 11,6 g de N. 

 A seguir necessitamos encontrar o número de mols de cada espécie de átomos nesta 

amostra de 100,0g. Desde que 1 mol de cada elemento tem uma massa que é numericamente 

igual a sua massa atômica, porém expresso em gramas, os números de mols dos quatros 

elementos são: 

 

 

 

 

 

 

  

 Agora, precisamos determinar a razão simples entre esses números de mols. Esta razão 

expressa os números relativos de mols dos átomos de cada elemento no composto e pode ser 

escrita (para C, H, O e N) como 1,65:2,5:4,13:0,829. E isto conduz a uma fórmula empírica com 

frações decimais como subíndices: 

 

     C1,65H2,5O4,13N0,829 
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A fim de converter a razão expressa em números inteiros, dividimos cada um dos números pelo 

menor deles; neste caso, por 0,829. [NOTA: dividindo-se todos os números pelo mesmo número 

(diferente de zero) a razão nunca muda.] 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Estes números podem ser arredondados dando-nos 2:3:5:1, desse modo a fórmula 

empírica do NPA é C2H3O5N. 

 

 Problema Paralelo: Frutose, ou açúcar de frutas, tem 40,0% C, 6,7% H e 53,3% O, em 

massa. Qual é a sua fórmula empírica? Resposta: CH2O. 

 

AS FÓRMULAS MOLECULARES 

 Se a fórmula empírica de um composto molecular é conhecida, então somente um pouco 

mais de informação é necessária a fim de determinar a fórmula molecular. Esta informação é a 

sua massa molecular.  

 

 Exemplo 2.14 O etano é um composto molecular que tem a fórmula empírica CH3. A 

massa molecular' do etano determinada experimentalmente é 30,1. Encontre a fórmula molecular 

do etano. 

 Solução: A razão indicada na fórmula molecular deve ser equivalente à razão indicada na 

fórmula empírica, isto é, 1:3. Isto não auxilia muito, porque a fórmula molecular pode ser CH3 ou 
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C2H6 ou C3H9 ou C4H12 etc. Entretanto, para cada uma destas possibilidades a molécula teria uma 

massa diferente. Podemos somar as massas atômicas a fim de encontrar a massa de fórmula 

correspondente a cada uma das possibilidades até encontrarmos uma que concorde com a massa 

molecular conhecida. Porém, este tipo de comparação de tentativa e erro não é realmente 

necessário. Qualquer que seja a fórmula molecular, ela deve ser algum múltiplo da fórmula 

empírica. Assim, a massa molecular deve ser o mesmo múltiplo da massa de fórmula empírica. 

Então, tudo que necessitamos fazer é dividir a massa molecular conhecida, 30,1 u/molécula, pela 

massa de fórmula (empírica) de CH3, 15,03 u/fórmula unitária: 

    30,1 u/molécula                 = 2 fórmulas unitárias/moléculas 
            15,03 u/fórmula unitária  
 

Deste resultado concluímos que há duas fórmulas unitárias (unidades de CH3) emcada molécula, 

assim a fórmula molecular do etano precisa ser (CH3)2 ou, como é normalmente escrita: C2H6. 

 

 Problema Paralelo: Frutose é um composto molecular de fórmula empírica CH2O. Sua 

massa molecular é 180,2. Qual é a fórmula molecular da frutose? Resposta: C6H12O6. 

 

Comentários Adicionais 

 Duas observações podem ser feitas: primeiro, como já estabelecemos, as unidades das 

massas atômicas, molecular e de fórmula são normalmente omitidas para simplificar. (Uma 

tabela de massas atômicas na qual as unidades são especificadas é uma raridade.) Embora isto 

pareça um costume: em desuso, na prática isto causa um pouco de dificuldade. Na declaração 

"A massa molecular da água é 18", subentende-se que a unidade é u. 

 Segundo, após ler muitos exemplos de cálculos numéricos baseados nas fórmulas, você 

será tentado a resolver cada "tipo de problema" por meio de uma "rotina", acabando por 

memorizá-la. Isto pode parecer prático, porém é uma armadilha; se usar este procedimento, 

você perderá o real significado das fórmulas químicas, podendo ocorrer mais tarde resultados 

desastrosos. Estude cada exemplo cuidadosamente: em vez de tentar meramente memorizar um 

método, observe a lógica do método anterior e, assim que você se deparar com um problema, 

será capaz de resolvê-lo, encontrando o método mais adequado. 
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2.6 AS EQUAÇÕES QUÍMICAS 

 Assim como os símbolos químicos e as fórmulas representam elementos e compostos, as 

equações químicas representam as reações. Por exemplo, considere a combustão (queima) de 

carbono pelo oxigênio para formar um composto dióxido de carbono. Esta reação é representada 

pela equação: 

C(s) + O2(g)      CO2(g) 

 

 À esquerda desta equação estão indica os reagentes, carbono e oxigênio, e à direita, o 

produto, dióxido de carbono. Usamos "O2" para o oxigênio (em vez de "O"), porque ele 

representa a molécula de oxigênio. A equação pode ser lida: "Carbono reage (ou combina-se) 

com o oxigênio para formar dióxido de carbono". A seta pode ser lida "forma", "produz", "reage 

para formar" etc. As anotações (s) e (g) não são absolutamente necessárias, porém servem para 

suplementar a equação básica, dando informação acerca dos estados dos reagentes e produtos. (s) 

significa sólido, e (g) significa gás. Outras abreviações incluem (l) para líquido e (aq) para uma 

substância dissolvida em água (solução aquosa). 

 Os símbolos e fórmulas na equação representam não somente os nomes das várias 

substâncias; mas também átomos, moléculas e fórmulas unitárias. Assim, a equação anterior pode 

também ser lida: "Um átomo de carbono combina-se com uma molécula de oxigênio para formar 

uma molécula de dióxido de carbono". 

 A equação anterior está balanceada. Uma equação balanceada deve mostrar, entre 

outras coisas, que os átomos são conservados na reação; todos os átomos nos reagentes devem ter 

correspondentes nos produtos. Uma equação balanceada é consistente com o fato de que, nas 

reações químicas, átomos não são criados ou destruí-los. 

 Outra equação, 

CH4(g) + 2O2(g)       CO2(g) + 2H2O(g), 

 Representa a combustão do metano (gás natural) pelo oxigênio para formar dióxido de 

carbono e água gasosa (vapor). Esta equação tem  o coeficiente 2 tanto em O2 como em H2O a 

fim de possibilitar o balanceamento da equação. (Subentende-se que o coeficiente de CH4 e CO2 é 

1.) Sem estes coeficientes, os átomos de hidrogênio e oxigênio não estariam balanceados; isto é, 

haveria números desiguais nos lados opostos da equação. 
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O BALANCEAMENTO DAS EQUAÇÕES POR TENTATIVAS 

 Muitas das equações químicas mais simples podem ser balanceadas por tentativas, como 

mostram os seguintes exemplos. 

 Exemplo 2.15 Balanceie a equação da queima do butano, C4Hl0, pelo oxigênio, para 

formar dióxido de carbono e água (omitimos a notação indicando o estado para simplificar): 

 

C4Hl0  +  O2      CO2  +  H2O 

 

 Solução: Examine a equação e escolha um elemento para balancear em primeiro lugar. 

Um bom procedimento é iniciar com a fórmula que tem o maior número de átomos ou o maior 

número de elementos diferentes; neste caso, C4H10. 

 

 Etapa 1: Primeiro balanceie o carbono. Notando que há quatro átomos de carbono (em 

uma molécula de C4H10) no lado esquerdo da equação e somente um no lado direito (na molécula 

de CO2), começaremos colocando um 4 na frente do CO2: 

 

C4Hl0  +  O2      4CO2  +  H2O 

 

 Etapa 2: Agora, olhe para o outro elemento, H, em C4H10. Há 10 H átomos (em uma 

molécula de C4H10)à esquerda e somente 2 (em uma molécula de H2O) à direita. A fim de 

balancear os átomos de H, necessitamos escrever um 5 na frente de H2O porque 5 x 2 =10: 

 

C4Hl0  +  O2      4CO2  +  5H2O 

 

 Etapa 3: Os átomos de oxigênio são os únicos que não estão balanceados à esquerda; para 

serem balanceados, deve-se colocar um coeficiente apropriado em O2. Contudo, neste caso o 

coeficiente precisa ser uma fração, por haver um número total de (4 x 2) + 5, ou 13, átomos de 

oxigênio à direita. Entretanto, escrevemos 13/2, ou 6,5, em frente de O2. 
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 Etapa 4 As frações são muitas vezes pouco práticas, por isso normalmente usamos 

somente coeficientes inteiros nas equações balanceadas. (Embora coeficientes fracionários sejam 

adequados para alguns propósitos, por enquanto, será melhor evitá-los.) Nesta equação, então, 

eliminamos o 13/2 pela multiplicação por 2: 

 

 

 

 Etapa 5 Por último, checamos nosso trabalho de adição de número dos átomos de cada 

elemento em cada lado da equação: 

 

 

 

 

 

 

 Problema Paralelo: Balanceie a equação para a queima do etanol (álcool de cereal), 

C2H5OH, pelo oxigênio para formar CO2 e H2O. Resposta: C2H5OH+ 3O2 -    2CO2 + 3H2O. 

 

 Ao balancear uma equação, uma regra importante que não deve ser esquecida: nunca 

altere a fórmula de um reagente ou produto durante o processo de balanceamento. Os seguintes 

exemplos ilustram as conseqüências do não-cumprimento desta regra. 

 

 Exemplo 2.16 Balanceie a seguinte equação para a queima de hidrogênio pelo oxigênio 

para formar água: 

H2 + O2       H2O 

 

 Solução Incorreta: Não é correto balancear esta equação colocando-se um subíndice 2 

após o O em H2O. 

H2 + O2       H2O2 
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 Isto é errado porque altera a equação, não mais descrevendo a mesma reação. Embora 

balanceada, a nova equação mostra peróxido de hidrogênio, H2O2, em vez de água. 

 Solução Correta: A equação será corretamente balanceada colocando-se inicialmente um 

coeficiente 2 em frente da H2O: 

H2 + O2        2H2O 

 

 e então, colocando um 2 em frente do H2, temos: 

2H2 + O2        2H2O 

 

 Problema Paralelo: Óxido de nitrogênio, NO, reage com oxigênio para formar dióxido 

de nitrogênio. Escreva a equação para esta reação e inclua a notação, mostrando que todos os 

reagentes e produtos são gasosos. Resposta: 2NO(g) + O2(g)       2NO2(g). 

 

Comentários Adicionais 

 Algumas vezes os estudantes têm a idéia errônea de que são capazes de completar uma 

equação quando lhes são dados somente os reagentes, imaginando quais devam ser os produtos. 

Isto não é possível sem um conhecimento químico maior do que o seu neste estágio. Por exemplo, 

na reação anterior NO com O2, o produto poderia ser NO2, N2O2, N2O3, N2O4 ou N2O5, os quais 

sabe-se que todos existem. O produto real depende das condições às quais os reagentes são 

submetidos. Você eventualmente será capaz de predizer os produtos de muitas reações, mas, por 

enquanto, não é possível. 

 

2.7 ESTEQUIOMETRIA DE REAÇÕES 

OS SIGNIFICADOS DE UMA EQUAÇÃO QUÍMICA 

 Qualitativamente, uma equação química simplesmente descreve quais são os produtos e 

reagentes de uma reação. Por exemplo, 

4Fe(s) + 3O2(g)       2Fe2O3(s) 

representa uma reação na qual o ferro reage com oxigênio para formar o óxido de ferro. 

 Quantitativamente, uma equação química balanceada especifica uma relação numérica das 

quantidades de reagentes e produtos de uma reação. Estas relações podem ser expressas em 
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termos de quantidades microscópicas: átomos, moléculas, fórmulas unitárias etc., ou em 

quantidades macroscópicas: mols de átomos, moléculas, fórmulas unitárias etc. 

A equação: 

4Fe(s) + 3O2(g)       2Fe2O3(s) 

 

 Realmente tem dois significados quantitativos: primeiro, que 4 átomos de ferro 

combinam-se com 3 moléculas de oxigênio para formar 2 fórmulas unitárias de óxido de ferro e, 

segundo, que 4 mol de átomos de ferro combinam-se com 3 mol de moléculas de oxigênio para 

formar 2 mol de fórmula unitária de óxido de ferro. 

 Os coeficientes na equação balanceada descrevem razões fixas das quantidades dos 

reagentes e produtos. Em escala atômica e molecular, a equação acima estabelece que átomos de 

ferro e moléculas de oxigênio são consumidos, e fórmulas unitárias de óxido de ferro (óxido de 

ferro não é um composto molecular) são formadas em uma razão de 4:3:2. Em uma escala real, a 

equação estabelece que ferro e oxigênio são consumidos, e óxido de ferro é formado em uma 

razão de 4 mols de átomos de Fe; 3 mols de moléculas de O2; 2 mols de fórmulas unitárias de 

Fe2O3. 

 

CÁLCULOS ESTEQUIOMÉTRICOS 

 Uma equação química balanceada expressa a quantidade química equivalente de reagentes 

e produtos. Usando o símbolo   para indicar esta equivalência, pode-se dizer que na reação 

anterior as quantidades de reagentes e produtos estão relacionadas do seguinte modo: 

4 átomos Fe   3 moléculas de O2   2 fórmulas unitárias de Fe2O3 

a partir do que obtemos os fatores unitários: 
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 É mais importante observar que nesta reação 4 mol de átomos de Fe   3 mol de 

moléculas de O2   3 mol de fórmulas unitárias de Fe2O3 a partir do que obtemos os fatores 

unitários 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Fatores unitários como estes podem ser usados para calcular quantidades de reagentes 

consumidas e produtos formados em reações químicas. Os seguintes exemplos ilustram o 

procedimento. 

 

 Exemplo 2.17 Nitrogênio gasoso e hidrogênio gasoso combinam-se sob condições 

apropriadas, para formar o composto amônia, NH3, de acordo com a equação: 

 

N2(g) + 3H2(g)       2NH3(g) 

 

 Quantas (a) moléculas de H2 são consumidas e (b) moléculas de NH3 são formadas 

quando 4,20 x 1021 moléculas de N2 reagem? 

 

 Solução: (a)A equação indica que uma molécula de N2 reage com 3 moléculas de H2. 

Assim, o número de moléculas de H2 consumido é: 

 

 

 (b) A equação indica que uma molécula de N2 reage para formar 2 moléculas de NH3 

Assim, o número de moléculas de NH3 formado é: 
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 Problema Paralelo: 8,96 x 1021 moléculas de H2 reagem com oxigênio para formar água 

de acordo com a equação  

2H2(g) + O2(g)       2H2O(g) 

 

 Quantas (a) moléculas de O2 reagem e (b) moléculas de H2O são formadas? Resposta: (a) 

4,48 x 1021 moléculas de O2; (b) 8,96 x 1021 moléculas de H2O. 

 

 Exemplo 2.18 Na reação 

N2(g) + 3H2(g)        2NH3(g) 

 

 Quantos (a) mols de moléculas de H2 são consumidos e (b) mols de moléculas de NH3 são 

formados quando 1,38 mols de moléculas de N2 reage? 

 Solução: (a) A equação indica que 1 mol de moléculas de N2 combina-se com 3 mol de 

moléculas de H2. Assim, o número de mols de moléculas de H2 consumido é 

 

 

 

 (b) A equação indica que 1 mol de moléculas de N2 reage para formar 2 mol de moléculas 

de NH3 Assim, o número de mols de moléculas de NH3 formado é: 

 

 

 

 Problema Paralelo: Na reação: 

C2H4(g) + 3O2(g)       2CO2(g) + 2H2O(g) 

 Quantos (a) mols de moléculas de O2 são consumidos e (b) mols de moléculas de H2O são 

formados quando 4,16 x 10-2 mol de moléculas de C2H4 reagem? Resposta: (a) 1,25 x 10-1 mol 

de moléculas de O2; (b) 8,32 x 10-2 mol de moléculas de H2O. 

 

 Exemplo 2.19 Quando o sulfeto de chumbo, PbS, e o óxido de chumbo, PbO, são 

aquecidos juntos, os produtos são chumbo metálico e dióxido de enxofre, SO2: 

PbS(s) + 2PbO(s)         3Pb(l) + SO2(g) 
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 Se 14,0 g de óxido de chumbo reagem de acordo com a equação acima, quantos (a) mols 

de átomos de chumbo, (b) gramas de chumbo, (c) átomos de chumbo e (d) gramas de dióxido de 

enxofre são formados? (Massas atômicas: Pb =207; S = 32,1; O=16,0). 

 Solução: Para cada uma destas quatro partes, devemos usar a equação balanceada, e como 

a equação estabelece uma relação quantitativa em termos de mais, precisamos primeiro encontrar 

quantos mols de óxido de chumbo estão presentes antes da reação. Somando-se as massas 

atômicas do chumbo (207) e oxigênio (16,0), encontramos a massa de fórmulas do óxido de 

chumbo que é 223. (Um mol de fórmulas unitárias de óxido de chumbo tem uma massa de 223 

g.) Portanto, 14,0 g de PbO é: 

 

 

 

 (a) A equação balanceada indica que cada 2 mol de fórmulas unitárias de PbO formam 3 

mol de átomos de Pb. Então 6,28 x 10-2 mol de fórmulas unitárias de PbO forma: 

 

 

 

 

 (b) A massa atômica do chumbo é 207; então, sabemos que 1 mol de átomos de Pb tem 

uma massa de 207 g. Assim, 9,42 x 10-2 mol de átomos de Pb tem uma massa de: 

 

 

 

 

 

 

 (d) A equação balanceada indica que cada 2 mol de fórmulas unitárias de PbO forma 1 

mol de molécula de SO2. Então, 6,28 x 10-2 mol de fórmulas unitárias de PbO formam: 

 

 

 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 

 

 

96 

 A massa molecular do SO2 é 32,1 + 2(16,0), ou 64,1; então, 1 mol de moléculas de SO2 

tem massa de 63,1 g. Assim, 3,14 x 10-2 mol de moléculas de SO2 tem uma massa de: 

 

 

 

 Problema Paralelo: Quando sulfeto de hidrogênio, H2S, queima em excesso de oxigênio, 

os produtos são água e dióxido de enxofre. Se 16,0g de água é formada em tal reação, quantos (a) 

mols de moléculas de O2, (b) moléculas de O2, (c) gramas de O2 são consumidos? (d) quantos 

gramas de H2S são consumidos? Resposta: (a) 1,33 mol de moléculas de O2; (b) 8,03 x 1023 

moléculas de O2; (c) 42,7 g de O2; (d) 30,3 g de H2S 

 

A ANÁLISE DE COMBUSTÃO 

 Os dados para determinar a fórmula empírica de um composto são geralmente obtidos por 

uma técnica conhecida como análise de combustão. Neste método, o composto é queimado, e as 

quantidades de produtos da reação de combustão são medidas. Os cálculos são lustrados no 

exemplo seguinte. 

 

 Exemplo 2.20 Xileno é uma substância composta somente de carbono e hidrogênio. Uma 

amostra de xileno foi queimada em excesso de oxigênio e este produziu somente como produtos 

33,4 g de CO2 e 8,55 g de água. Determine (a) a análise elementar (composição percentual em 

massa) e (b) a fórmula empírica do xileno. 

(a) Primeiro, somando-se as massas atômicas, obtém-se a massa molecular do CO2 

 

 

 

 Calcularemos o número de mols de  moléculas de CO2 e H2O formados: 
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 Da fórmula de CO2, cada mol de moléculas de CO2 contém um mol de átomos de C. 

Analogamente, a mol de H2O contém 2 mol de átomos de H. Então, o número de mols de átomos 

de C e de H nos produtos CO2 e H2O e também originalmente no xileno são: 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Como nenhum outro elemento está presente no xileno, a massa total da amostra original 

deve ser 9,11 g + 0,960 g = 10,07g. A análise do composto é, portanto: 

 

 

 

 

 

 (b) Em seqüência, para determinar a fórmula empírica, tomemos a razão do número de 

mols de átomos de C para o número de mols de átomos de H, já determinada: 

 

0,759 para 0,950 

 

 Para simplificar tal razão dividimos, ambos os números pelo menor, transformando a 

razão para um equivalente: 

               5 
    1,00 para 1,25 ou 1 para 4: 

 

 Então, multipliquemos ambos os números por 4 para remover a fração, e obteremos: 

4 para 5 
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 Como esta é a razão de mols de átomos de carbono e de hidrogênio, a fórmula empírica é 

C4H5. 

 

 Problema Paralelo: O naftaleno, que tem sido usado como conservante, é composto 

completamente de carbono e hidrogênio. Quando uma amostra de naftaleno foi queimada, 19,6 g 

de CO2 e 3,20 g de H2O foram produzidos. Qual é (a) a composição percentual e (b) a fórmula 

empírica do naftaleno? Resposta: (a) 93,7% de C e 6,30% de H; (b) C5H4. 

 

PROBLEMAS COM REAGENTES LIMITANTES 

 Vimos que os coeficientes em uma equação balanceada indicam a relação de números de 

mols das espécies dos reagentes e produtos. A razão entre o número de mols de moléculas de 

hidrogênio e oxigênio na reação 

2H2(g) + O2(g)          2H2O(g) 

 

 É 2:1. Esta razão é chamada razão estequiométrica dos reagentes. Esta razão é, 

naturalmente, fixa; se uma quantidade adicional (um excesso) de qualquer um dos reagentes 

estiver presente além da razão estequiométrica, o excesso permanecerá sem reagir. Por exemplo, 

se 2,5 mol de moléculas de H2 e 1,0 mol de moléculas de O2 estiverem presentes no início da 

reação anterior, somente 2,0 mol de moléculas de H2 reagirão, deixando 0,5 mol sem reagir. 

Neste caso, o oxigênio é o reagente limitante, devido à quantidade de água formada ser limitada 

pela quantidade de oxigênio presente, não pelo hidrogênio. O hidrogênio encontra-se em excesso. 

 

 

 

 

 

 

 

Se começamos com 2 mol de moléculas de H2 e 1,5 mol de moléculas de O2, o H2 seria o 

reagente limitante e o O2 presente estaria em excesso: 
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 O reagente limitante pode ser prontamente identificado por comparação da razão de mols 

de moléculas de reagentes realmente presentes coma razão estequiométrica indicada na equação. 

Considerando novamente a reação entre hidrogênio e oxigênio: 

 

 

 Se 0,468 mol de moléculas de H2 de 0,221 mol de moléculas de O2 são misturados e 

reagem, a real razão de reagentes é: 

 

 

 

 

 

 

 O numerador na razão real do reagente é maior do quê a razão estequiométrica, por estar 

presente mais H2 do que é necessário para reagir com todo O2 presente. Em outras palavras, H2 

está presente em excesso, e O2 é o reagente limitante. 

 Se, por outro lado, 0,372 mol de moléculas de H2 e 0,194 mol de moléculas de O2 estão 

presentes, então a razão real de reagentes é: 

 

 

 

 E, assim, esta é menor do que a razão estequiométrica de 2/1, ou 2; isto significa que o, 

denominador na razão real foi "muito grande", indicando um excesso de O2. Neste caso H2 é o 

reagente limitante. 
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 Uma vez identificado o reagente limitante, a quantidade deste (em mols) pode ser usada 

para calcular as quantidades dos produtos formados. 

 

 Exemplo 2.21 3,65 g de H2 e 26,7 g de O2 são misturados e reagem. Quantos gramas de 

H2O são formados? (Massas atômicas: H =1,01; O=16,0.) 

 Solução: Como a equação balanceada é 

2H2(g) + O2(g)         2H2O(g) 

 

a razão estequiométrica (H2 para O2) é 2/1, ou 2. Usando as massas moleculares de H2 (2 x 1,01= 

2,02) e O2 (2 x 16,0= 32,0), encontramos o seguinte número de mols de moléculas de cada 

reagente realmente presente: 

 

 

 

 

 

A razão de mol é: 

 

 

 

 Visto que a razão é maior do que 2, podemos observar que o H2 está presente em excesso. 

Como O2 é um reagente que limita a formação de H2O, todas as moléculas (0,834 mol) são 

usadas, Agora podemos determinar quantos gramas de água são formados. Primeiro, encontramos 

o número de mols de moléculas de H2O formado: 

 

 

 

Então, usando a massa molecular de H2O [2(1,01) + 66,0 =18,0 ], calculamos a massa de água 

formada: 
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 Problema Paralelo: Termita é uma mistura de alumínio e óxido de ferro (Fe2O3). Quando 

aquecida a uma temperatura suficientemente alta, reage com uma exibição pirotécbica 

espetacular para formar ferro fundido (líquido) e óxido de alumínio sólido (AlO3). Se uma 

mistura de 10,0 g de Al e 50,0 g de Fe2O3 reage, quantos gramas de ferro são produzidos? 

(Massas atômicas: Fe = 55,8; Al = 27,0; O = 16,0.) Resposta: 20,7g. 

 

A ESTEQUIOMETRIA DE SOLUÇÃO 

 Até agora, consideramos a estequiometria de reações que usa substâncias puras como 

reagentes e produtos. Reações que ocorrem em soluções são também muito comuns. 

 

O SOLUTO E O SOLVENTE 

 Muito freqüentemente, um componente de uma solução apresenta-se em uma quantidade 

muito maior do que a dos outros componentes. Este componente é chamado solvente e cada um 

dos outros componentes é chamado soluto. Por exemplo, após dissolver um grama de açúcar 

(uma quantidade relativamente pequena) em um litro de água (uma quantidade relativamente 

grande), referimo-nos à água como o solvente e ao 'açúcar como o soluto. Por serem muito 

comuns, as soluções onde o solvente é água são chamadas soluções aquosas.  

 

A CONCENTAÇÃO MOLAR (OU SOMENTE CONCENTRAÇÃO) 

 A composição de uma solução é expressa pela concentração de um ou mais de seu 

componentes. Muitas unidades de concentração são comumente usadas; uma familiar é: 

percentagem em massa, também freqüente e incorretamente chamada de "percentagem peso". 

Uma garrafa de vinagre, por exemplo, poderia especificar em seu rótulo "5% significando que 

5% da massa de alguma amostra de vinagre consiste no composto de ácido acético, o soluto 

principal. (Os outros 95% consistem principalmente em H2O) 

 Em química, a unidade de concentração mais importante é a concentração molar, ou 

molaridade, simbolizada por M (recomenda-se mol/L). Indica o número de mols de soluto 

adicionado ao solvente em quantidade suficiente para completar um litro (um decímetro cúbico) 

de solução. Ou, 
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 Se 1,0 L de uma solução foi preparado pela dissolução de 1,0 mol de cloreto de sódio, 

NaCl, isto significa que esta é "uma solução de cloreto de sódio 1,0 mol/L" e abrevia-se 

como"1,0 M de NaCl." 

 

Comentários Adicionais 

 Um ponto que pode causar alguma confusão é que M não é usado somente como uma 

abreviação para a palavra molaridade, mas também para indicar sua própria unidade, "molar". 

Note que especificamente "0,1 M” não se lê "0,1 mo1aridade”, mas preferencialmente "0,1 

molar". 

 

 Exemplo 2.22 Uma solução tem um volume de 0,250 L e contém 26,8 g de cloreto de 

cálcio, CaCl2 Qual é a concentração molar do CaCl2? (Massas atômicas: Ca=40,1; Cl=35,5.). 

 Solução: Primeiro necessitamos encontrar o número de mols de CaCl2 usando sua massa 

de fórmula [40,1 + 2(35,5 )] = 111,1], encontramos: 

 

 

 

Então, aplicando a definição de molaridade: 

 

 

 

 Problema Paralelo 126 g de cloreto de sódio são adicionados em uma quantidade de 

água suficiente para preparar 793 cm3 de solução. Qual é a concentração molar do NaCl? (Massas 

atômicas: Na = 23,0; Cl = 35,5.) Resposta: 2,72 mol/L. 

 

 Por duas razões já mencionadas, a molaridade é usualmente a unidade de concentração 

mais utilizada. A primeira está na facilidade em se preparar uma solução de molaridade 

conhecida pela pesagem do soluto, e então preparar a solução usando um balão volumétrico (um 

recipiente de volume exato conhecido). A Figura 2.5 apresenta um balão desse tipo. O soluto 

inicialmente é dissolvido em uma quantidade moderada de solvente. Assim, apenas uma 
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quantidade suficiente de solvente é adicionada para levar o nível do líquido até a marca no 

pescoço do balão; com isso o volume da solução fica definido precisamente. 

 

 Exemplo 2.23 Quantos gramas de nitrato de sódio, NaNO3, precisam ser usados para 

preparar 5,00 x 102 mL de uma solução 0,100 mol/L? (Massas atômicas: Na = 23,0; N =14,0; O = 

16,0.) 

 Solução: Primeiro calculamos o número de mols de NaNO3 necessário. Como 5,00 x 102 

mL é 0,500 L (lembre-se: 1 L = 103 mL),  

(0,100 mol/L) (0,500 L) =5,00 x 10-2 mol 

 

A massa de fórmula de NaNO3 é 23,0 + 14,0 + 3(16,0) = 85,0, e assim a quantidade de NaNO3 

necessária é  

 

 

 

 Problema Paralelo: Quantos gramas de cloreto de magnésio, MgCl, são necessários para 

preparar 2,50 x 102mL de solução 0,240 mol/L? (Massas atômicas: Mg=24,3; Cl = 35,5.) 

Resposta: 5,72 g. 

 

 Uma segunda razão para usar a concentração molar é que, quando transferimos um 

volume definido de uma solução de molaridade conhecida, podemos facilmente calcular quantos 

mols de soluto estão distribuídos. Um aparelho conveniente para transferir uma amostra de 

volume conhecido é a pipeta (Figura 2.6). Com a pipeta, um volume pré-determinado de solução 

pode ser transferido. 
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Figura 2.5  o uso de um balão volumétrico na preparação de uma solução de molaridade 

conhecida (a) Balão volumétrico vazio. (b) Adição de uma quantidade de soluto conhecida. (c) 

Adição de solvente, com o balão tampado invertido várias vezes para dissolver o soluto. (d)Nível 

da solução elevado até a marca no pescoço do balão pela adição de mais solvente, e invertido o 

balão novamente para mistura final. 

 

 Exemplo 2.24 Um volume de 10,00 cm3 de 0,1738 mol/L de NaCl foi transferido por uma 

pipeta. Quantos mols de NaCl foram transferidos? 

 Solução: 10,00 cm3 é 10,00 mL Em litros, isto é 1,000 x 10-2 L. A solução contém 0,1738 

mol de NaCl por litro. O número de mols transferidos foi então: 

 

(0,1738mol/L)(1,000 x 10-2L) = 1,738 x 10-2mol 

 

 Problema Paralelo: 25,0 mL de uma solução 0,485 mol/L de sulfato de sódio, Na2SO4, 

foi pipetado em um béquer. Quantos gramas  de Na2SO4 foram transferidos? (Massas atômicas: 

Na = 23,0; S= 32,1; O = 16,0.) Resposta: 1,72g. 

 

DILUIÇÃO 

 Dois termos geralmente usados para descrever soluções são concentrado e diluído. Uma 

solução concentrada apresenta uma concentração alta de soluto; uma solução diluída apresenta 

uma concentração baixa. A palavra diluição é usada quando uma solução pode ser mais diluída 

pela adição de mais solvente. 
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 Figura 2.6 Uma pipeta de transferência. 

 

Comentários Adicionais 

 No dia-a-dia costuma-se usar as palavras "forte" e "fraco" com o sentido de concentrado 

e diluído, respectivamente. Entretanto, forte e fraco têm diferentes significados em química, 

como se verá na Seção 11.6 

 

 Exemplo 2.25 50,0 mL de uma solução aquosa de nitrato de potássio, KNO3, 0,134 mol/L 

é diluída pela adição de uma quantidade de água suficiente para aumentar seu volume para 225 

mL. Qual é a nova concentração? 

 Solução: Em litros, o volume original é 0,0500 L. O número de mols de KNO3 em 

solução não muda com a adição de água. Isto é, 

 

(0,134 mol/L)(0,0500 L) =6,70 x 10-3 mol 

 

Como o novo volume é 225 mL, ou 0,225 L, a nova concentração é: 
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Note que em um problema de diluição, concentração e volume são inversamente proporcionais. 

(Por exemplo, se o volume duplica, a concentração cai para a metade.) Então, podemos escrever 

para um; diluição: 

 

 

 

No caso do problema acima, esta torna-se: 

 

 

 

Comentários Adicionais 

 Um problema como este mostra que a concentração final é menor que a concentração 

inicial. Diluição por adição de solvente não causa um aumento na concentração do soluto. 

 

 Problema Paralelo: 50,00 cm3 de uma solução aquosa de sulfito de sódio, Na2SO3, 

0,6219 mol/L é diluída com água até um volume final de 80,00 mol/L. Qual é a concentração 

final? Resposta: 0,3887 mol/L. 

 

OS ÁCIDOS E AS BASES 

 Os ácidos e as bases são duas importantes classes de compostos químicos. (As bases são 

conhecidas também como álcalis, um nome antigo.) Provisoriamente os definimos como segue: 

 Um ácido é um composto capaz de fornecer íons de hidrogênio, H+,em solução aquosa. 

Um ácido reage com uma base. Uma base é um composto capaz de fornecer íons hidróxidos, 

OH–  em solução aquosa. Uma base reage com um ácido. 

 Um íon é um átomo ou grupo de átomos que carrega uma carga elétrica. Estudaremos 

como os íons podem ser formados nas Seções 5.1 e 7.3. 

 

REAÇÕES DE NEUTRALIZAÇAO 

 Em uma reação ácido-base, ou reação de neutralização, íons hidrogênio de um reagente 

ácido com íons hidróxido de uma base formam água ou  

H+ (aq) + OH- (aq)          H2O 
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 A água é um produto em todas as reações de neutralização. Consideremos a neutralização 

que ocorre quando soluções aquosas de ácidos clorídrico, HCl, e hidróxido de sódio, NaOH, são 

misturadas. A equação para a reação pode ser escrita na suposta forma molecular: 

 

HCl(aq) + NaOH(aq)          H2O + NaCl(aq) 

 

 Nesta reação, um mol de íons H+ (do HCl) combina-se com um mol de íons OH- (do 

NaOH) para formar um mol de moléculas de H2O. Neste caso, a razão estequiométrica do HCl 

para NaOH é 1:1. 

 A situação é diferente no caso da reação de ácido clorídrico com hidróxido de bário, 

Ba(OH)2, 

2HCl (aq) + Ba(OH)2 (aq)             2H2O + BaCl2 (aq) 

 

 Desta vez a razão estequiométrica (ácido para base) será 2:1. Em algumas reações, de 

neutralização, um H+ (do ácido) combina-se com um OH- (da base) para formar uma molécula de 

H2O. Daqui pode-se ver que a razão estequiométrica (mols de ácido para mols de base) é 

determinada pelo número de íons de H+ reagentes por moléculas de ácido, e íons de OH- por 

fórmulas unitárias de base. Na equação anterior, duas moléculas de HCl são necessárias para 

fornecer dois íons H+ necessários para combinarem-se com dois. íons OH- fornecidos por uma 

única fórmula unitária Ba(OH)2 

 

TITULAÇÃO  

 As reações de neutralização são importantes em um procedimento de laboratório 

conhecido como titulação ácido-base, no qual a concentração molar de um ácido em uma 

solução aquosa é determinada pela adição vagarosa de uma solução básica de concentração 

conhecida na solução do ácido. (As funções do ácido e da base podem ser invertidas; ver a 

seguir.) 

 Uma solução de ácido é comumente transferida com uma pipeta e, assim, seu volume é 

conhecido. A solução da base é usualmente transferida por um tubo de medição chamado bureta, 

e a adição desta solução é interrompida no ponto em que o número de mols de íons H+ do ácido é 

igual ao número de mols de íons OH- da base, que foram misturados. (Ver Figura 2.7.) A isto 
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denominamos ponto de equivalência, geralmente observado por uma mudança de cor de um 

composto, chamado indicador, uma pequena quantidade que, foi adicionada previamente na 

mistura reagente. No ponto de equivalência, a razão do número de mols de ácidos no início para 

mols da base que foi adicionada é igual à razão estequiométrica. A bureta permite medir o 

volume de base adicionado, e esse volume, juntamente com a concentração da solução de base e 

o volume da solução de ácido, permite calcular a concentração da solução de ácido. 

 Como mencionado anteriormente, o papel do ácido e da base pode ser invertido, isto é, a 

concentração de uma solução pode se determinada por titulação com uma solução de ácido de 

concentração conhecida. Quando a titulação ácido-base é concluída, no ponto de equivalência,a 

quantidade de mols,de ácido e base que está misturada encontra-se em um razão 

estequiométrica. 

 

 Exemplo 2.26  25,00 mL de uma solução de ácido sulfúrico, H2SO4, de concentração 

desconhecida, é titulada com uma solução de hidróxido de sódio, NaOH, 0,1200 mol/L. A reação 

pode ser representada pela equação "molecular": 

 

 

 Se são necessários 38,14 mL de solução NaOH para atingir o ponto de equivalência, qual 

é a concentração molar do ácido? 

 Solução: O número de mols de base que reagiu é encontrado pela multiplicação da 

molaridade da base pelo seu volume em litros:  

 

 

A razão estequiométrica (ácido para base ) quando obtida da equação é 1:2. Em outras palavras, 

 

 

de onde obtemos o fator unitário 

 

 

e usa-se este para encontrar o número de mols de H2SO4 usado: 
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Então, para encontrar a molaridade do ácido original, dividimos este número de mols pelo 

volume da solução original na qual foi dissolvido. (25,00 mL, ou 0,02500 L); 

 

 

 

  

 Problema Paralelo: 15,00 mL de uma solução de hidróxido de bário, Ba(OH)2, são 

exatamente neutralizados por 31,40 mL de ácido clorídrico 0,1428 mol/L. A reação na titulação 

pode ser escrita: 

 

 Qual é a concentração da base? Resposta: 0,1495 mol/L. 

 

Comentários Adicionais 

Nossas definições de ácido e base são preliminares. Mais detalhes sobre soluções, ácidos, bases 

e neutralização serão vistos nos Capítulos 11,12 e 15. 
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2.9 O MOL: COMENTÁRIOS ADICIONAIS 

A TERMINOLOGA DE MOLS DE COISAS DIFERENTES 

 O conceito de mol é simples, conveniente e importante. Até agora, temos sido cuidadosos, 

em especificarem palavras a unidade contida por um mol. Assim, falamos de 4,14 mol de 

moléculas de hidrogênio; 6,28 x 10-2 mol de fórmulas unitárias de óxido de chumbo, 3 mol de 

átomos de ferro etc. Desta vez podemos tranqüilamente simplificar nossa terminologia. Se já 

escrevemos a fórmula da entidade que está contida pelo mol, podemos desprezar este nome. 

Usando as quantidades anteriores, por exemplo, pode-se escrever 4,14 mol de H2, 6,28 x 10-2 mol 

de PbO e 3 mol de Fe. Note que é importante escrever a fórmula da substância, não o seu nome. 

Por exemplo, suponha que você tenha escrito ou dito "um mol  de hidrogênio". Não há maneira 

de saber se significa 1 mol de átomos de H ou um mol de moléculas de H2. Uma expressão tal 

como "um mol de hidrogênio" é vaga. 

 

 Nota: Deste ponto em diante, omitimos termos tais como átomos, moléculas e fórmulas 

unitárias quando quantidades forem especificadas por mol. Fazer isto é uma prática comum. 

 

O TAMANHO DE UM MOL 

 Quanto é um mol? Ambas as palavras mol e moléculas têm sua origem na palavra latina 

moles, que significa "porção" ou "quantidade". É importante compreendermos quanta matéria 

está presente em um mol de alguma coisa. Um mol de água líquida, por exemplo, é uma 

quantidade menor do que uma colher cheia; um mol de gás de nitrogênio (N2) inflará um balão 

com um diâmetro de aproximadamente 14 polegadas; um mol de açúcar de cana(C12H22O11)é 

aproximadamente 3/4 de uma libra. Um molde cada elemento consiste em 6,02 x 1023 moléculas. 

 Note que o número de Avogadro é incrivelmente grande, impossível de compreender ou 

visualizar. É maior, por exemplo, do que o número de grãos de areia de todas as praias do mundo. 

Um número de Avogadro de moedas tem uma massa de aproximadamente 2 x 1018 (isto é, 2 

septilhões) de toneladas. Se o número de Avogadro de folhas de papel de arroz com somente um 

milésimo de polegada de espessura for posicionado em uma única pilha, sua altura será 100 

milhões de vezes maior do que a distância da Terra ao Sol. 
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2.10 NOMENCLATURA QUÍMICA: PRIMEIRO CONTATO 

 Neste capítulo demos nomes e fórmulas para muitos compostos químicos. O número de 

compostos conhecidos excede 10 milhões, e embora haja um caminho sistemático para 

denominá-los, nós nos demoraremos em uma discussão mais profunda da nomenclatura química 

posteriormente neste livro. Por ser importante começar a associar a fórmula com a sua 

nomenclatura, uma breve introdução à nomenclatura será dada. 

 

NOMES TRIVIAIS E SISTEMÁTICOS 

 Na prática, dois tipos de nomes são usados para identificar compostos: nomes triviais 

(também chamados nomes comuns) e nomes sistemáticos. Um nome trivial é aquele que ganhou 

uma aceitação de uso comum por um considerável período de tempo, porém não concorda com o 

conjunto de regras sistemáticas. Sal de cozinha, carborundum, gelo seco, amônia e cal virgem são 

todos nomes comuns. Em contraste, os nomes sistemáticos dos produtos químicos obedecem a 

um conjunto de regras que atualmente são recomendadas pela International Union of Fure and 

Applied Chemistry (União Internacional de Química Pura e Aplicada), ou IUPAC. O nome 

sistemático para um composto é geralmente ligado à sua fórmula, assim, um nome pode ser 

determinado a partir de outro. 

 

OS COMPOSTOS BINÁRIOS 

 Um composto binário é formado somente por dois elementos. Seu nome sistemático 

consiste em duas palavras: o nome de um elemento seguido pelo nome do outro, modificando a 

terminação para eto. 

 Compostos Binários Metal Não-Metal  Compostos binários que consiste em um não 

metal, tal como sódio, combinado comum metal, tal como cloro são denominados primeiro dando 

o nome do não metal com a terminação eto seguido pelo nome do metal. Na fórmula de tal 

composto, o símbolo do elemento metálico é colocado primeiro. Assim, o composto formado de 

sódio e cloro é denominado cloreto de sódio (NaCl). Note que, quando "cloro" é transformado em 

"cloreto", somente a raiz da palavra original permanece. Isso também ocorre com o "iodo", que 

torna-se "iodeto", e assim por diante. Os nomes sistemáticos e fórmulas de alguns compostos 

binários de metal-não-metal são dados na Tabela 2.2.  
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 Compostos Binários Não-Metal-Não-Metal. Alguns compostos binários consistem em 

dois elementos não-metálicos: um dos dois será mais metálico em suas propriedades do que o 

outro. (Discutiremos propriedade metálicas e não-metálicas no Capítulo 7.) Estes compostos, são 

denominados primeiro pelo elemento menos metálico, adicionando-se eto à raiz do nome, como 

anteriormente, seguido pelo nome do elemento mais metálico. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
 Em português, compostos binários de metal-não-metal, em que o não-metal é o oxigênio, têm seu nome iniciando-se 

pela palavra óxido, seguido pelo nome do metal. 

 

 Assim, o nome sistemático para um composto de nitrogênio e oxigênio que tem a fórmula 

NO é óxido de nitrogênio. (O oxigênio é menos metálico que o nitrogênio.) 

 Como você pode decidir qual dos dois elementos é mais metálico e qual é menos 

metálico? Ao longo de uma linha horizontal na tabela da esquerda para a direita, os elementos 

tomam-se geralmente menos metálicos (e, assim, mais não-metálicos). Para uma mesma coluna 

vertical na tabela periódica, os elementos tomam-se mais metálicos no sentido de cima para 

baixo? 
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 Quando um par de não-metais combinam-se em mais de uma razão de átomos além de 

1:1, prefixos gregos são usados no nome do composto resultante para identificar o número 

relativo de átomos presentes. O prefixo mais importante e os seus números estão representados 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

OS COMPOSTOS TERNÁRIOS CONTENDO OXIGÊNIO 

 Os compostos de três elementos, compostos ternários, geralmente consistem em um 

metal, iniciando a fórmula, combinado com um segundo elemento e oxigênio. Os últimos dois 

elementos constituem um grupo, que recebem nome especial, o qual deve ser memorizado. Os 

nomes destes compostos são formados primeiro pelo nome do grupo seguido pelo nome do 

metal. Por exemplo, no composto de sódio, nitrogênio e oxigênio que tem a fórmula NaNO3, o 

grupo de um átomo de N mais 3 átomos de O, que é NO3, é chamado nitrato, e o composto é 

denominado nitrato de sódio. Na palavra nitrato; o nitr nos diz que nitrogênio está presente, e o 

ato indica a presença de oxigênio. Similarmente, Na2SO4 é denominado sulfato de sódio. (SO4 é 

o grupo sulfato.). 

 Quando for possível formar dois compostos temários contendo oxigênio diferindo 

somente no número de átomos de oxigênio, indicados na fórmula, então o sufixo ato será usado 

para o composto com mais átomos de oxigênio, e ito para o de menor número de átomos de 

oxigênio. Assim, NaNO2 é denominado nitrito de sódio: (Compare com NaNO3 acima.) 

Exemplos de alguns compostos temários, contendo oxigênio, são dados na Tabela 2.4. 
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OS ÁCIDOS E AS BASES 

 A fórmula de um ácido é usualmente escrita com os átomos de hidrogênio reativos 

primeiro, como no HCl e H2SO4. Um ácido, particularmente um ácido binário, pode ser 

denominado como outros compostos. (Por exemplo, HCl é cloreto de hidrogênio.) Contudo, 

ácidos são mais comumentes denominados como ácidos da seguinte maneira sistemática: ácidos 

binários são denominados iniciando-se primeiro com a palavra ácido seguida pela raiz do nome 

segundo elemento acrescida do sufixo ídrico. Assim, HCl é denominado ácido clorídrico. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Comentários Adicionais 

 De acordo com as recomendações da IUPAC, os prefixos na Tabela 2.3 podem também 

ser usados em compostos metal-não-metal, mas geralmente não são necessários, como veremos 

adiante. 

 

 Ácidos ternários contendo oxigênio são denominados iniciando-se com a palavra ácido 

seguida da raiz do nome do principal elemento do composto acrescido do sufixo ico ou oso. 
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Assim, H2SO4 é ácido sulfúrico, e H2SO3  é ácido sulfuroso. O sufixo ico indica mais átomos de 

oxigênio por molécula, e oso, menos. (Abordaremos mais extensamente o significado destes 

sufixos posteriormente.) 

 As bases são denominadas apenas como se fossem compostos binários, com a palavra 

hidróxido seguida do nome do elemento metálico no composto. Assim, NaOH é hidróxido de 

sódio, e Ca(OH)2 é hidróxido de cálcio. Alguns exemplos de ácidos e bases, suas fórmulas e 

nomes são dados na Tabela 2.5. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Comentários Adicionais 

 Consideremos novamente o composto nitrato de sódio, NaNO3. Neste composto, o grupo 

de 1 átomo de nitrogênio e 3 átomos de oxigênio é o íon nitrato. Este pode ser escrito como NO3
- 

o sinal de menos significa que o grupo tem uma carga elétrica negativa. 
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 Esta foi uma breve introdução à nomenclatura química. Mais tarde suplementaremos esta 

introdução dando regras e comentários nas seções Notas de Nomenclatura. 

 

RESUMO 

 A estequiometria é um estudo quantitativo da composição de substâncias químicas 

(compostos, fórmulas, estequiometria) e das substâncias consumi das e formadas em reações 

químicas (reação, equação, estequiometria). 

 Uma fórmula química é usada não somente para representar o nome de um composto, mas 

também para indicar sua composição em termos de (1) número relativo de átomos e (2) número 

relativo de mols de átomos.  

 Uma fórmula molecular mostra (1) o número de átomos em uma molécula da substância e 

(2) o número de mols de átomos em um mol de moléculas.  

 Uma fórmula empírica indica somente a razão de (1) átomos e (2) mols de átomos no 

composto. A fórmula empírica de um composto pode ser determinada de sua análise elementar. 

Em seqüência para determinar a fórmula molecular de um composto, a massa molecular precisa 

ser também conhecida. 

 As massas atômicas são normalmente especificadas em unidades conhecidas como 

unidades de massa atômica (u), onde um u é definido exatamente como 1/12 da massa do isótopo 

de carbono mais comum. A soma das massas de átomos em uma molécula é chamada massa 

molecular, e é normalmente dada em u. A soma de massas de átomos, indicados em uma fórmula 

é chamada massa de fórmula, e é a mesma que a massa molecular se o composto é formado de 

moléculas (e uma fórmula unitária é então uma molécula). 

 Um mol de objetos é o número de Avogadro de objetos (átomos, moléculas etc.), onde o 

número de Avogadro é (para três algarismos significativos) 6,02 x 1023. A massa de um mol de 

átomos (ou moléculas ou fórmula unitária) é igual numericamente à massa atômica (ou molecular 

ou de fórmula), mas é expressa em gramas.  

 As equações químicas especificam não somente as identidades das substâncias 

consumidas e formadas em uma reação, mas também as quantidades relativas destas substâncias 

em termos de (1) átomos, moléculas e fórmulas unitárias e de (2) mols destas identidades. Uma 

equação química balanceada demonstra que todos os átomos presentes nos reagentes estão 

quantificados para dar os produtos; átomos não são criados nem destruídos em uma reação. As 
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razões estequiométricas entre os mols de reagentes indicados em uma equação balanceada são 

úteis na determinação de qual substância é completamente consumida (o reagente limitante) e 

qual(is) substância(s) está (estão) em excesso. 

 Molaridade é uma expressão de concentração de um soluto em uma solução. Esta é 

definida como o número de mols de soluto por litro de solução e é útil nos cálculos 

estequiométricos para reações que ocorrem em solução. Um importante tipo de reação em 

solução é a ácido-base, ou reação de neutralização. No laboratório, tais reações são básicas para 

titulações ácido-base, nas quais a concentração de um ácido ou base pode ser experimentalmente 

determinada. 

 A nomenclatura química sistemática fornece um modo de denominar substâncias 

químicas e de relacionar o nome da substância com sua fórmula. Neste capítulo foi fornecida uma 

rápida introdução destes tópicos. 

 

PROBLEMAS 

 Nota: Você precisará dos valores de massas atômicas para responder a alguns dos 

seguintes problemas, assim como muitos daqueles que estão no fim dos próximos capítulos. 

Utilize a tabela periódica dos elementos. 

 

Átomos e Mols de Átomos 

 * 2.1 Indique com 3 algarismos significativos as massas de cada um dos itens seguintes 

em unidade de massa atômica:  

(a) 1 átomo de carbono, 

(b) 1 átomo de ouro,  

(c) 200 átomos de cloro,  

(d) 6,02 x 1023 átomos de magnésio. 

 

 * 2.2 Calcule a massa atômica do elemento X, dado que 2,02 x l06 átomos de X têm uma 

massa de 1,70 x 108 u. 

. 

 * 2.3 Com 3 algarismos significativos, qual é a massa em gramas de cada um dos itens 

seguintes? 
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(a) 1 mol de átomos de Cl,  

(b) 1 mol de átomos de Ag,  

(c) 3,46 mols de átomos de enxofre,  

(d) 6,02 x 1023 átomos de cálcio. 

 

 * 2.4 Se um mosquito tem uma massa de 4,0 x 10-3 gramas, qual é: 

(a) a massa em gramas de 1,0 mol de mosquitos?  

(b) a massa em u de um mosquito?  

 

 * 2.5 (a) Qual é a massa em gramas de um átomo de ferro? 

(b) Qual é a massa em gramas de 1,0 mol de átomos de Fe? 

(c) Quantos mols de átomos de Fe estão presentes em 0,150 g? 

(d) Quantos átomos de ferro estão presentes em 0,150 g? 

 

 2.6 Calcule a massa atômica do elemento Z, dado que 2,14 x 10-3 mol de átomos de Z têm 

uma massa de 9,11 x 10-2 g. 

 

 * 2.7 Quantos átomos estão presentes em: 

(a) 27,0 g de Al? 

(b) 23,0 g de Cr?  

(c) 146 g de Lu? 

(d) 0,00143 g de Mg? 

 

Moléculas, Fórmulas Unitárias e Mols. 

 * 2.8 Qual é a massa de cada um dos seguintes itens em gramas?  

(a) 1,00 mol de átomos de Cl,  

(b) 1,00 mol de moléculas de Cl2, 

(c) 6,00 mol de átomos de P,  

(d) 6,00 mol de molécula de P4,  

(e) 0,300 mol de fórmulas unitárias de AlBr3. 
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 * 2.9 Quantos mols estão presentes em cada item? 

(a) 52,0 g de Cr,  

(b) 44,0 g de CO2  

(c) 1,00 g de CH4  

(d) 122 g de C6H12O6 

 

 * 2.10 Qual é a massa expressa em gramas de:  

(a) 0,475 mol de NO2 

 (b) 8,85 x 1022 moléculas de NO2,  

(c) 1 molécula de NO2 

 

 2.11 Expresse a massa de 0,600 mol de moléculas de CBr4 em: 

(a) gramas,  

(b) u. 

 

 2.12 Qual é a massa molecular de um composto em u, se uma de suas moléculas tem uma 

massa de 4,08 x 10-23 g? . 

 

Estequiometria de Compostos 

 2.13 Em cada um dos itens está escrita corretamente a fórmula molecular. Escreva a 

fórmula empírica em cada caso:  

(a) H2O2,  

(b) P4O6,  

(c) H2C2O4 

(d) C6H14  

(e) S8 

 

 2.14 Uma amostra de um certo composto contém 6 x 1022 átomos de Na, 2 x 1022 átomos 

de P e 8 x 10 22 átomos de O. Qual é a fórmula empírica do composto? 
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 2.15 Uma amostra de um certo composto consiste em 2,4 mol de átomos de C, 7,2 mol de 

átomos de H e 1,2 mol de átomos de O. Qual é a fórmula empírica do composto?  

 

 2.16 Uma amostra de etano consiste em 2,0 x 1019 moléculas de etano e contém 4,0 x 1019 

átomos de C e 1,2 x 1020 átomos de H. Qual é a fórmula empírica e a fórmula molecular do 

etano? 

 

 2.17 Uma amostra de propano consiste em 0,220 mol de moléculas de propano e contém 

0,660 mol de átomos de C e 1,76 mol de átomos de H. Qual é (a) a fórmula empírica e (b) a 

fórmula molecular do propano?  

 

 * 2.18 Uma, amostra de éter etílico (anestésico), C2H6O, consiste em 0,724 mol de 

moléculas de C2H6O. Quantos mols de 

(a), átomos de C,  

(b) átomos de H e  

(c) átomos de O estão presentes? 

 

 2.19 Uma amostra de glicerol (nome comum glicerina), fórmula molecular C3H8O3, 

contém 4,18 mol de átomos de O. Quantos mols de (a) átomos de H e (b) moléculas de C3H8O3 

estão presentes? 

 

 * 2.20 Quantos mols de átomos de hidrogênio são necessários para combinar com 5,4 x 

10-3 mol de átomos de nitrogênio para formar amônia, NH3? 

 

 2.21 Qual é o maior número de moléculas de cada um dos seguintes compostos que pode 

ser formado a partir de 12 átomos de carbono?  

(a) CH4, 

(b) C4H8, 

(c) C4H10, 

(d) C2H6, 

(e) C6H8.  
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 * 2.22 Qual é o número máximo de mols de moléculas de cada composto que pode ser 

formado a partir de 0,498 mol de átomos de carbono?  

(a) CH4,  

(b) C4H8,  

(c) C4H10, 

(d) C2H6, 

(e) C6H8 

 

 2.23 Qual é o número máximo de mols de cada composto que pode formar-se a partir, de 

35,00 g de carbono?  

(a) CH4,  

(b) C4H8,  

(c) C4H10, 

(d) C2H6, 

(e) C6H8 

 

 2.24  Qual é o número máximo de gramas de cada composto que pode formar-se a partir 

de 5,00 x 10-3 g de carbono?  

(a) CH4,  

(b) C4H8,  

(c) C4H10, 

(d) C2H6, 

(e) C6H8 

 

 * 2.25 O gás mostarda foi usado na Primeira Guerra Mundial. Sua fórmula molecular é 

C4H8Cl2S, Qual é a sua análise elementar(composição percentual) em massa? 

 

 2.26 Glutamato monosódio (MSG) é um intensificador de aroma usado na preparação de 

alimentos. Sua fórmula é NaC5H8O4N. Qual é sua análise elementar? 
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 * 2.27 Análise de clorato de potássio, um composto químico usado na confecção de 

roupas a prova de fogo, indica que é 31,90% K, 28,93% Cl e 39,17%O em massa. Qual é a 

fórmula empírica do clorato de potássio?  

 

 2.28 O ácido ascórbico (vitamina C) tem a seguinte análise elementar: 40,91% C, 4,58% 

H e 54,51% O em massa. Qual é sua fórmula empírica? 

 

 * 2.29 O composto para-diclorobenzeno é usado em conservantes. Sua análise é 49,02% 

C, 2,74 % H e 48,24% Cl em massa, e tem uma massa molecular de 147,0. Qual é sua (a) fórmula 

empírica e (b) sua fórmula molecular? 

 

 2.30 Adenina, uma importante substância bioquímica, tem massa molecular de 135,1 e 

contém 44,45% C, 3,73% H e 51,82% N em massa. Qual é sua fórmula molecular? 

 

Equações Químicas 

 2.31 Balanceie cada uma das seguintes equações usando coeficientes inteiros: 

 

 

 

 

 

 

 

 2.32 Balanceie cada uma das seguintes equações usando coeficientes inteiros: 
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2.33 Balanceie cada uma das seguintes equações usando coeficientes inteiros: 

 

 
 

Estequiometria de Reação  

 * 2.34 A amônia é produzida industrialmente pela reação entre nitrogênio e hidrogênio 

gasoso: 

 
Quantas moléculas de amônia podem ser produzidas de  

(a) 1 molécula de N2? 

(b) 27 moléculas de N2?  

(c) 9 moléculas de H2?  

(d) 180 moléculas de H2? 

 

 * 2.35 Quantos mols de moléculas de NH3 podem ser produzidos de acordo com a 

equação do problema 2.34 de 

(a) 0,200 mol de moléculas de N2?  

(b) 0,982 mol de  moléculas de N2? 

(c) 50,0 mol de moléculas de H2? 

(d) 0,782 mol de H2? 
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 * 2.36 Quantos gramas de NH3 podem ser produzidos conforme a reação do problema 

2.34 de: 

(a) 0,201 mol de N2?   

(b) 0,207 mol de H2?  

(c) 22,6 g de N2?  

(d) 22,6 g de H2?  

(e) 5,47 x l024 moléculas de N2?  

(f) 5,47 x l024 moléculas de H2? 

Em cada caso, assuma que haja pelo menos uma' quantidade estequiométrica do outro reagente 

presente. 

 

 2.37 Hidrogênio gasoso, H2, reage com óxido de ferro, Fe2O3, a temperaturas elevadas 

para formar água gasosa e ferro metálico. Produzindo 3.333 g de ferro por esta reação, quantos 

gramas de (a) óxido de ferro e (b) hidrogênio são necessários? 

 

 2.38 Quantos gramas de (a) dióxido de carbono e (b) água são formados quando 525 g de 

propano, C3H8 são aquecidos com oxigênio, O2? (Nenhum outro produto é formado) 

 

Problemas com Reagentes Limitantes 

 * 2.39 Dióxido de enxofre, SO2, reage com oxigênio gasoso sob condições apropriadas 

para formar trióxido de enxofre, SO3. Para cada um dos seguintes casos, determine o maior 

número de moléculas de SO3 que podem ser produzidas a partir das quantidades dadas dos 

reagentes: 

(a) 100 moléculas de SO2 e 100 moléculas de O2 

(b) 400 moléculas de SO2 e 100 moléculas de O2; 

(c) 381 moléculas de SO2 e 185 moléculas de  O2 

(d) 185 moléculas de SO2 e 381 moléculas de O2. 

 

 2.40 Considere a reação do Problema 2.39. Para cada um dos seguintes casos, determine o 

maior número de gramas de SO3 que poderia ser produzido das quantidades dadas dos reagentes: 

(a) 0,300 mol de SO2 e 0,300 mol de O2 
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(b) 0,700 mol de SO2 e 0,300 mol de O2 

(c) 2,61 g de SO2 e 1,40 g de O2 

(d) 28,4 g de SO2 e 12,1 g de O2 

 

 2.41 Suponha que 0,460 mal de ferro, Fe, reagem com 0,290 molde oxigênio, O2, para 

formar óxido de ferro, Fe2O3. Qual substância está presente em excesso? Quantos gramas desta 

substância encontram-se em excesso? 

 

Nomenclatura Química 

 2.42 Dê o nome sistemático para cada um dos seguintes compostos:  

(a) KCl, 

(b)Na2O, 

(c) LiI,  

(d) BaS,  

(e) Ca3P2  

(f) Na3N,  

(g) AlBr3,  

(h) N2O5,  

(i) P4O6,  

(j) SO3,  

(k) SiO2. 

 

 2.43 Escreva uma fórmula para cada um dos seguintes compostos, fazendo uso da 

proporção de combinação atômica dada após cada nome: 

(a) cloreto de magnésio (1:2),  

(b) brometo de lítio (1:1),  

(c) óxido de potássio (2:1),  

(d) óxido de alumínio (2:3),  

(e) cloreto de cobalto (1:2),  

(f) iodeto de crômio (1:3). 
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 2.44 Escreva uma fórmula para cada um dos seguintes compostos:  

(a) tetraóxido de dinitrogênio, 

(b) pentafluoreto de iodo,  

(c) hexacloreto de enxofre,  

(d) difluoreto de dioxigênio, 

(e) dióxido de cloro,  

(f) trióxido de selênio. 

 

Estequiometria de Solução  

 * 2.45 Calcule a concentração molar de NaCl em uma solução preparada pela adição de 

0,423 mol de NaCl com suficiente água para preparar 0,479 L de solução. 

 

 2.46 56,7 g de NaNO3 são adicionados com água para formar uma solução com um 

volume de 525 cm3. Qual é a molaridade de NaNO3 na solução? 

 

 * 2.47 A água é adicionada a 58,9 g de KI para formar uma solução que é 3,61 mol/L. 

Qual é o volume da solução em centímetros cúbicos? 

 

 2.48 Calcule a molaridade de uma solução que tem um volume de 425 mL e que contém 

25,0 g de  

(a) Na2SO4 

(b) K3PO4 

(c) Al(NO3)3 

 

 * 2.49 Quantos mols de MgCl2 estão presentes em uma solução de MgCl2 0,448 mol/L 

que tem um volume de: 

(a) 1,00 dm3 

(b) 2,68 L 

(c) 122 mL? 
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 2.50 Quantos mililitros de CaBr2 0,140 mol/L são necessários para obter um solução que 

contém 5,24 x 10-3 mol de CaBr2? 

 

 * 2.51 125 cm3 de NaCl 2,46mol/L são diluídos para um volume final de 845 cm3. Qual é 

a molaridade do NaCl na solução final? 

 

 2.52 Deseja-se adicionar água a 50,00 mL de uma solução de Na3PO4 0,900 mol/L para 

diminuir a concentração para 0,245 mol/L. Qual deve ser o volume final? 

 

 * 2.53 40,0 mL de NaCl 0,150 mol/L e 65,0 mol de NaCl 0,190 mol/L são misturados. Se 

o volume final é 105,0 mL, qual é a molaridade do NaCl na solução final? 

 

Ácidos e Bases 

 2.54 Dê o nome dos seguintes ácidos: 

(a) HCl 

(b) HBr 

(c) HI 

(d) HF 

(e) H2SO4 

(f) H2SO3 

(g) H3PO4 

 

 2.55 Escreva a fórmula de cada um dos seguintes compostos: 

(a) ácido bromídrico 

(b) ácido nítrico 

(c) ácido nitroso 

(d) ácido carbônico 

(e) ácido sulfúrico 

(f) ácido sulfuroso. 
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 2.56 Dê o nome das seguintes bases: 

(a) NaOH 

(b) Ca(OH)2  

(c)Al(OH)3  

(d)Mg(OH)2 

 

 2.57 Quantos mols de NaOH podem ser neutralizados por  

(a) 0,40 mol de HCl?  

(b) 0,50 mol de H2SO4? 

(c) 0,60 mol de H3PO4? 

 

 2.58 Quantos mols de H2SO4 podem ser completamente neutralizados por  

(a) 0,40mol de NaOH? 

(b) 0,50 mol de Ca(OH)2?  

(c) 0,60 mol de Ga(OH)3? 

 

 2.59 Quantos centímetros cúbicos de NaOH 0,148 mol/L são necessários para a completa 

neutralização de 144 cm3 de H2SO4 0,109 mol/L? 

 

 2.60 Se 25,0 mL de H3PO4 0,142 mol/L são titulados com KOH, 0,414 mol/L e o ácido é 

completamente neutralizado, quantos mililitros de solução de base são necessários?  

 

 2.61 Se 47,8 mL de HCl 0,105 mol/L são necessários para a completa neutralização de 

25,0 mL de uma solução de Ba(OH)2, qual é a concentração molar desta base? 

 

 2.62 Se 47,8 mL de Ba(OH)2 0,105 mol/L são necessários para a completa neutralização 

de 25,0 mL de HCI, qual é a concentração molar do ácido? 

 

 

 

 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 

 

 

129 

PROBLEMAS ADICIONAIS 

 * 2.63 Qual é a massa em gramas de: 

(a) 1,74 mol de O2,  

(b) oxigênio em 1,74 mol de N2O5,  

(c) 4,32 x 1022 átomos de O,  

(d) oxigênio em 8,02 x 1023 moléculas de SO3? 

 

 2.64 Quantos mols de átomos de oxigênio estão presentes em: 

(a) 1,76mol de P4O6 

(b) 0,176 mol de AI(NO3)3 

(c). 65,0 g de CaSO3 

(d) 1,67 x 1018 fórmulas unitárias de Ca3(PO4)2. 

 

 2.65 Ferroceno é um composto molecular em que cada molécula contém 1 átomo de ferro 

e igual número de átomos de carbono e hidrogênio. Se ferroceno é 30,02% Fe, 64,56% C e 5,42% 

H em massa, qual é sua fórmula molecular? 

 

 * 2.66 Hidroquinona, um composto químico usado em alguns tipos de revelação 

fotográfica, tem uma massa molecular de 110,1 e contém 65,45% C, 5,49% H e 29,06% O em 

massa. Qual é sua fórmula molecular? 

 

 2.67 Quando aquecido a uma temperatura alta, o calcário (carbonato de cálcio, CaCO3) 

decompõe-se para formar cal virgem (óxido de cálcio sólido, CaO) e dióxido de carbono gasoso. 

Um cadinho contendo algum calcário tem uma massa total de, 27,133 g. Após o 

aquecimento,quando todo o calcário foi decomposto,o cadinho foi resfriado até a temperatura 

ambiente, e depois de pesado apresentou uma massa de 26,847 g. Qual é a massa do cadinho? 

 

 * 2.68 Um composto consiste em 7,81% C e 92,19% Cl em massa. Se uma molécula deste 

composto tem uma massa de 2,555 x 10-22 g, qual é a sua fórmula molecular? 
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 2.69 Se 1,97g de um composto consiste em 9,94 x 1021 moléculas e contém 0,198 de 

carbono, 9,94 x 1021 átomos de hidrogênio e 0,0496 mol de átomos de cloro, qual é a fórmula 

molecular do composto? 

 

 2.70 Uma mistura de dois sólidos, carbonato de cálcio, CaCO3, e carbonato de magnésio, 

MgCO3 foi aquecida. Cada composto sofreu decomposição, e os únicos produtos foram óxido de 

cálcio sólido, CaO, óxido de magnésio sólido, MgO e CO2 gasoso. Se a mistura original de 

carbonatos tinha uma massa de 24,91 g e a massa da mistura final óxidos foi 12,75 g, qual era a 

percentagem de CaCO3 na mistura original. 

 

 * 2.71 Deseja-se preparar 100,0g de acetileno, C2H2, pela reação: 

 

Quantos gramas de CaC2 (carbeto de cálcio) e de H2O são necessários?  

 

 * 2.72 Sob apropriadas condições, octano, C8Hl8, queima em oxigênio para formar 

dióxido de carbono e água. Se 12,0 g de octano e 50,0 g de oxigênio são misturados e reagem, 

qual reagente está em excesso? De quanto será esse excesso? 

 

 2.73 37,2 mL de NaOH 0,142 mol/L são necessários para a completa neutralização de 

25,0 mL de uma solução de H2SO4. Qual é a concentração molar do ácido? 

 

 2.74 Certa quantidade de Ca(OH)2 puro foi completamente neutralizada por 67,4 mL de 

H2SO4 mol/L. Qual era a massa de Ca(OH)2? 

 

 * 2.75 166 cm3 de urna solução de HCl foram neutralizados pela primeira adição de 23,6 

g de Ba(OH)2 e então titulados até o ponto de equivalência com 26,7cm3 de NaOH 0,146 mol/L. 

Qual era a concentração original do HCl? 

 

 2.76 Quando o sulfeto de zinco, ZnS, é aquecido com oxigênio gasoso, forma-se o óxido 

de zinco, ZnO, e o dióxido de enxofre, SO2. Quanto ZnO pode ser produzido de 46,0 g de ZnS e 

20,5 g de O2? 
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 2.77 Uma mistura de metano, CH4, e etano, C2H6, foi queimada em oxigênio para formar 

CO2 e H2O como únicos produtos. Se nos produtos da mistura foram encontrados 58,7 % de CO2 

e 41,3 % de H2O em massa, qual era a composição da mistura original? 

 

 2.78 Qual volume de H2SO4 0,142 mol/L é necessário para a completa neutralização de 

uma mistura de 125 ml de NaOH 0,106 mol/L e 145 ml de Ba(OH)2 0,0654 mol/L? 
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Capítulo 3 
TERMOQUÍMICA 

TÓPICOS GERAIS 

 

3.1 APRIMEIRA LEI DA TERMODINÂMICA 

O calor 

O trabalho 

A energia 

 

3.2 O CALOR E A ENTALPIA 

A entalpia 

A entalpia e a energia 

 

3.3 CALORIMETRIA 

A capacidade calorífica 

 

3.4 AS EQUAÇÕES TERMOQUÍMICAS 

Lei de Hess 

As reações de formação 

 

3.5 A COMBUSTÂO DO CARVÂO: 

UMA ILUSTRAÇÂO TERMOQUÍMICA, 
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 As reações químicas sempre estão acompanhadas de uma liberação ou absorção de 

energia, ainda que a quantidade de energia seja às vezes pequena. Se a energia dos produtos é 

menor que a energia dos reagentes, então, enquanto a reação avança, energia é liberada. Por outro 

lado, se a energia dos produtos é maior que aquela dos reagentes, o sistema absorve energia das 

vizinhanças durante o curso da reação. Em qualquer caso, a quantidade de energia liberada ou 

absorvida expressa a variação da energia na mistura que reage. Isto, por certo, está de acordo com 

a lei da conservação de energia. 

 Num sistema é possível ganhar ou perder energia de muitas maneiras; neste capítulo, 

contudo, consideraremos somente o calor e o trabalho mecânico. Na Seção 1.5, estabelecemos 

que o calor é uma forma de energia em trânsito de  um objeto para outro. 

Pode-se imaginar o calor como uma forma adquirida de energia, quando ele passa naturalmente 

de um objeto mais quente para outro mais frio. Contudo, sempre que após um objeto ter 

absorvido, digamos, 200 joules de calor das vizinhanças, ele não tem mais os 200 joules de calor 

que tinha anteriormente. Após absorver o calor, o objeto realmente possui mais energia, mas essa 

energia já não está mais na forma de calor. 

 O trabalho também pode ser considerado como uma forma de energia em trânsito. Uma 

maneira de aumentar a energia de um sistema é realizando trabalho sobre ele; mas depois, o 

sistema não "contém mais trabalho". Além disso, se o sistema realiza trabalho sobre as 

vizinhanças, então ele não "perde trabalho", ainda que experimente uma diminuição na energia. 

Veremos que a relação entre o calor, o trabalho e a variação de energia de um sistema é 

basicamente uma. 

 A termoquímica refere-se ao estudo das transferências de calor que ocorrem durante as 

transformações químicas e algumas transformações físicas. É uma parte da disciplina 

termodinâmica, que será o assunto do Capítulo 17. 

 

A PRIMEIRA LEI DA TERMODINÂMICA 

 Em química, muitas vezes falamos sobre sistemas. Um sistema é uma parte do universo 

que desejamos estudar, discutir, ou talvez só visualizar. Freqüentemente, as dimensões de um 

sistema são escolhidas de maneira que possamos trabalhar com ele (ou imaginar que 

trabalhamos) convenientemente no laboratório; pode estar contido num tubo de ensaio, num 

béquer ou num balão, por exemplo. 
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 Um sistema pode ser uma substância pura ou uma mistura, e pode ser um gás, um líquido, 

um sólido ou alguma combinação destes. Como já mencionado, a relação entre o calor, o trabalho 

e li variação de energia de um sistema é importante; de fato, é a pedra fundamental da ciência. 

Começaremos este capítulo introduzindo esta idéia básica. 

 

O CALOR 

 Representamos a quantidade de calor pelo símbolo q, definido como segue: 

 

q = quantidade de calor absorvida por um sistema 

 

 Esta definição significa que q é um número positivo quanto o sistema absorve calor das 

vizinhanças. Quando o fluxo de calor está na direção oposta, isto é, quando o. sistema perde calor 

para as vizinhanças, q é um número negativo. O processo pelo qual um sistema absorve calor é 

chamado de endotérmico, e aquele no qual o sistema perde calor chamado exotérmico. Em 

resumo: 

 
 

 Como o calor é uma forma de energia, q pode ser expresso em joules (J). (Veja Seção 

1.7.) Quando estão envolvidas grandes quantidades de calor (ou alguma outra forma de energia) é 

usado freqüentemente o quilojoule (kJ). 

 Talvez a característica mais importante do calor seja a de fluir natural ou espontaneamente 

de um sistema mais quente (temperatura mais alta) para um sistema mais frio (temperatura mais 

baixa). Embora seja possível "transferir" calor de um sistema mais frio para um outro mais 

quente (isto é, aquilo que um refrigerador e um condicionador de fazem), um gasto de energia é 

requerido para produzir a transferência de calor em um sentido não-natural. Assim como os 

objetos físicos caem naturalmente e não sobem, o calor flui naturalmente de uma região mais 

quente para uma mais fria, e não da região fria para a mais quente. 
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O TRABALHO 

 Na Seção 1.5, estabelecemos que o trabalho mecânico é realizado quando um objeto se 

movimenta contra uma força oposta.Depois disto, o objeto tem mais energia do que tinha 

anteriormente. Em outras palavras, realizar trabalho sobre um sistema é uma maneira de 

aumentar a energia do sistema. O trabalho é geralmente representado pelo símbolo w e é definido 

como segue: 

w =quantidade de trabalho realizado sobre o sistema. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

  

O trabalho pode ser feito sobre o sistema, ou as vizinhanças de um sistema podem realizar 

trabalho sobre este. Para qualquer sistema, w é um número positivo quando as vizinhanças 

realizam trabalho sobre o sistema e negativo quando o sistema realiza trabalho sobre as 

vizinhanças. Resumindo: 
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 Para nós, a maneira mais importante pela qual o sistema pode realizar trabalho é por 

expansão; assim, ele empurra suas vizinhanças. A Figura 3.1a mostra um sistema que realiza 

trabalho enquanto se expande e empurra um pistão. Para que ocorra a expansão a força exercida 

pelo sistema sobre o pistão deve ser maior que a força externa exercida pelo pistão (vizinhanças). 

Trabalho é feito sobre o sistema por suas vizinhanças quando ele é comprimido. A Figura 3.1b 

mostra tal processo; neste caso, a força exercida sobre o pistão pelo sistema é menor que a força 

externa e, assim, produz-se a compressão, ao invés de expansão. Em resumo: 

 

 
 

 Enquanto não há calor transferido entre o sistema e suas vizinhanças, a quantidade de 

trabalho feita sobre o sistema é igual ao aumento da energia do sistema. Do mesmo modo, a 

quantidade de trabalho feita pelo sistema sobre suas vizinhanças é igual à diminuição de energia 

do sistema. É conveniente expressar o trabalho em joules ou quilojoules. 

 

A ENERGIA 

 A energia é geralmente representada pelo símbolo U. Ainda que a energia absoluta de um 

sistema não possa ser medida, variações na energia de um sistema são mensuráveis. 

 Agora nós introduziremos um importante símbolo: a letra maiúscula grega   (delta) que é 

geralmente usada para designar "variações em". Em geral, a variação no valor de alguma 

quantidade de X é representada como M, que é definida como o valor de X no estado final menos 

seu valor no estado inicial, isto é,  

 X = X final – X inicial 

 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 

 

 

137 

 Utilizando esta convenção, a variação na energia de um sistema se escreve como  U, 

onde 

 U = U final - U inicial 

 

 Vimos que a energia de um sistema pode ser aumentada adicionando calor ao sistema (q > 

0) ou realizando trabalho sobre ele (w > 0). A energia de um sistema pode diminuir retirando-se 

calor dele (q < 0)ou permitindo que o sistema realize trabalho sobre a vizinhança (w < 0). Se 

nenhum trabalho é realizado sobre ou pelo sistema, o aumento da energia do sistema 

simplesmente iguala-se a qualquer calor absorvido, ou: 

 

 U = q      (não há trabalho realizado) 

 

 Por outro lado, se trabalho é realizado pelo ou sobre o sistema, mas não há calor 

absorvido ou liberado: 

 U = w    (não há calor transferido) 

 

 Quando calor e trabalho estão envolvidos, a variação da energia de um sistema está 

relacionada com estas quantidades por: 

 U  =q + w 

 

 Esta relação é conhecida como a primeira lei da termodinâmica (Em alguns textos, 

especialmente os mais antigos, w é definido como o trabalho realizado pelo em vez de  sobre o sistema. De acordo 

com esta velha convenção, a primeira lei é escrita como. �U  = q - w.) 

 

Comentários Adicionais 

 A primeira lei da termodinâmica é uma definição algébrica da lei de conservação de 

energia e a pedra fundamental da ciência. Ela simplesmente estabelece que, se a energia de um 

sistema é acrescida por alguma quantidade, então uma quantidade equivalente de calor ou 

trabalho deve ser fornecida ao sistema. (Em outras palavras, a energia deve vir de algum lugar.) 

Do mesmo modo, se a energia de um sistema diminui, então a perda de energia não é realmente 

perdida, ela é gasta como calor ou como trabalho. (Em outras palavras, a energia de um sistema 

deve ir para algum lugar.) A primeira lei é perfeitamente geral, visto que nós podemos 
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classificar todas as formas de energia transferida como calor ou trabalho. (Em alguns casos, 

quando isto não é conveniente, outros termos são adicionados ao lado direito da relação �U=q 

+ w de maneira a incluir explicitamente outras formas de energias.) Por enquanto, 

consideraremos apenas as maneiras como o calor e o trabalho alteram a energia de um sistema. 

 

 Exemplo 3.1 4,0 kJ de calor são fornecidos a uma quantidade de ar. Calcule  U para o ar 

se (a) nenhum trabalho é realizado pelo ar, (b) o ar se expande e realiza 0,5 kJ de trabalho; (c) 1,0 

kJ de trabalho é realizado na compressão do ar ao mesmo tempo que ele é aquecido. 

 Solução: (a) Nenhum trabalho é realizado, e assim o w é igual à zero: 

 U = q + w     = 4,0 kJ+ 0     =4,0 kJ 

 

 (b) Como alguma energia do sistema é utilizada para realizar trabalho de expansão (w = - 

0,5 kJ), o aumento de energia do sistema será menor que na Parte a. 

 U = q+ w     = 4,0 kJ + (- 0,5 kJ)      = 3,5 kJ 

 

 (c) Desta vez, o trabalho de comprimir o ar (w = 1 kJ) origina um aumento na energia do 

ar ainda maior do que aquele realizado na Parte a. 

 U =q + w     = 4,0 kJ + 1,0 kJ      = 5,0 kJ 

 

 Problema Paralelo: Uma quantidade de ar é expandida e realiza 5,0 kJ de trabalho. 

Quanto calor é fornecido ao ar se a energia do ar aumenta em (a) 5,0 kJ, (b) 2,0 kJ, (c) 0 kJ? 

Resposta: (a) 10,0 kJ, (b) 7,0 kJ, (c) 5,0 kJ. 

 

3.2 O CALOR E AENTALPIA 

 A primeira lei da termodinâmica mostra que a quantidade de calor que é absorvida ou 

liberada pelo sistema durante uma variação depende de como a variação ocorre. Especificamente, 

depende de quanto trabalho é feito durante o processo. Por enquanto, limitaremos nossas 

considerações sobre trabalho ao trabalho de expansão. Sob esta restrição, se o sistema é 

impedido de se expandir (ou de se contrair), isto é, se é mantido em volume constante, não pode 

fazer trabalho nem pode ser feito trabalho sobre ele durante qualquer transformação. Para 

processos onde nenhum trabalho de expansão pode ser realizado, a primeira lei mostra que: 
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q =  U - w =  .U – 0 =  U (a volume constante). 

 O que, quer dizer que o calor absorvido durante um processo a volume constante é igual à 

variação da energia do sistema. 

 

A ENTALPIA 

 Em geral, os processos a volume constante não são tão importantes para nós como os 

processos onde o trabalho de expansão ou compressão podem ser realizados. No laboratório, a 

maioria dos processos são conduzidos à pressão constante, ou quase constante, e não a volume 

constante. A quantidade de calor, q, absorvido durante o processo tem um valor fixo. Da primeira 

lei vemos que: 

q =  U - w 

 

 O que quer dizer que o calor absorvido durante o processo é igual ao aumento na energia 

do sistema menos qualquer trabalho realizado sobre o sistema. O calor absorvido sob condições 

de pressão constante é representado de um modo especial. É chamado variação de entalpia, H, 

do sistema (A palavra entalpia provém do alemão enthalten, "conter". Um nome antigo, mas impróprio para entalpia é "conteúdo calórico". 

(Daqui para frente consideraremos H corno símbolo para esta quantidade.) Nós definiremos entalpia rigorosamente na Seção 17.1.)  Isto é, 

 

                                                                        q =  H            (à pressão constante) 

 E por isso 

 H =  U – n 

 

Comentários Adicionais 

 Por enquanto, consideremos que a expressão "�H" é uma forma simples de dizer "calor 

absorvido à pressão constante". Uma razão para focalizar processos à pressão constante é que 

freqüentemente observamos reações que se realizam sob condições de pressão constante ou 

quase constante, tal como a pressão constante da atmosfera. 

 

A ENTALPIA E A ENERGIA 

 Em muitos processos que ocorrem sob pressão atmosférica simples, o trabalho realizado 

sobre ou pelo sistema é comparativamente pequeno, algumas vezes insignificante. 
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 Quando um mol de gelo funde a uma atmosfera (abreviada atm, é uma unidade de pressão 

que não faz parte do sistema SI, embora seja usada normalmente. A definição desta unidade e a 

relação desta com outras unidades de pressão são encontradas no Capítulo 4. A pressão (ar) 

barométrica ao nível do mar muitas vezes não está longe de 1 atm.) de pressão, por exemplo, 

pouco trabalho é realizado porque a variação em volume da água é muito pequena. Neste caso, 

como o sistema contrai um pouco enquanto o gelo funde, as vizinhanças realizam uma pequena 

quantidade de trabalho sobre o sistema. Contudo, como a variação de volume é tão pequena, este 

trabalho chega somente a 0,0002 kJ. Em comparação, a quantidade de calor, q, absorvido durante 

este processo à pressão constante é muito maior, 6,01 kJ. Neste caso, w é tão pequeno que é 

desprezível quando comparado com o calor absorvido, e como �H = �U - w, 

 

�H  ≈   �U 

 

 Isto significa que quando o gelo funde à pressão constante, o aumento na energia da água 

é essencialmente igual ao calor absorvido. (O símbolo ≈  significa "é aproximadamente  igual a".) 

Isto pode ser mostrado assim: 

 

H2O(s)      H2O(l)       �H  ≈   �U  = 6,01 kJ/mol 

 

 Nas transformações físicas e químicas que envolvem somente líquidos e sólidos, é comum 

 H e  U diferirem somente numa pequena quantidade. Mesmo nos casos onde o trabalho de 

expansão é maior, como ocorre freqüentemente quando gases estão envolvidos, é ainda comum 

que o w seja uma quantidade consideravelmente menor que  U. Por exemplo, quando 1,00 mol 

de água é fervido a 100 °C e a 1 atmosfera de pressão,  H, o calor absorvido pela água é 40,7 kJ, 

e w é - 3,1 kJ. (O sinal de menos em w significa que o sistema realiza trabalho sobre as 

vizinhanças, assim como a expansão que ocorre durante a variação de líquido a gás.) Por isso; 

como 

 

 

 

 O processo de ebulição pode ser mostrado como: 
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 Isto significa que, dos 40,7 kJ de calor para ferver um mol de água, 37,6 kJ são 

empregados para realizar a conversão do líquido a gás, e um adicional de 3,1 kJ é empregado 

para realizara trabalho de empurrar a atmosfera. 

A equação termoquímica (ver Seção 3.4), 

 

 

 Nos diz que 40,7 quilojoules de calor são absorvidos por um mol de água líquida quando 

é fervida a uma pressão constante de 1 atm. Isto também significa que a 100 °Ce 1 atm, a entalpia 

de 1,00 mol de água gasosa é 40,7 kJ maior que a água líquida. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Sob as mesmas condições, 40,7 kJ de calor devem ser removidos de 1,00 mol água gasosa 

(vapor) a 100 °C para ser condensada: 

 

 

 Observe que o sinal de menos significa que o calor é perdido pelo sistema. As variações 

de entalpia na ebulição e condensação da água são mostradas esquematicamente na Figura 3.2. 

 

 Exemplo 3.2 Uma certa reação se realiza à pressão constante. Durante o processo, o 

sistema absorve das vizinhanças 125 kJ de calor, e como o sistema se expande no decorrer 
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reação, ele realiza um trabalho de 12 kJ sobre as vizinhanças. Calcule o valor de q, w, �U,  H do 

sistema. 

 Solução: Do enunciado do problema, 

   q = 125 kJ 

   w = -12 kJ 

 Como o processo se realiza à pressão constante, 

    H = q = 125 kJ 

 Da primeira lei, temos que: 

    U = q+ w     = 125 kJ + (-12 kJ)     =    113 kJ 

 

 Problema Paralelo: Uma certa reação química se realiza à pressão constante e libera 225 

kJ de calor. Enquanto o processo se realiza, o sistema se contrai quando as vizinhanças realizam 

trabalho de 15 kJ. Calcule os valores de q, w,  U, e  H do sistema. Resposta: q = -225 kJ, w = 

15 kJ,  H = -225 kJ,  U= -210 kJ. 

 

Comentários Adicionais 

 É bem possível que neste ponto você não se sinta seguro o suficiente quanto à 

compreensão do conceito de entalpia. De fato, é verdade que ainda não definimos rigorosamente 

esta quantidade. (Ela virá mais tarde no Capítulo 17.) Por enquanto, é suficiente lembrar que a 

variação de entalpia, �H, é uma quantidade usada para indicar o total de calor absorvido ou 

liberado durante um processo realizado à pressão constante. Daqui em diante neste livro, 

virtualmente toda absorção e emissão de calor serão indicadas especificando o valor de �H para 

cada processo. 

 

3.3 CALORIMETRIA 

 O calor liberado ou absorvido durante as transformações físicas e químicas é medido no 

laboratório por meio de um calorímetro (provém da palavra calorie (cal), que não é uma unidade SI de energia. A 

princípio uma caloria foi definida como a quantidade de calor necessária para aumentar a temperatura da água de 14,5 °C para 

15,5 °C. Agora é definida em termos de unidade SI, o joule: 1 cal = 4,184 J, exatamente.)  Um tipo de calorímetro é a 

bomba calorimétrica, mostrada na Figura 3.3. Os reagentes são colocados num recipiente de aço 

de paredes resistentes chamado bomba, o qual está imerso numa quantidade de água contida num 
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recipiente isolado. Após terem sido medidas as temperaturas inicial da água e do interior do 

calorímetro, a reação inicia-se, muitas vezes, pela passagem de uma corrente elétrica através de 

um fio para ignição; como foi mostrado. A variação de temperatura é acompanhada, e a 

temperatura final é determinada. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

A CAPACIDADE CALORÍFICA 

 Para calcular a quantidade de calor liberada ou absorvida durante a reação, é necessário 

conhecer a capacidade calorífica do interior do calorímetro, incluindo a bomba, os ser 

componentes e a água. A capacidade calorífica de um sistema é a quantidade de calor necessária 

para elevar a temperatura de um sistema em 1°C. Para uma substância pura  

como a água num calorímetro, a capacidade calorífica é muitas vezes expressa por mol daquela 

substância e então é chamada capacidade calorífica molar, C (Relacionado à capacidade calorífica de uma 

substância está o seu calor específico, a razão de sua capacidade calorífica e a da água. Os calores específicos não têm dimensões; 

eles são numericamente iguais às capacidades caloríficas quando estas são expressas em termos de calorias e gramas, isto é, como 

cal/°C g). . As unidades SI para a capacidade calorífica molar são joules por grau Celsius por mol, 

abreviadas:  
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                    J       
               °C mol 
 

 Nota: É comum escrever unidades complexas como estas numa única linha, como neste 

caso: 

J °C-l mol-l 

 

 Isto é dito do mesmo modo como joule por grau Celsius por mol. 

 

Comentários Adicionais 

 Observe que quando uma unidade complexa se escreve desta maneira, as unidades 

individuais são tratadas como se fossem símbolos algébricos. Tal como x / yz pode ser escrita 

como xy 1z-1, pode também J / °C mol ser escrito como  JC-1mol-l.  Esta é uma forma normal de 

escrever unidades complexas e as empregaremos freqüentemente deste ponto em diante. Um 

outro exemplo é "quilojoules por mol", ou kJ / mol , que pode ser escrito na forma kJmol-l. 

 

 A capacidade calorífica relaciona a quantidade de calor, q, absorvida por substância ao 

aumento de temperatura de um sistema. Se nós representarmos   T como a variação de 

temperatura (�T= T final – T inicial), C, a capacidade calorífica molar, e n o número de mols de 

substância, então: 

q = n C �T 

 

 As capacidades caloríficas molares de algumas substâncias são dadas na Tabela 3.1. 

Ainda que as capacidades caloríficas variem um pouco com a temperatura, o efeito é muitas 

vezes insignificante. Além disso, elas dependem de a pressão ou o volume serem mantidos 

constantes. (Ver Seção 3.2.) Os valores dados na Tabela 3.1 estão em condições de pressão 

constante. 
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Comentários Adicionais 

 A aplicação da análise dimensional a uma relação algébrica dó "mundo real" muitas 

vezes fornece a compreensão dessa relação. Por exemplo, considere a fórmula q = n C �T e 

substitua as unidades de cada termo pelo mesmo termo correspondente, isto é, J por q, mol por 

n, J °C-1 mol-1 por C, e °C por �T. É possível visualizar que ambos os membros da equação têm 

unidades de energia? Entender as partes de uma fórmula ou equação toma mais fácil sua 

memorização. 

 

 Exemplo 3.3 Uma amostra de 15,0 g de ouro (capacidade calorífica 25,4 J °C-l mol-1) é 

aquecida de 16,1 °C para 49,3 °C. Na hipótese de que a capacidade calorífica do ouro seja 

constante neste intervalo, calcule a quantidade de calor absorvida pelo ouro. 

 Solução: A massa atômica do ouro é 197. Portanto, 15,0 g de ouro é: 

 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 

 

 

146 

 
 

 Problema Paralelo: Um pedaço de cobre de 75,0 g é resfriado de 128,2 para 24,l °C. 

Empregando os dados da Tabela 3.1, calcule quanto calor é liberado pelo cobre. Resposta: 3,00 

kJ. 

 

 Os calorímetros são projetados para manter a transferência de calor entre o interior e as 

vizinhanças a um mínimo valor absoluto. Numa bomba calorimétrica, assume-se que a 

quantidade de calor absorvido (ou liberado) pela combinação de água, o interior do calorímetro, a 

bomba e a mistura reagente seja igual à produzida (ou absorvida) pela reação que ocorre na 

bomba. 

 O método para calcular a quantidade de calor produzido ou absorvido durante uma reação 

é melhor mostrado num exemplo: 

 

 Exemplo 3.4 Uma amostra de 0,828 g de metanol (álcool de madeira, CH3OH) é colocada 

numa bomba calorimétrica com uma quantidade de gás oxigênio (sob pressão) suficiente para 

assegurar a combustão completa. O calorímetro contém 1,35 kg de água, e capacidade calorífica 

do interior do calorímetro (sem água) é 1,06 kJ °C-1. 

 Quando o metanol queima, a temperatura aumenta de 23,10 para 25,90 °C. Qual é calor 

molar de combustão do metanol? (Quanto calor é liberado durante a combustão de 1,00 mol de 

metanol?) 

 Solução: O calor liberado quando 0,828 g de metanol queima é absorvido em parte pela 

água e em parte pelo calorímetro. O número de mols de água (massa molecular 18,0) é:  

 

 

 

A variação da temperatura é: 
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Da Tabela 3.1, achamos a capacidade calorífica molar da água, CH2O sendo 75,3 J°C-1mol-1. 

O calor absorvido pela água é então: 

 
O calor absorvido pelo interior do calorímetro, qcal, é: 

 
Onde Ccal é a capacidade calorífica no interior do calorímetro. O calor total absorvido é: 

 
E deve ser igual à quantidade de calor liberado na queima de 0,828 g de metanol. Como a massa 

molecular do metanol é 32,0, o número de mols de metanol é 

 
E, por isso, a quantidade de calor liberado quando 1,00 mol de metanol queima é: 

 
 

 Problema Paralelo: Uma amostra de 0,728 g de etanol (álcool de cereais, C2H5OH) é 

queimada no mesmo calorímetro do exemplo anterior. Neste experimento, a quantidade de água 

no calorímetro é 1,20 kg, e a temperatura aumenta de 24,86 para 29,18 °C. Qual é o calor molar 

de combustão do etanol? Resposta: 1,66 x 10 kJ mol-1. 

 

 O calorímetro é utilizado no laboratório para inúmeros propósitos, incluindo a 

determinação da energia produzida na queima de combustíveis, e o "conteúdo calórico" dos 

alimentos. (Acidentalmente, a caloria nutricional é realmente a quilocaloria - uma caloria 

nutricional é igual a 4,184 kJ.) As medidas calorimétricas são utilizadas para ajudar a melhorar a 

eficiência da energia dos processos químicos industriais. 
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3.4 AS EQUAÇÕES TERMOQUÍMICAS 

 Podemos observar (Seção 3.2) que, quando uma reação química se realiza à pressão 

constante, a quantidade de calor liberado ou absorvido é expressa pela variação da entalpia do 

sistema. Isto é chamado usualmente de calor de reação, ou entalpia da reação e, representado por 

�H ou  Hreação e seu sinal algébrico indica se a reação é endotérmica ou exotérmica(Ver Seção 

3.1.) Revendo: 

 
 

LEI DE HESS 

 A combinação de uma equação química balanceada e o correspondente valor de �H para a 

reação é chamada equação termoquímica. 

 Quando 1,00 mol de carvão é queimado com um excesso de oxigênio à pressão constante, 

1,00 mol de oxigênio é consumido, 1,00 mol de dióxido de carbono é formado, 393,5 kJ de calor 

é liberado. A equação termoquímica para esta reação é: 

                             C(s) + O2 (g)      CO2(g)      �H = - 393,5 kJ                                        (3.1) 

 

É possível realizar este processo em duas etapas. Primeiro, o carvão é queima em uma quantidade 

limitada de oxigênio para formar monóxido de carbono: 

                             C (s) +1/2 O2 (g)     CO2 (g)      H = - 110,5 kJ                                   (3.2) 

 

Logo depois, o monóxido de carbono é queimado em oxigênio adicional para formar dióxido de 

carbono: 

                                  CO (g) + 1/2 O2       CO2(g)       H = - 283,0 kJ                             (3.3) 

 

 Observe que o efeito líquido ou geral das reações (3.2) e (3.3) é o mesmo da reação (3.1). 

Observe, também, que a soma algébrica dos valores de �H das reações (3.2), e (3.3) iguala-se 

ao valor de �H da reação (3.1). 
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 Isto ilustra o fato de que, quando as equações químicas são adicionadas como se fossem 

equações algébricas, os valores de �H correspondentes podem também ser adicionados? 

 

 

 

 

 Este é um exemplo da Lei de Hess da soma de calor constante, geralmente conhecida 

simplesmente como Lei de Hess. 

 Lei de Hess: a variação de entalpia para qualquer processo depende somente da 

natureza dos reagentes e produtos e independe do número de etapas do processo ou da maneira 

como é realizada a reação. A Figura 3.4 ilustra esquematicamente a Lei de Hess para o processo 

C      CO      CO2. 

 

AS REAÇÕES DE FORMAÇÃO 

 A Lei de Hess simplifica muito o trabalho de tabelar as variações de entalpia das reações, 

eliminando a necessidade de uma imensa lista de todas as possíveis reações e seus 

correspondentes valores de �H. Em vez disso, os valores de somente um tipo de reação, a reação 

de formação, são tabelados, e estes podem ser utilizados para calcular os valores de  H das 

outras reações. A reação de formação é aquela em que um mol de um único produto é formado a 

partir de seus elementos (não-combinados). A reação de carvão com oxigênio para formar 

dióxido de carbono é um exemplo de uma reação de formação: 

C(s) + O2 (g)      CO2(g) 
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Comentários Adicionais 

 Por que a seguinte reação não é classificada como reação de formação? 

CO (g) +1/2 O2 (g)     CO2 (g) 

 Resposta: Porque o reagente, CO, não é um elemento não combinado. 

 

 Os valores de �H das reações de formação são geralmente tabelados, no caso em que cada 

substância está no seu estado padrão, ou seja, na forma mais estável a 1 atmosfera de pressão. 

Então; o valor de  H na reação de formação é chamado de calor padrão de formação, ou 

entalpia padrão de formação do produto. Ele é representado pelo símbolo  H°
f, onde o índice 

superior ° indica estado padrão, e o índice subscrito, f, formação. Ainda que a temperatura não 

esteja contida no termo estado padrão e a substancia tenha, portanto, um estado padrão para cada 

temperatura, os calores-padrão de formação geralmente são tabelados a temperatura de 25°C. A 

Tabela 3.2 fornece os calores-padrão formação de algumas substâncias. Mais valores são dados 

no Apêndice G. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 

 

 

151 

 Observe que na Tabela 3.2 aparecem os calores-padrão de formação para alguns 

compostos. Isto ocorre porque na formação de um elemento a partir dele mesmo, tal como: 

H2(g)     H2(g), 

 Não há realmente nenhuma variação e, desse modo, o valor de �H° para: essa "não-

reação" deve ser zero. (H produtos – H reagentes = 0) Assim, a entalpia-padrão de formação de 

um elemento não-combinado é zero. 

 A variação da entalpia de uma reação química é o calor absorvido quando a reação se 

verifica sob condições de pressão constante. Quando todos os reagentes e produtos estão no 

estado padrão, �H°, dá-se o nome de calor padrão de reação, ou entalpia-padrão de reação. 

 O exemplo seguinte ilustra o uso dos calores-padrão de formação no cálculo do calor 

padrão da reação. Observe que a inversão da equação da reação ocasiona uma mudança de sinal 

algébrico no valor de �H, pois reagentes se transformam em produtos e vice-versa. 

 

 Exemplo 3.5 Utilizando a Tabela 3.2, calcule �H° para a seguinte reação a 25°C: 

NH3(g) + HCl(g)      NH4Cl(s) 

 

 Solução: Da tabela podemos obter os seguintes calores molares de formação: 

 
 

Comentários Adicionais 

 O "mol-1"em cada uma das unidades anteriormente citadas é lido "por mol" e refere-se ao 

fato de que, em cada caso, um mol de uma substância é formado. Nas reações em que "mol-1" 

não é apropriado, ele é omitido e a unidade é dada só com "kJ". De qualquer forma, o valor de 

�H sempre corresponde aos números de mais mostrados na equação.  

 Além disso, observe que, porque escrevemos cada equação para mostrar a formação de 

somente um mol de produto a partir de seus elementos, foi necessário utilizar coeficientes 

fracionários nos reagentes. 
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 Se invertermos as primeiras duas equações anteriores mudando o sinal de cada valor de 

�H, e logo as adicionarmos à terceira equação, obtemos: 

 
 

 Problema Paralelo: Calcule �H° a 25 °C para a reação: 

 
 

 Se você observar de perto o Exemplo 3.5 verá que a resolução utilizada para calcular o 

valor de �H° da reação 

 
 Pode ser resumida como se segue: 

 
 Observe que cada termo do lado direito das igualdades consiste em produto de um 

coeficiente na equação balanceada vezes o calor molar de formação da substância. (Neste 

exemplo todos os coeficientes são iguais a 1.) Isto ilustra o fato de que o calor da reação é igual à 

soma dos calores de formação dos produtos menos a soma dos calores de formação dos 

reagentes, ou, em notação matemática, 

 
 [A letra grega maiúscula Σ (sigma) significa "soma".] 
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 Exemplo 3.6 Determine o calor padrão molar de combustão do metanol, CH3OH, em 

oxigênio para formar dióxido de carbono e vapor de água 

 Solução: A equação balanceada para esta reação é: 

 
 Observe que cada calor molar de formação é multiplicado pelo número de mols da 

substância que aparece na equação balanceada. 

 

 Problema Paralelo: Repita o cálculo anterior, assumindo que há formação de água 

líquida. (Antes de começar, pergunte-se: deve ser produzido mais ou menos calor?). Resposta: -

726,1 kJ. (Uma quantidade maior é liberada quando nenhum calor é usado para vaporizar a água.) 

 

3.5 A COMBUSTÃO DO CARVÃO: UMA ILUSTRAÇÃO TERMOQUÍMICA 

 No mundo de hoje, o carvão é o combustível mais usado. Além disso, mais energia 

química está potencialmente disponível de conhecidas reservas de carvão do que de qualquer 

outra fonte na terra, com a possível exceção do óleo de xisto. O carvão está longe de ser uma 

substância pura; é composto em grande parte de carbono, mas podem estar presentes outros 

elementos, incluindo enxofre, oxigênio, nitrogênio, cálcio, ferro, hidrogênio, silício e alumínio. 

Como o carvão é uma mistura complexa, não é possível escrever uma equação termoquímica 

única que represente corretamente sua combustão. 

 Quando a forma mais estável de carbono puro, o grafite, é queimado com excesso de 

oxigênio, forma-se o dióxido de carbono. Quando ele é queimado por um: quantidade limitada de 

oxigênio, o monóxido de carbono é formado. As equações termoquímicas para estas duas reações 

são: 
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 Os carvões são classificados tomando-se por base o seu conteúdo de carbono e o calor que 

produzem quando queimam. Na Tabela 3.3 são registrados quatro tipos de carvões, junto com 

seus calores de combustão aproximados, por grama. Além disso, o correspondente calor de 

combustão do carbono puro (grafite) é mostrado para efeito de comparação. 

 Tabela 3.3 Calores de combustão de alguns carvões, por grama. 

 
 O carvão é muito usado como fonte de carbono para obter outros combustíveis. Um 

importante combustível  industrial, o gás de água, é uma mistura de gases hidrogênio e 

monóxido de carbono. Ele é obtido pela reação do vapor com o carbono do carvão, a 

temperaturas elevadas. 

 
 

 A mistura resultante é mais fácil de queimar em grandes fornos e queimadores do que o 

carvão, por ser um gás e não produzir cinzas. A mistura pode ser queimada diretamente e as duas 

reações de combustão são: 
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 Ou pode ser tratado com mais vapor para converter CO em CO2 

 
 

 O hidrogênio na mistura pode reagir com mais carbono do carvão para formar metano: 

 
 

 O processo global para converter carvão e água em metano (e o subproduto dióxido de 

carbono) é a soma das Equações (3.4), (3.7) e (3.8): 

 
 

 Na mistura resultante dos gases, o dióxido de carbono não tem valor combustível, mas o 

calor molar de combustão do metano é alto: 

 
 

 Por grama, o calor de combustão do metano é ainda mais alto do que o do carvão, e 

mistura combustível é mais fácil de ser introduzida nos queimadores. 

 

Comentários Adicionais 

 Observe de novo as Equações (3.5) e (3.6); elas mostram o que acontece na queima de 

uma mistura de monóxido de carbono e hidrogênio. Observe ainda que devem ser escritas duas 

equações separadas, uma para a queima de cada uma das duas substâncias, na mistura. Seria 

incorreto combiná-la sem uma única equação. (Você consegue entender por quê? Pense na 

estequiometria que estaria envolvida.). 

 

RESUMO 

 A termoquímica é o ramo da química que diz respeito à relação entre calor e 

transformações químicas. A quantidade de calor liberado ou absorvido num sistema reagente 

depende (1) natureza da reação, isto é, dos reagentes e produtos, (2) das quantidades dos 

reagentes, e (3) das condições impostas na mistura reagente. A termoquímica diz respeito 
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também à transferência de calor durante certos processos físicos, tais como as mudanças de 

estado. 

 Quando a reação se verifica num recipiente fechado a volume constante, evitando assim 

que a mistura que reage realize qualquer trabalho de expansão, o calor absorvido (q) é igual ao 

aumento de energia ( U) do sistema. 

 

                                                              q = �U              (à volume constante 

 

 Quando o calor é absorvido, q e �U são quantidades positivas; quando o calor é liberado, 

são negativas.  

 Quando a reação se verifica à pressão constante, a mistura que reage pode expandir-se 

contra a pressão exercida pelas vizinhanças. Nesse caso, o calor absorvido, durante o processo é 

igual ao aumento de entalpia ( H) do sistema. 

 

                                                                q = �H     (à pressão constante) 

 

 Quando a pressão é constante, a variação da entalpia,  H, é igual à variação da energia, 

 H, menos o trabalho realizado sobre o sistema, w. 

 

                                                    q =  H = �U - w            (à pressão constante) 

            

  H é positivo quando o calor é absorvido e negativo quando o calor é liberado. 

A relação 

q = �U - w 

Muitas vezes escreve-se 

�H = q + w 

 

 Esta relação representa a primeira lei da termodinâmica. 

 

 O calor liberado ou absorvido durante uma reação pode ser medido num calorímetro, 

instrumento que contém uma quantidade de água conhecida e que ganha ou perde o calor perdido 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 

 

 

157 

ou ganho pelo sistema reagente. Esta quantidade pode ser calculada a partir do aumento ou 

diminuição da temperatura da água e do calorímetro. 

 O aumento da temperatura de uma substância está relacionado à quantidade de calor que 

ela absorve, de acordo com a equação. 

 

q = nC�T 

 

 Onde q é o calor absorvido, n é o número de mols da substância, �T é o aumento da 

temperatura, e C é a capacidade calorífica molar da substância, que é a quantidade de calor 

necessária para elevar a temperatura de um mol de 1°C. 

 A equação termoquímica expressa a relação entre a estequiometria molar de uma reação e 

a quantidade de energia calorífica liberada ou absorvida.  Hreação depende das identidades dos 

reagentes e produtos, mas não do número ou natureza das etapas entre eles; este é um enunciado 

da lei de Hess. 

 O calor-padrão ou entalpia de formação (�H°f) de um composto é o valor de �H° da 

reação onde um mol do composto é formado a partir de seus elementos, todos em seu estado 

padrão. O estado padrão de uma substância é a forma mais estável da substância a 1 atm de 

pressão. Os valores de �H°f são úteis para calcular os valores �H°f  dos vários tipos de reações. 

 

PROBLEMAS 

O Calor, a Energia e a Entalpia. 

 * 3.1 Quando uma determinada reação se verifica a volume constante, 10,0 kJ de calor é 

absorvido pelo sistema das vizinhanças. Calcule o valor de (a) q? (b) �U? (c)  H (d) w 

 

 * 3.2 Uma determinada reação se realiza a pressão constante. Se 8,0 kJ de calor absorvido 

pelo sistema, e 3,0 kJ de trabalho é realizado pelo sistema sobre as vizinhanças, qual é o valor de 

(a) q? (b) �H? (c) w? 

 

 * 3.3 Uma reação se realiza a pressão constante. Se 8,0 kJ de calor é liberado pelo 

sistema, e 2,0 kJ de trabalho é realizado pelo sistema sobre as vizinhanças, qual o valor de (a) q? 

(b) �U?(c)  H?(d) w? 
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 3.4 Por que �U e �H são aproximadamente iguais nos processos de fusão e congelamento, 

mas são diferentes nos processos de vaporização e condensação? 

 

 3.5 Para quais dos seguintes processos são significativamente diferentes as medidas de �U 

e �H? 

(a) Fusão do CO2 sólido 

(b) Sublimação do naftaleno sólido (mudança diretamente para gás) 

(c) CaO sólido e CO2 gasoso juntos para formar CaCO3 sólido 

(d) HCl gasoso e NH3 gasoso combinados para formar NH4Cl sólido 

(e) H2 gasoso e Cl2 gasoso combinados para formar HCl gasoso. 

 

 3.6 Para cada um dos processos descritos no problema 3.5 onde �U e �H são 

significativamente diferentes, determine qual das duas quantidades é maior. 

 

Capacidade Calorífica 

 3.7 Calcule a quantidade de calor necessária para elevar a temperatura de 1,00 g ferro de 

1,6 para 92,8°C. 

 

 3.8 Quando 4,4 kg de NaCl resfria de 67,2 para 25,0°C, quanto calor é ganho pelas 

vizinhanças? 

 

 * 3.9 Uma amostra de 185 g de cobre a 72,1 °C é resfriada pela perda de 45,0 J de calor. 

Qual é a temperatura final do cobre? 

 

 3.10 Um pedaço de 262 g de alumínio a 128,1 °C é imerso em 142 g de água a 14,6°C. 

Qual é a temperatura final, se não há perda de calor no sistema? 

 

 * 3.11 Um pedaço de 25,0 g de ferro à temperatura de 14,4 °C é colocado em contato com 

um pedaço de 35,0 g de ouro à temperatura de 64,1 °C. 

(a) Assumindo que não há perda de calor pelo sistema combinado, calcular a temperatura final. 

(b) Quanto calor ganha o ferro? 
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(c) Quanto calor perde o ouro? 

 

 3.12 Um anel de ouro à temperatura do corpo (isto é, 37,00 °C)é imerso em 20,0 g de 

água a 10,0 °C. Se a temperatura final é 10,99°C, qual é a massa do anel? (Assuma que não há 

perda ou ganho de calor pelo sistema combinado.) 

 

Calorimetria 

 * 3.13 Uma amostra de 1,000 g de sacarose (açúcar de cana, C12H22O11) é colocada numa 

bomba calorimétrica e queimada em oxigênio. O calorímetro contém 1,200 kg de água, e sua 

temperatura aumenta de 22,90 para 25,54 /C. Se a capacidade calorífica total do interior do 

calorímetro (sem água) é 1,230 kJ°C-1, qual é o calor molar de combustão da sacarose? 

 

 3.14 Uma amostra de 1,626 g de cânfora, C10H16O, é queimada em oxigênio num 

calorímetro que contém 1,460kg de água a uma temperatura inicial de 22,14°C. A capacidade 

calorífica do interior do calorímetro (sem água) é 1,226 kJ°C-l. Se a temperatura final é 30,74 °C, 

qual é o calor molar de combustão da cânfora? 

 

 * 3.15 Uma amostra de 1,349 g de cafeína pura, C8H10O2N4 é queimada em oxigênio num 

calorímetro que contém 1,828 kg de água. A capacidade calorífica total do interior do calorímetro 

(sem água) é 1,648 kJ°C-1. Se a temperatura do sistema muda de 21,32 para 24,99 °C, qual é o 

calor molar de combustão da cafeína? 

 

Calores de Reação e a Lei de Ais 

 * 3.16 Calcule o calor-padrão molar de combustão do etanol, C2H5OH, para formar 

CO2(g) e H2O(l). 

 

 3.17 Calcule o calor-padrão molar de combustão do metanol, CH3OH, para formar 

CO2(g)e H2O(l). 
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 3.18 A 25 °C o calor-padrão molar de formação da água líquida é -285,8 kJ mol-1, e da 

água gasosa -241,8 kJ mol-1. Calcule o calor molar de vaporização da água a esta temperatura. 

Compare sua resposta com o valor publicado, 40,7 kJ mol-1, e explique qualquer diferença. 

 

 * 3.19 O calor padrão de combustão do butano gasoso, C4H10, a 25 °C é -2,880 x 103 kJ 

mol-1 quando os produtos são CO2(g) e H2O(1). Calcule o valor de �H°combustão se os produtos são 

(a) CO2(g) e H2O(g) (b) CO(g) e H2O(l). 

 

 * 3.20 Calcule o valor de �H° a 25 C para cada uma das seguintes reações: 

 

 

 

 

 

 3.21 Calcule  H° a 25 °C para combustão do H2S(g) formando SO2(g) e H2O(l). 

 

PROBLEMAS ADICIONAIS 

 3.22 Em algumas reações químicas,  U ≈ �H. Dê uma característica dos reagentes 

produtos e uma característica das vizinhanças que conduzem a esta situação. 

 

 3.23 Calcule �H° a 25 °C para a reação 

 
 

 3.24 Quanto calor é necessário para elevar a temperatura de 525 g de cobre de 35 para  

345 °C? 

 

 * 3.25 Uma amostra de 2,326 g de antraceno sólido, C14H10, é colocada num calorímetro e 

queimada em oxigênio. O calorímetro tem uma capacidade calorífica de 1,626 kJ°C-1 e contém 

1,148 kg de água. Se a temperatura medida aumenta de 24,126 para 38,667 °C, qual é o calor 

molar de combustão do antraceno? (Use 75,29 J°C-1mol-1 para a capacidade calorífica molar da 

água.) 
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 3.26 Para a água o calor molar de fusão é 6,01 kJ mol-1 -I a 0 °C, e o calor molar de 

vaporização é 40,66 kJ mol-1 a 100 °C. Se a capacidade calorífica média da água entre 0 e 100 °C 

é 75,48 J °C mol-1, qual o valor de �H para o processo: 

 

 

 3.27 Calcule o valor de �H° a 25 °C para a reação: 

 

 

 3.28 O que é mais eficiente energeticamente: a conversão, por queima do carbono, 

presente no carvão, para metanol (CH3OH), ou a queima do carbono diretamente? Explique. 

 

 3.29 O.que é mais eficiente energeticamente, a conversão, por queima do carbono, 

presente no carvão para água gasosa, ou a queima do carbono diretamente? Explique. 

 

 3.30 O �H° de combustão de ácido benzóico, HC7H5O2, é -3227 kJ mol-1. Num 

experimento, 0,8624 g de ácido benzóico é colocado num calorímetro e queimado em oxigênio. 

A água no calorímetro tem uma massa de 1,046 kg, e sua temperatura aumenta de 23,812 para 

27,920 °C. Num segundo experimento, 0,7421 g de codeína, C18H23O4N,é colocado no mesmo 

calorímetro e queimado igualmente. Desta vez, o calorímetro tem 1,089 kg de água e sua 

temperatura aumenta de 24,126 para 28,102 °C. Usando 75,290       J°C-1mol-1 como capacidade 

calorífica da água, calcule (a) a capacidade calorífica do calorímetro (sem a água) e (b) o calor 

molar de combustão da codeína. 

 

 3.31 Calcule  H° para a reação 

 

 * 3.32 Se o calor de combustão do hexano, C6H14, a 25 °C é -4163 kJ mol-1, qual é o  

calor-padrão de formação do hexano nesta temperatura? 
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Capítulo 4 
GASES 

TÓPICOS GERAIS 

 

4.1 VARIÁVEIS USADAS PARA 

DESCREVER O COMPORTAMENTO 

DE GASES 

Volume 

Pressão 

Temperatura 

 

 

4.2 RELAÇÃO PRESSÃO-VOLUME: 

LEI DE BOYLE 

Lei de Boyle: representação gráfica 

Cálculos da lei de Boyle 

 

 

4.3 EFEITOS DA TEMPERATURA: LEI 

DE CHARLES 

Zero absoluto 

Cálculos da lei de Charles 

Cálculos combinados 

 

 

 

4.4 A LEI DO GÁS IDEAL 

Lei de Gay-Lussac da combinação dos 

volumes 

Princípio de Avogadro 

 

 

 

Derivação da lei do gás ideal 

Determinação de R. 

Cálculos da lei do gás ideal 

Volume molar de um gás ideal  

Massa molecular a partir da densidade do 

gás 

 

 

4.5 OUTRAS PROPRIEDADES DE UM 

GÁS IDEAL 

Lei de Dalton das pressões parciais 

Gases coletados sobre água 

Lei de Graham de difusão e efusão 

 

 

4.6 TEORIA CINÉTICO-MOLECULAR  

Análise do modelo 

Teoria cinético-molecular e as leis dos 

gases 

 

4.7 ESTEQUIOMETRIA DOS GASES 

 

4.8 GASES REAIS 

Desvios da lei do gás ideal 

Equações de estado para gases reais 

Teoria cinético-molecular e gases reais 

Resfriamento com expansão 
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 Dos três estados da matéria, o estado gasoso é o que exibe as propriedades mais 

simples e é o mais fácil de ser entendido. Diferente dos sólidos e líquidos, muitos gases são 

surpreendentemente semelhantes em suas propriedades físicas, e por essa razão é útil definir e 

descrever um gás hipotético, chamado gás ideal, que pode então ser usado como um padrão 

de referência com o qual os gases reais podem ser comparados. Dessa forma podemos voltar 

nossa atenção às diferenças entre o comportamento do gás ideal e do gás real. 

 Essa aproximação é útil, pois as propriedades físicas de muitos gases reais, a 

temperatura e pressões ambiente, são similares àquelas do gás ideal. Portanto, a menos que 

uma grande exatidão seja necessária, é comum uma aproximação adequada para assumir o 

comportamento do gás ideal para muitos gases reais. Como veremos, esta chamada 

aproximação do gás ideal funciona bem, a não ser que a temperatura do gás seja muito baixa 

ou a pressão, muito alta. 

 

4.1 VARIÁVEIS USADAS PARA DESCREVER O COMPORTAMENTO DE GASES 

 Um gás é definido como uma substância que se expande espontaneamente para 

preencher' completamente seu recipiente de maneira uniforme. Três variáveis são 

especialmente usadas para descrever o comportamento dos gases: volume (V), pressão (P) e 

temperatura (T). Antes de desenvolver uma relação entre essas variáveis, necessitamos 

considerar o significado de cada um destes termos. 

 

VOLUME 

 O volume de um gás ocupa todo o recipiente que o contém. A unidade fundamental SI 

de comprimento (Seção 1.7) é o metro, portanto, a unidade diretamente derivada do metro é o 

metro cúbico (m3), uma unidade um cinto grande para a maioria das propostas laboratoriais 

(um metro cúbico é um pouco maior do que uma jarda cúbica): Um decímetro cúbico (dm3), 

baseado no decímetro (um décimo do metro), é uma unidade mais conveniente de volume 

para nossos propósitos. (Um decímetro cúbico é ligeiramente maior que um quarto.) Como M 

já mencionamos, o decímetro cúbico é equivalente ao litro (L), uma unidade que não pertence 

ao SI, porém é muito usada. (Considere que "decímetro cúbico" e "litro" são, nomes 

alternativos para a mesma unidade.) Para volumes menores usaremos o centímetro cúbico 

(cm3), uma unidade do SI que é o mesmo que mililitro (mL). 
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PRESSÃO 

 Pressão é definida como a força por unidade de área, isto é, a força total sobre a 

superfície dividida pela área desta superfície. A unidade de pressão derivada SI é o pascal 

(Pa), que é um Newton de força por metro quadrado de área. Expresso algebricamente:  

 

1 Pa=1Nm-2 

 

 Como o pascal é uma unidade pequena de pressão, o quilopascal (kPa) é 

freqüentemente usado. 

 Várias unidades de pressão não-pertencentes ao SI são ainda usadas e provavelmente 

permanecerão por muito tempo, pois muitas informações úteis têm sido registradas com o seu 

uso. Incluem a atmosfera padrão, chamada simplesmente de atmosfera (atm), que é definida 

em termos de Pascal: 

 

1 atm = 1,01325 x 105 Pa 

 

 Quando a pressão do ar é 1 atm, a altura de uma coluna de mercúrio em um barômetro 

(a 0°Ce sob a gravidade padrão) é 760 mm. (Isso fornece as bases para a definição original da 

atmosfera padrão.) Um barômetro de mercúrio é mostrado na Figura 4.1. Note que a 

atmosfera é uma unidade depressão maior que o que o pascal. (1 atm = 101,325 kPa.) 

 Também expressaremos pressão por outra unidade não-pertencente ao SI, ainda em 

uso, que é o milímetro de mercúrio, abreviado por mmHg. Como a atmosfera, é definido em 

termos de Pascal (A princípio, o mmHg foi definido como 1/760 de uma atmosfera.): 

 

1 mmHg = 1,33322 x 102 Pa 

 

 O milímetro de mercúrio é usado para medir altas e baixas atmosferas de pressão. 1 

mmHg é a pressão no fundo de uma coluna de mercúrio líquido de 1 mm de altura a 0°C e sob 

gravidade padrão. (760 mmHg ≈ 1 atm.) 
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 Figura 4.1 Um barômetro de mercúrio. Ponto A, a pressão atmosférica (seta para 

baixo) é igual à pressão exercida para cima pelo mercúrio (seta para cima). (Se não fosse, o 

mercúrio se moveria.) No ponto B, a pressão exercida para baixo pela coluna de mercúrio 

(seta para baixo) é perfeitamente igual à pressão para cima (seta para cima). Porém, a pressão 

para cima no ponto B deve ser igual àquela para cima do ponto A, porque A e B estão no 

mesmo nível. Portanto, a pressão atmosférica Patm iguala a pressão produzida pela coluna de 

mercúrio no barômetro, Pbar. 

 

 Uma outra unidade não-pertencente ao SI, o Torricelli, (símbolo torr), é usado para 

propósitos idênticos aos do milímetro de mercúrio. ( Originalmente, o torr era simplesmente 

um nome para substituir o milímetro de mercúrio. De acordo com as atuais definições, a 

diferença entre essas duas unidades é menor que 2 x 10-7 Torr.) 

 Um parente próximo do barômetro, o manômetro, é um instrumento empregado para 

medir a pressão do gás em um recipiente. Um tipo de manômetro simples é o manômetro de 

mercúrio de extremidade aberta, apresentado na Figura 4.2. Em tal manômetro a pressão do 

gás é igual à pressão atmosférica em milímetros de mercúrio mais a diferença, em milímetros, 

entre as alturas dos dois níveis líquidos. No esquema, o nível de mercúrio é mais alto no tubo 

do lado direito do que do lado esquerdo, porque a pressão do gás é maior que aquela da 

atmosfera. Se esta diferença e as pressões do gás e da atmosfera são todas expressas em 

mmHg, então: 

 

Pgás = Patm + PHg 
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 Se o nível de mercúrio no tubo do lado direito do manômetro na Figura 4.2 fosse mais 

baixo do que aquele da esquerda, isto significaria que a pressão do gás é menor do que a da 

atmosfera. Como antes, a diferença entre os dois níveis de mercúrio nos dois tubos é a 

diferença entre Pgás e Patm. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 4.2 Um manômetro de extremidade aberta. No nível da linha tracejada mais 

baixa a pressão exercida para baixo no tubo direito é Patm+ PHg, onde PHg é simplesmente o 

comprimento de coluna de mercúrio (mmHg), entre as linhas tracejadas. No tubo esquerdo o 

gás exerce a mesma pressão para baixo, fornecendo a condição para estabelecer o equilíbrio. 

 

 Outro tipo de manômetro (Figura 4.3) é o de extremidade fechada. Neste manômetro a 

extremidade do tubo é fechada, o espaço acima do mercúrio é evacuado (P ≈ O) e a pressão 

do gás, expressa em mmHg, é simplesmente igual à diferença entre as alturas das colunas de 

mercúrio. 

 A diferença entre os níveis do líquido no nanômetro depende da densidade do líquido. 

Manômetros contendo líquidos com menores densidades que o mercúrio - água, por exemplo 

- são usados para medir pressões mais baixas. 

 Como os manômetros de vidro são geralmente frágeis e como o mercúrio é bastante 

tóxico e também de difícil limpeza quando é derramado, muitos laboratórios modernos não 

usam manômetros de mercúrio para medir pressão. Em vez disso é comum usar um 

instrumento no estado sólido chamado medidor de pressão ou condutor de pressão, que 

traduz alterações de pressão em um sinal elétrico mostrado em uma tela. 
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TEMPERATURA 

 Na Seção 1.5 descrevemos a escala da temperatura Celsius, usada em quase todo o 

mundo. Nas ciências físicas, a escala mais usada é a escala SI. É a escala de temperatura 

Kelvin, na qual a unidade é chamada Kelvin (K). A escala Kelvin é definida em termos de 

duas temperaturas fixas: o ponto zero na escala Kelvin é chamado de zero absoluto de 

temperatura, que é a mais baixa temperatura atingida (Seção 4.3). 

 

 
 Figura 4.3 Um manômetro de extremidade fechada. A pressão do gás Pgás é igual à 

pressão PHg exercida para baixo pelo mercúrio na coluna da direita entre as linhas tracejadas. 

Esta pressão é expressa como a altura desta coluna, isto é, em milímetros de mercúrio. 

 O segundo ponto fixo na escala Kelvin é o ponto triplo da temperatura da água 

(Seção 10.7), a temperatura na qual a água coexiste nos três estados, isto é, sólido, líquido e 

gasoso. Para esta temperatura é atribuído o valor exato 273,15 kelvins (273,15 K). 

 As unidades de temperatura nas escalas Kelvin e Celsius são da mesma grandeza: a. 

diferença de temperatura de 1 °C é a mesma diferença de temperatura de 1 K. Isso é 

verdadeiro, pois a temperatura em Celsius (t) foi definida em função da temperatura Kelvin 

(T), como segue: 

t (°C) = T (K) – 273,15 

 

 Justificaremos e daremos a origem dessa definição na Seção 4.3. 

 

Comentários Adicionais 

 Note que a unidade na escala Kelvin (letra maiúscula K) é chamada kelvin, que tem 

como símbolo a letra maiúscula K. [Exemplo: "A temperatura ambiente na escala Kelvin é 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 168

aproximadamente 295 kelvins (295 K)"]. Note também que não existem "graus" no nome da 

unidade. A escala Kelvin é uma das muitas escalas de temperatura absoluta, todas as quais 

começam (têm seus pontos zero) em zero absoluto, mas elas possuem unidades de diferentes 

grandezas.  

 

4.2 RELAÇÃO PRESSÃO-VOLUME: LEI DE BOYLE 

 Robert Boyle, um químico irlandês do século XVII, é atualmente conhecido devido à 

Lei de Boyle. Boyle e Edme Mariotte, um físico francês, estudaram independentemente o 

modo como o volume ocupado por um gás a uma determinada temperatura varia quando a 

pressão sob o gás varia. Cada um usou um aparelho semelhante ao ilustrado na Figura 4.4, no 

qual uma amostra do gás foi introduzida na extremidade fechada de um manômetro calibrado. 

A pressão do gás pode ser alterada adicionando mercúrio na extremidade aberta do 

manômetro, e o volume ocupado pelo gás é medido a cada pressão. 

 Os resultados de uma série de medidas de pressão-volume determinados no hidrogênio 

à temperatura ambiente são resumidos na Tabela 4.1. Os dados são obtidos usando uma certa 

quantidade de gás (o número de mols do gás é fixo), variando sua pressão e registrando o 

volume ocupado pelo gás a cada pressão. Cada medida foi realizada à temperatura de 25'C. 

Podemos perceber duas coisas destes dados: a primeira é que, quando a pressão (P) no 

hidrogênio aumenta, seu volume (V) diminui. A segunda é que o aumento da pressão e a 

diminuição no volume ocorrem de tal modo que o produto da pressão e volume permanece 

constante. Boyle e Mariotte observaram comportamentos semelhantes com muitos gases. 

Seus resultados podem ser resumidos em: 

 

                                                        PV   =   c                      (a T, n constantes) 

 

 Onde T é a temperatura, n é o número de mols do gás, e c é uma constante, isto é, um 

número que sempre tem o mesmo valor para uma quantidade do gás a certa temperatura. Esta 

relação é conhecida como a lei de Boyle. Um gás ideal é aquele que obedece à lei de Boyle. 
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 Figura 4.4 Aparelho da lei de Boyle. A pressão do gás introduzido na extremidade 

fechada do tubo pode ser variada pela adição de mais mercúrio através da extremidade aberta. 

Quando a pressão no gás aumenta, seu volume diminui. 

 

 A lei de Boyle pode ser enunciada de outro modo. Dividindo ambos os lados da 

igualdade acima por P, obtemos: 

 
 Onde c é uma constante de proporcionalidade. 

 

 Lei de Boyle: À temperatura constante, o volume ocupado por uma determinada 

quantidade (número de mols) de um gás é inversamente proporcional à sua pressão. 

 

Comentários Adicionais 

O conceito de proporcionalidade inversa não é complicado. No caso da lei de Boyle, 

considere uma quantidade determinada (determinado número de mols) de um gás à 

temperatura constante: 

Se dobrarmos a pressão, o volume será dividido ao meio. 

Se triplicarmos a pressão, o volume transformar-se-à num terço de seu valor original. 

Se a pressão é aumentada a 7/4 do seu valor original, o volume diminuirá a 4/7 do que era 

no início. 
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Diminuindo a pressão pelo fator de 700/760, o volume aumentará por um fator de 760/700. 

 

 A expressão PV = c pode ser transformada em uma relação que é usada para calcular o 

efeito de uma mudança de pressão num volume de amostra de gás ou o efeito de uma 

mudança de volume na pressão, tão logo a mudança ocorra à temperatura constante. 

 Para uma amostra de gás mantido à temperatura constante, o produto P x V é uma 

constante, se P1 e V1 representam a pressão e o volume iniciais de um gás, e P2 e V2, a pressão 

e o volume finais, então: 

                                                          P1V1 = P2V2                   (a T, n constantes) 

 

 Esta relação permite-nos calcular o valor de qualquer uma das quatro variáveis P1, V1, 

P2, V2. 

 

 
 

LEI DE BOYLE: REPRESENTAÇÃO GRÁFICA 

 Quando dados experimentais são representados em um gráfico, suas tendências ou 

comportamentos são freqüentemente revelados. A maneira mais convencional de representar 

os dados da Tabela 4.1 em um gráfico de P em função de V é mostrada na Figura 4.5. Para 

cada uma das seis medidas, a pressão é representada no eixo horizontal (abscissa) e o volume 

correspondente é observado no eixo vertical (ordenada). A linha que liga os pontos é uma 

curva conhecida como hipérbole, e é mostrado claramente que se a pressão de um gás 

aumenta, seu volume diminui. 
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 Algumas vezes, a melhor maneira de representação de dados não é a mais óbvia. 

Vejamos o que acontece se representarmos graficamente os dados da Tabela 4.1 com uma 

pequena diferença: na Figura 4.6, o produto pressão-volume, PV, é representado na ordenada 

em função da pressão na abscissa. O resultado é uma linha reta sem inclinação porque o 

produto PV é constante: 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

                                                     PV = constante     (a T, n constante) 

 

 Como vemos representado na lei de Boyle. 
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Comentários Adicionais 

 A lei de Boyle descreve a mudança de pressão e volume que ocorre em uma amostra 

de gás à temperatura constante. Neste ponto faremos uma pausa para considerarmos as 

aplicações dessa restrição. A princípio, parece simples: a temperatura do gás é mantida 

constante durante a compressão e expansão. Mas isso é mais fácil de dizer do que fazer. 

Qualquer variação na temperatura em um ensaio da lei de Boyle pode ser evitada por meio 

de uma alteração do sistema experimental. A condição de temperatura constante é 

geralmente alcançada por um aparelho completamente isolado, à temperatura constante. 

Freqüentemente usamos um banho de água como controle de temperatura, que age como 

fonte de calor, isto é, quando necessário, troca calor com os aparelhos. (Para experimentos 

que não envolvem grandes mudanças de pressão, o ar do ambiente serve para manter a 

temperatura do aparelho rigorosamente constante.) 

 

CÁLCULOS DA LEI DE BOYLE 

 Exemplo 4.1 Uma certa quantidade de um gás ideal é encerrada em um aparelho que 

obedece à lei de Boyle. Seu volume é 247 cm3 uma pressão de 62,5 kPa. Se a pressão do gás é 

aumentada para 82,5 kPa com redução de seu volume, qual será o novo volume ocupado pelo 

gás, se a temperatura é mantida constante?  

 Solução: 

Método 1 (substituindo na fórmula): De acordo com a lei de Boyle, à temperatura constante o 

produto da pressão do gás vezes o seu volume permanece invariável, embora a pressão e o 

volume variem individualmente. Usando subíndices 1 e 2 para representar os estados inicial e 

final, respectivamente, podemos escrever. 

P1V1 = P2V2 

Ou resolvemos por V2, o volume final: 

 
 

Método 2 (proporcionalidade): A pressão do gás aumenta de 62,5 para 82,5 kPa, por um fator 

de: 

 
Como o volume e a pressão são inversamente proporcionais, o volume deve diminuir por um 

fator: 
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Dividindo V1 e V2 como no método 1 acima, podemos escrever: 

 
 (O que fizemos aqui foi multiplicar o volume original 247 cm3 pela razão das duas 

pressões. Neste caso sabemos a priori que, se a pressão aumenta, causará um decréscimo de 

volume, assim expressamos a razão das pressões como uma fração menor que 1, isto é, 

colocamos o número menor (62,5 kPa) no numerador e o maior (82,5 kPa) no denominador. 

Isto faz o volume mal calculado parecer menor que 247 cm3.) 

 

 Problema Paralelo: Qual será o novo volume de um gás ideal que ocupou 

inicialmente 1,46 dm3 a 142 kPa, depois que a pressão foi reduzida para 116 kPa, à 

temperatura constante? Resposta: 1,79 dm3. 

 

 Exemplo 4.2 Uma amostra de um gás ideal, mantida à temperatura constante, tem uma 

pressão de 765 mmHg e um volume de 10,9 mL.O gás é expandido pelo aumento de volume 

do seu recipiente. Se o volume final do gás é 38,1 mL, qual é sua pressão final? 

 Solução: 

Método 1 (substituindo na fórmula) 

 
 

Método 2 (proporcionalidade): O volume aumenta de um fator 38,1/10,9. Como sabemos que  

a pressão e o volume são inversamente proporcionais, prevemos que a pressão diminuirá, e 

por um fator de 10,9/38,1. Assim, 

 
 

 (Note que multiplicamos por uma fração menor que 1 (10,9/38,1), porque sabemos 

que a pressão final deve ser menor que a inicial.) 
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 Problema Paralelo: A pressão de uma amostra de 45,5 mL de um gás ideal é 2,25 

atm. Se o gás é comprimido à temperatura constante até seu volume atingir 20,0 mL, qual será 

a pressão final? Resposta: 5,12 atm. 

 

4.3 EFEITOS DA TEMPERATURA: LEI DE CHARLES 
 Por volta de 1800, dois físicos franceses, Jacques Charles e Joseph Gay-Lussac 

pesquisaram como os gases se expandem quando suas temperaturas aumentam. Eles 

estudaram vários gases e descobriram que, para cada grau Celsius de aumento de temperatura, 

o gás se expande cerca de 1/273 de seu volume a 0°C, contanto que a pressão seja mantida 

constante. 

 Resultados de experimentos semelhantes àqueles de Charles e Gay-Lussac são 

mostrados na Figura 4.7. Aqui, três séries de pontos são apresentadas. Cada ponto em uma 

série representa o volume medido de uma amostra do gás hidrogênio em diferentes 

temperaturas e cada série de cinco pontos foi obtida de uma quantidade diferente de 

hidrogênio. Todas as medidas foram feitas à pressão constante. Vemos que todos os pontos 

em cada série pertencem a uma linha reta e todas as três linhas, quando extrapoladas para V = 

O, interceptam o eixo horizontal à mesma temperatura, cerca de -273 °C. Em adição, 

experimentos semelhantes com diferentes gases fornecem dados que, quando representados 

graficamente, descrevem linhas retas, interceptando o eixo de temperatura próximo a -273 T. 

Para cinco algarismos significativos a intersecção é a t = -273,15 °C. 

 A equação para cada linha reta mostrada na Figura 4.7 pode ser escrita: 

 

 

 Onde V é o volume do gás, t é a temperatura Celsius e d é a inclinação da linha reta. 

(Como visto anteriormente, P representa a pressão do gás é n o número de mols.) Como a 

temperatura na escala Celsius é relacionada à da escala Kelvin (Seção 4.1) pela fórmula T = t 

+ 273,15, podemos escrever: 

 

 

 Onde T representa temperatura Kelvin. Este é um enunciado da lei de Charles. 
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 Figura 4.7 Lei de Charles: V versus T. Cada conjunto de pontos representa uma série 

de medidas do volume de uma amostra de gás hidrogênio a diferentes temperaturas, com a 

pressão mantida constante. Dados para três amostras de massas diferentes são representados 

graficamente. Para cada amostra os pontos aparecem em linhas retas, as quais, quando 

extrapoladas, interceptam o eixo de temperaturas a -273 °C. 

 

 Lei Charles: A pressão constante, o volume ocupado por uma quantidade de gás é 

diretamente proporcional a sua temperatura absoluta Kelvin. 

 

 Um gás ideal é definido, parcialmente, como aquele; que obedece à lei de Charles  

 A expressão V = dT pode ser usada para calcular o efeito de uma mudança de 

temperatura sobre a volume de uma amostra de gás à pressão constante. Se dividirmos cada 

lado da igualdade por T, obteremos: 

 
 Que indica que; para um gás à temperatura constante, o quociente V/T é uma 

constante. Em outras palavras, para uma mudança do estado 1 (inicial) para o estado 2 (final), 

 
 Esta relação permite-nos calcular o valor de qualquer uma das quatro variáveis, V1, T1, 

V2 e T2 tendo-se os valores das outras três variáveis. 

 

ZERO ABSOLUTO 

 A Figura 4.7 indica que se um gás ideal pode ser resfriado a -273,15 °C ou 0 K, seu 

volume seria reduzido a zero, significando que ele deixaria de existir. Felizmente, o.gás ideal 
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não é uma entidade verdadeira, assim, não precisamos nos preocupar com esse paradoxo. (O 

gráfico para um gás real começa com uma curva descendente na maioria das casas, quando o 

gás é resfriado a temperaturas progressivamente mais baixas. Eventualmente, em algumas 

temperaturas acima do zero absoluto, o gás real condensa-se formando um líquido) Zero 

absoluto é a temperatura na qual a volume de um gás será reduzida a zero, se não condensar, 

e se seu comportamento for idealmente abaixo desta temperatura. Isto mostra que não são 

alcançadas temperaturas mais baixas que o zero absoluto. Contudo, em laboratório é possível 

alcançar temperaturas tão baixas quanto 10-8K. 

 

CÁLCULOS DA LEI DE CHARLES 

 Exemplo 4.3: Uma amostra de gás ideal ocupa um volume de 1,20 L a 25 °C. Se a 

temperatura aumenta a 50 °C, qual é o novo volume do gás se a pressão permaneceu 

constante? 

 Solução:  

Método 1 (substituindo na fórmula): Vimos que para uma dada quantidade de gás a 

temperatura muda de T1 para T2 à pressão constante, 

 
Resolvendo para V2 

 
As temperaturas absolutas são T1 = 25 + 273,15 = 298,2 K e T2 = 50 + 273,15 = 323,2 K. 

Assim, temos: 

 
 

Método 2 (proporcionalidade): Inicialmente transformamos as temperaturas iniciais e finais 

em Kelvin: 25,0 °C é 25,0 + 273,15 ou 298,2 K; e 50,0 °C é 50,0 + 273,15 ou 323,2 K. A 

temperatura aumenta por um fator de 323,2/298,2, e como o volume e a temperatura são 

diretamente proporcionais, sabemos que a volume da gás também aumentará par um fator de 

323,2/298,2. (O gás se expande, visto que sua temperatura aumenta.) 
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Multiplicamos o volume inicial (1,28 L) pela razão das temperaturas em Kelvin, isto é, 

323,2/298,2, tomando o cuidado de colocar a temperatura maior no numerador de razão, pois 

sabemos que o volume final deverá ser maior que o inicial. 

 

 Problema Paralelo: Uma amostra de um gás ideal ocupa um volume de 473 dm3 a 

146 °C. Se a temperatura é diminuída a 48 °C, qual será o novo volume do gás? Resposta: 

362 dm3. 

 

 Exemplo 4.4 Uma amostra de um gás ideal tem um volume de 128 cm3 a -27 °C. A 

que temperatura em °C deve ser aquecido, à pressão constante, se o volume final passa a ser 

214 cm3? 

 Solução: 

Método 1 (substituindo na fórmula): Primeiro convertemos a temperatura dada em kelvins: 

27 °C é (- 27 + 273) ou 246 K. Assim, 

 
Se desejamos expressar a temperatura em graus Celsius: 

 
Método 2 (proporcionalidade): T1 = - 27 + 273 = 246 K. À pressão constante, o único modo 

de expandir um gás é aumentar sua temperatura. Assim, multiplicaremos a temperatura inicial 

pela razão de volumes maior do que um, isto é, por 214/128 

 
Portanto, 

 
 

 Problema Paralelo: Uma amostra de um gás ideal ocupa um volume de 23,3 cm3 a 

125 °C. A que temperatura deve o gás ser resfriado, à pressão constante, se o volume final for 

reduzido a 20,0 cm3? Resposta: 342 K ou 69 °C. 
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CÁLCULOS COMBINADOS 

 A mesma abordagem pode ser empregada para calcular uma variação no volume de 

uma amostra de gás, acompanhando uma mudança de pressão e temperatura ou, para este caso 

uma variação em qualquer uma das três variáveis determinada por mudança em outras duas. 

 Podemos facilmente deduzir uma equação que relacione valores das três variáveis nos 

estados inicial e final. A proporcionalidade inversa da lei de Boyle pode ser expressa como: 

 

 
 

 Onde     significa "é proporcional a". A proporcionalidade direta entre volume e 

temperatura expressa pela lei de Charles, pode ser igualmente escrita: 

 

 
 Combinando estes dois enunciados de proporcionalidade, temos: 

 
 Ou reescrevendo a proporcionalidade acima como uma igualdade, vemos que 

 
 Onde e é uma constante de proporcionalidade. A última equação é rearranjada para 

 
 Onde os subíndices 1 e 2 referem-se, como citado anteriormente, aos estados inicial e 

final. 

 

 Exemplo 4.5 Suponha que 2,65 L de um gás ideal a 25 T e 1,00 atm sejam 

simultaneamente aquecidos e comprimidos até que a temperatura final seja 75 °C e a pressão 

final 2,00 atm. Qual é o volume final? 

 Solução: 

Método 1 (substituindo na fórmula): As pressões, temperaturas e volumes iniciais e finais 

estão resumidos a seguir: 
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Começando com a relação PVT deduzida acima e resolvendo a equação para V2'temos 

 
Método 2 (proporcionalidade): Solucionando este problema, é útil perceber que não faz 

nenhuma diferença variar primeiro a temperatura, a pressão ou ambos simultaneamente. O 

volume final depende apenas dos valores inicial e final das variáveis. Arbitrariamente, 

assumimos que há primeiro um aumento da temperatura e depois da pressão. (Se assumirmos 

uma mudança de pressão antes da temperatura, o comportamento será o mesmo.) Seguindo a 

lógica e procedimento do Método 2 no exemplo anterior, sabemos que um aumento na 

temperatura somente provocará um aumento no volume. Isso nos leva para: 

 
Agora, o que vai acontecer aos 3,09 L do gás quando a pressão é aumentada? Um aumento de 

pressão provoca a diminuição do volume e, assim, obtemos 

 
Este cálculo pode ser executado mais convenientemente numa única etapa 
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 Problema Paralelo Uma amostra de 148 cm3 de um gás ideal a 148 °C e 462 kPa é 

resfriada e expandida até sua temperatura final alcançar 22 °C, e sua pressão final, 108 kPa. 

Qual será o volume final? Resposta: 444 cm3. 

 

 Exemplo 4.6 Uma amostra de um gás ideal ocupa um volume de 68,1 mL a 945 kPa e 

18'C. Qual será sua temperatura em graus Celsius após ser expandida para 116 mL a 745 kPa? 

 
Método 1 (Substituindo na fórmula) 

 
Na escala Celsius será 391 - 273, ou 118 °C. 

 

Método 2 (proporcionalidade): A pressão diminui por um fator de 745/795. A fim de produzir 

esta variação, a temperatura deve diminuir por um fator de 745/795. O volume aumenta por 

um fator de 116/68,1; para produzir essa variação, a temperatura deve aumentar pelo mesmo 

fator de 116/68,1. 
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 Problema Paralelo: Uma amostra de um gás ideal ocupa um volume inicial de 20,5 L 

a 0,465 atm e 38 °C antes da compressão para 9,76 L. Se a nova pressão for 0,686 atm, qual 

será a nova temperatura em °C? Resposta: -55 °C. 

 

4.4 A LEI DO GÁS IDEAL 

 Mencionamos que duas das propriedades de um gás ideal obedecem às leis de Boyle e 

Charles. Agora, mostraremos como é possível incluir essas leis em um enunciado mais geral 

do comportamento dos gases ideais. 

 

LEI DE GAY-LUSSAC DA COMBINAÇÃO DOS VOLUMES 

 Quando os gases hidrogênio e oxigênio reagem para formar água gasosa, existe uma 

relação simples entre os volumes dos reagentes e dos produtos, se estes forem todos medidos 

na mesma pressão e temperatura: 

2 volumes de hidrogênio + 1 volume de oxigênio      2 volumes de água 

 

 Compare isto com a equação balanceada para a reação: 

 

2H2 (g) + O2(g)      2H2O(g) 

 

 A simples relação entre os volumes dos reagentes e produtos gasosos foi inicialmente 

observada por Gay-Lussac e resumida na lei de Gay-Lussac da combinação dos volumes. 

 

 Lei de Gay-Lussac da combinação dos volumes: Quando medidos sob as mesmas 

condições de temperatura e pressão, os volumes dos reagentes e produtos gasosos de uma 

reação estão na razão de números inteiros e pequenos. 

 

 Um segundo exemplo da lei de Gay-Lussac da combinação dos volumes é encontrado 

na reação em que o gás amônia (NH3) é sintetizado industrialmente a partir dos gases 

nitrogênio e hidrogênio. Os volumes relativos (todos medidos à mesma temperatura e 

pressão) são: 

1 volume de nitrogênio + 3 volumes de hidrogênio      2 volumes de amônia  

 

Compare estes números com os coeficientes na equação balanceada para esta reação: 

N2(g) + 3H2(g)      2NH3(g) 
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PRINCÍPIO DE AVOGADRO 

 Por que a relação entre os volumes é exatamente igual à relação entre os números de 

moléculas das diferentes substâncias, como mostrado pelos coeficientes na equação 

balanceada? A resposta é que volumes iguais de gases diferentes contêm números iguais de 

moléculas quando medidos nas mesmas condições depressão e temperatura. Esta sugestão foi 

primeiramente feita por Avogadro em 1811 e o enunciado é agora conhecido como princípio 

de Avogadro. 

 Por meio do princípio de Avogadro, podemos ver que em qualquer pressão e 

temperatura dadas, o volume de uma amostra de qualquer gás é proporcional ao número de 

moléculas na amostra e, portanto, ao número de mols de moléculas. Em outras palavras,  

 

v         n               (a T, P constantes) 

 

Comentários Adicionais 

 O volume de um gás ideal depende do número de mols do gás. É também verdade que 

um gás constituído de qualquer número de mols expandirá quando colocado em um 

recipiente até o seu volume ser igual à capacidade deste. Estas afirmações são inconsistentes 

uma com a outra? Não. Lembre-se de que V e n são proporcionais apenas a uma dada (fixa) 

temperatura e pressão. Quando colocado em um recipiente, um gás certamente expandirá 

para preencher o recipiente, porém sua pressão diminuirá. O volume final do gás é 

determinado pela capacidade do recipiente, e a pressão e temperatura adquirirem valores 

que são compatíveis com as leis de Boyle e Charles. 

 

DERIVAÇAO DA LEI DO GAS IDEAL 

 As leis de Boyle, de Charles e o princípio de Avogadro são todos enunciados de 

proporcionalidade que descrevem o gás ideal. Podemos resumi-la como 

 
 

 Pela combinação das três proporcionalidades, obtemos: 

 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 183

 (Que esta proporcionalidade é equivalente às outras três anteriores pode ser visto 

mantendo-se constantes duas grandezas quaisquer entre P; Te n e então vendo como o volume 

depende da variável restante.). 

 Se agora reescrevermos a proporcionalidade combinada acima como uma igualdade, 

podemos ver que: 

 
 

 Onde R é uma constante de proporcionalidade e é conhecida como constante do gás 

ideal. Esta relação é mais comumente escrita como 

 
 

 E é conhecida como a lei do gás ideal. 

 

 
 

Comentários Adicionais 

 A lei do gás ideal é também conhecida como equação de estado para o gás ideal. Em 

geral, uma equação de estado é uma equação algébrica que relaciona variáveis, tais como P, 

V, T e n, que podem servir para definir o estado de um sistema. (Aqui estamos empregando 

estado para significar a condição exata de um sistema, não para indicar se ele é sólido, 

líquido ou gás.) Especificando todas exceto uma das variáveis em uma equação de estado, 

inequivocamente descobre-se a que falta e, portanto, define-se o estado de um sistema. 

 

DETERMINAÇÃO DE R 

 Para usar a lei do gás ideal necessitamos conhecer o valor numérico de R. Para 

determiná-lo, podemos tomar os dados de P,V e T para qualquer gás e calcular R de 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 184

 
 

 Valores de R calculados deste modo para diferentes gases a 0 °C e, 1 atm de pressão 

são apresentados na Tabela 4.2. Esses valores calculados de R não são idênticos. A razão disto 

é que estes gases diferem ligeiramente no comportamento PVT e nenhum é verdadeiramente 

ideal. 

 Existe a possibilidade de determinar o valor exato de R de um gás ideal por meio de 

medidas? A solução é fazer uma série de PVT de um gás real a pressões progressivamente 

mais baixas. Cada valor P. V e T obtido a determinada pressão é substituído na lei do gás ideal 

para calcular o valor aparente de R para a pressão. Como veremos a seguir, quando a pressão 

do gás é diminuída, o gás torna-se muito parecido com um gás ideal. Ao compararmos os 

valores aparentes de R, percebemos que, quando a pressão alcança zero, PV/nT alcança um 

valor limite, ó real valor de R. 

 O valor numérico de R depende das unidades escolhidas para P V e T. (Contudo, T 

sempre representa temperatura absoluta.) Quando a pressão é expressa em atmosferas, o 

volume em litros e a temperatura em kelvins, 

 
 

 Quando a pressão é expressa em quilopascal, o volume em decímetros cúbicos e a 

temperatura em kelvins, 

 
  

 O mesmo valor limite de R (por um dado número de unidades) é obtido para todos os 

gases, demonstrando o fato de que o comportamento de qualquer gás real aproxima-se de um 

gás ideal, quando a pressão se toma progressivamente mais baixa. 

 

Comentários Adicionais 

 Valores de R podem ser encontrados em livros de referência para uso com muitas 

combinações de unidades, ou podem ser derivados. (Ver Apêndice B.2.) É importante ter 

certeza de que o valor de R usado em um cálculo é compatível com as unidades de volume, 

pressão e temperatura. 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 185

CÁLCULOS DA LEI DO GÁS IDEAL 

 A relação entre P, V, n e T expressa pela lei de um gás ideal pode ser usada para 

calcular qualquer uma destas variáveis, a partir das outras três. 

 

 Exemplo 4.7 Suponha que 0,176 mol de um gás ideal ocupa 8,64 litros à pressão de 

0,432 atm. Qual é a temperatura do gás em graus Celsius? 

 Solução: 

 
Em graus Celsius, 258 - 273 =-15 °C. 

 

 Problema Paralelo: Suponha uma amostra de 1,28 mol de um gás ideal sob uma 

pressão de 842 mmHg a 38 °C. Qual será o volume em litros que o gás ocupará? Resposta: 

29,5 L. 

 

 Exemplo 4.8 Suponha que uma amostra de 5,00 g de gás oxigênio, O2 a 35 °C é 

encerrada em um recipiente com a capacidade de 6,00 L. Considerando o comportamento do 

gás ideal para o oxigênio, calcule a pressão do oxigênio em milímetros de mercúrio. (Massa 

atômica: O = 16,0.) 

 Solução: Um molde O2 tem uma massa de 2 (16,0) = 32,0 g. 5,00 g de O2 é, portanto, 

 
 

 

 

 

Finalmente, 

 

 

 Problema Paralelo: Uma amostra de gás CO2 a 328 mmHg e 262 °C ocupa um 

volume de 168 mL. Assumindo o comportamento do gás ideal, determine o número de mols 

de CO2 presente. Resposta: 1,65 x 10-3mol. 
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VOLUME MOLAR DE UM GÁS IDEAL 

 Utilizando a lei do gás ideal, podemos calcular qual o volume ocupado por 1 mol de 

um gás ideal a qualquer temperatura e pressão. A condição de referência que é usada 

comumente para descrever as propriedades do gás é 0°C (273,15 K) e 1,0000 atm, chamada 

pressão e temperatura padrão ou condições normais de temperatura e pressão ou, mais 

sucintamente, CNTP. O volume ocupado por um mol de um gás ideal nas CNTP é: 

 
 Este é o chamado volume molar de um gás ideal nas CNTP. Os volumes molares 

dos gases reais nas CNTP não estão longe deste valor, como é mostrado na Tabela 4.3. 

 
 

MASSA MOLECULAR A PARTIR DA DENSIDADE DO GÁS 

 Um método experimental para determinar a massa molecular de um gás está baseado 

na medida de sua densidade. O exemplo a seguir ilustra o método de cálculo. 

 

 Exemplo 4.9 A densidade do gás fosfina é 1,26g L-1 a 50 °C e 747 mmHg. Calcule a 

massa molecular da fosfina. 

 Solução: Primeiro calculamos a temperatura em kelvins: 

50 °C é 50,0 + 273,2 ou 323,2 K 

E a pressão em atmosferas 

 
Sabemos a partir da densidade que 1,00 L possui uma massa de 1,26 g. A lei do gás ideal 

pode ser usada para encontrar quantos mols estão presentes em 1,00 L: 
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Agora sabemos que nas condições especificadas 1,00 litro de fosfina apresenta uma massa de 

1,26 g e possui 0,0371 mol. Assim, podemos concluir que 1,00 mol de fosfina possui uma 

massa de: 

 
A massa molecular da fosfina é, portanto, 34,0. 

 

 Problema Paralelo Qual será a massa molecular do aleno gasoso, se ele se comporta 

idealmente; e se 2,79 g ocupam um volume de 1,56L a CNTP? Resposta: 40,1 L. 

 

4.5 OUTRAS PROPRIEDADES DE UM GÁS IDEAL 

LEI DE DALTON DAS PRESSÕES PARCIAIS 

 Em 1801, John Dalton, um professor inglês, observou"que gases diferentes em uma 

mistura parecem exercer pressão" nas paredes do recipiente, independentemente um do outro. 

Assim, a pressão medida de uma mistura de gases é a soma das pressões que os gases 

exerceriam se cada um estivesse sozinho no recipiente. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 4.8 Lei de Dalton das pressões parciais. Um litro de cada: hélio (a 100 mmHg) 

e um litro de hidrogênio (a 300 mmHg) são transferidos conjuntamente a um único recipiente 

de 1 litro. Se as temperaturas de cada gás e da mistura são iguais, a pressão da mistura é de 

400 mmHg. 
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 Lei de Dalton das Pressões Parciais: A lei de Dalton das pressões parciais 

estabelece que a pressão total exercida por uma mistura de gases é igual à soma das pressões 

parciais dos gases individuais. 

 

 Pressão Parcial é definida como a pressão que um gás exerceria se ele fosse o único 

gás do recipiente. Como ilustração da lei de Dalton, considere a mistura dos gases hidrogênio 

e hélio mostrada na Figura 4.8. O medidor de pressão na ilustração indica à pressão total. 

Visto que cada gás exerce uma pressão independentemente do outro, a pressão total, 400 

mmHg, é igual à soma da pressão pareia do hélio, 100 mmHg e a do hidrogênio, 300 mmHg. 

A lei de Dalton das pressões parciais é obedecida rigorosamente pela maioria das misturas 

gasosas, desde que os gases não reajam. 

 

 Exemplo 4.10 Amostras de H2, O2 e N2 contêm, cada uma, massa de 1,00 g. Suponha 

que os gases sejam colocados conjuntamente em um recipiente de 10,0 L a 125 °C.Considere 

o comportamento ideal e calcule a pressão total em atmosferas. (Massas atômicas: H = 1,01; 

O = 16,0; N = 14,0.) 

 Solução: Primeiro, calculamos o número de mols de cada gás: 

 
Segundo, calculamos cada pressão parcial a T = 125 + 273 =398 K. Para cada gás, PV = nRT; 

assim, 
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Terceiro, adicionamos as pressões parciais: 

Ptotal = PH2 + PO2 + PN2 = 1,62 atm + 0,102 atm + 0,117 atm = 1,84 atm  

 

Observe que a pressão total depende, na realidade, do número total de mols de moléculas no 

recipiente, independentemente de quais sejam. Em outras palavras, poderíamos ter 

equacionado este problema como segue: 

 
 

 Problema Paralelo: Se 1,62g de CO2, 4,14 g de CO e 3,08 g de CH4 são colocados 

juntos em um recipiente de 14,8 L a 28 °C, qual será a pressão total medida em mmHg? 

Resposta: 479 mmHg. 

 

GASES COLETADOS SOBRE ÁGUA 

 Uma prática comum em laboratório consiste em coletar um gás pelo deslocamento de 

água (Figura 4.9). Neste caso, ou em qualquer outro caso em que um gás se encontre em 

contato com água líquida, diz-se que o gás está "úmido", porque não é puro, consistindo em 

uma mistura de moléculas de oxigênio e água. Quando é permitido ao oxigênio seco entrar em 

contato com a água líquida, um pouco de água evapora: isto é, moléculas de água deixam o 

líquido e misturam-se com moléculas de oxigênio. (Examinaremos o processo de evaporação 

mais rigorosamente na Seção 10.6.) As moléculas de água continuam a deixar o líquido até 

que a pressão parcial de vapor de água atinja um valor máximo. (Em um pequeno recipiente, 

isto leva pouco tempo, talvez um segundo ou mais.) Este valor é chamado de pressão de 

vapor de água. De acordo com a lei de Dalton, a pressão total de mistura de oxigênio e vapor 

de água é igual à soma das duas pressões parciais. A pressão parcial do oxigênio é, portanto, 

igual à pressão total menos a pressão parcial da água ou 

 

PO2   =   Ptotal   -   PH2O 
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 A pressão parcial da água é chamada pressão de vapor da água, e depende apenas da 

temperatura. (É independente do volume do recipiente, da pressão parcial e da natureza do 

outro gás, oxigênio, neste exemplo.) 

 Valores das pressões parciais da água a temperaturas diferentes estão indicados na, 

Tabela 4.4 e, mais extensamente, para um número maior de temperaturas, no Apêndice F. 

 

 
 Figura 4.9 O gás oxigênio é coletado pelo deslocamento da água. Quando o nível 

dentro do recipiente coletor do gás é o mesmo que o nível de fora, Ptotal = Patm, que pode ser 

medida usando-se um barômetro. Se a temperatura é conhecida, a pressão de vapor da água, 

PH2O,pode ser obtida e, assim, PO2 pode ser calculada por subtração. 

 

 Exemplo 4.11 Suponha que 0,157 g de um certo gás coletado sobre água ocupa um 

volume de 135 mL  a 25 °C e 745 mmHg. Considerando o comportamento ideal, determine a 

massa molecular do gás. 

 Solução: A 25 °C a pressão de vapor da água é 23,76 mmHg (Tabela 4.4). Visto que 

esta é a pressão parcial da água na mistura, 

T = 25 + 273 = 298 K 

Pgás= Ptotal – PH2O = 745 mmHg - 23,76 mmHg = 721 mmHg 

Em atmosferas, a pressão é: 

 
O volume dado como 135 mL, é transformado para 0,135 L. 

Usando a lei do gás ideal, o número de mols do gás é: 
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Como 5,24 x 10-3 mol de gás apresentam uma massa de 0,157 g, 1 mol corresponde a uma 

massa de 

 
Portanto, a massa molecular do gás é 30,0. 

 

 Problema Paralelo: Se 1,42g do gás oxigênio é coletado sobre água  a 35 °C, a 

pressão total de 742 mmHg, qual será o volume em litros que o gás ocupará? Resposta: 1,22 

L. 
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LEI DE GRAHAM DE DIFUSÃO E EFUSÃO 

 Difusão é o termo dado à passagem de uma substância através de outra. Em sólido, a 

difusão é tão lenta que métodos especiais são necessários para detectar e medir sua 

velocidade. Nos líquidos, a difusão ocorre mais rapidamente. Quando adicionamos 

cuidadosamente à água líquida uma gota de tinta solúvel em água, podemos ver a tinta 

difundindo-se vagarosamente neste líquido. (Esta demonstração é difícil de ser realizada, pois 

a adição de uma gota provoca turbulência, que mascara a difusão.) Os gases difundem-se mais 

rapidamente. Quando sentimos o cheiro de algo, é o resultado da difusão de gás através do ar 

para os nossos sensores olfativos (nariz). (A difusão é freqüentemente auxiliada pelas 

correntes de convecção no ar.) A Figura 4.10a ilustra a difusão de dois gases entre si. 

 Em l829, Thomas Graham, um químico inglês, mediu as velocidades de difusão e 

gases, um resumo de seus resultados agora é conhecido com a lei de difusão de Graham. 

 

 Lei da Difusão de Graham: A velocidade de difusão de um gás através de outro é 

inversamente proporcional à raiz quadrada da densidade do gás. 

 

Se representarmos a densidade por d, podemos escrever: 

 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 4.10 Difusão e efusão de gases: (a) Difusão entre dois gases. (b) Efusão 

através de um orifício. 
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 A lei de difusão de Graham pode ser rearranjada em termos da massa molecular. A 

uma dada pressão e temperatura, a densidade e a massa molecular de um gás ideal são 

diretamente proporcionais, como é mostrado algebricamente a seguir. Representando a 

densidade por d e a massa por m temos: 

 
 

 Agora, se M representa a massa molecular, então 

 
 Assim, por substituição, temos: 

 
 

Comentários Adicionais 

 As conclusões anteriores podem ser interpretadas de outra forma: volumes iguais de 

dois gases diferentes contêm o mesmo número de moléculas, se forem mantidas as mesmas 

condições de pressão e temperatura. Se a massa molecular do primeiro gás for o dobro do 

segundo, então a massa da primeira amostra deve ser o dobro da segunda. Finalmente, visto 

que duas amostras ocupam o mesmo volume, a densidade do primeiro gás será o dobro da 

densidade do segundo gás. 

 

 Visto que a densidade e a massa molecular são diretamente proporcionais, podemos 

ampliar a lei de difusão de Graham. 

 

Lei da Difusão de Graham (ampliada): A velocidade de difusão de um gás é inversamente 

proporcional (1) à raiz quadrada de sua densidade e (2) à raiz quadrada de sua massa 

molecular. 

 

 Matematicamente, isto significa que: 
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 E que 

 
 

 Efusão é a passagem de um gás através de uma abertura de um buraco de agulha ou 

orifício, como mostra a Figura 4.l0b. Em 1846, Graham relatou uma segunda generalização 

conhecida como lei da efusão de Graham. Essa lei é estendida tanto para a massa molecular 

como também para a densidade. 

 

 Lei da Efusão de Graham: A velocidade de efusão de um gás através de um dado 

orifício é inversamente proporcional à raiz quadrada de sua densidade ou de sua massa 

molecular. 

 
 

 As leis de difusão e efusão de Graham podem ser utilizadas para determinar a massa 

molecular de um gás desconhecido. A proporcionalidade inversa significa que para dois gases 

A e B submetidos à difusão ou efusão: 

 
 

 Esta relação pode ser usada para determinar a massa molecular de um gás 

desconhecido por meio da velocidade de difusão ou efusão, se a velocidade correspondente 

for determinada por um gás de massa molecular conhecida. 
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 Exemplo 4.12 A velocidade de efusão de um gás desconhecido X através de um 

orifício de agulha é 0,279 vezes a velocidade de efusão do gás hidrogênio (H2) através do 

mesmo orifício, ambos os gases nas mesmas condições de temperatura e pressão. Qual é a 

massa molecular de X? (Massa atômica: H = 1,01.) 

 Solução: 

 

 
 

A massa do gás desconhecido é 26,0. 

 

 Problema Paralelo: Um gás Z leva 1,46 min para expandir:se em 25 mL através de 

um orifício de agulha, enquanto apenas 1,42 min são necessários para que o mesmo volume 

de gás oxigênio se expanda a pressão e temperatura constantes. Qual será a massa molecular 

de Z? Resposta: 33,8.  

 

Comentários Adicionais 

 Esteja certo de que você está atento para a proporcionalidade inversa. Isto significa 

que quanto maior for a massa molecular, menor será a velocidade de difusão ou efusão do 

gás. Note também que velocidade e tempo são inversamente proporcionais entre si. (Quanto 

mais alta é a velocidade de um carro, menor é seu tempo de percurso para um certo destino, 

por exemplo.) Assim, se a massa molecular de A é 9 vezes a de B, levará 3 vezes (√9 = 3) 

mais tempo para um dado número de mols de A fazer a efusão ou difusão do que o mesmo 

número de mols de B sob as mesmas condições. Antes de concluir qualquer cálculo, 

certifique-se de que seu resultado é coerente. 
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 O elemento urânio ocorre naturalmente numa mistura de isótopos (Seção 2.3 e 5.2), 

sendo que o mais abundante é o urânio 238, ou 238U (99,28%). Outro isótopo, o urânio 235, 

ou 235U, tem uma abundância natural de apenas 0,72%, e sofrerá imediatamente uma fissão 

nuclear. (Veja as Seções 5.2 e 24.5.) Durante a Segunda Guerra Mundial, foram feitas muitas 

pesquisas pelos Estados Unidos a fim de encontrar meios de separar quantidades suficientes 

de 235U da mistura isotópica natural para se produzir a primeira arma nuclear, a "bomba 

atômica". Um método que obteve sucesso usa a diferença entre as velocidades de difusão de 

gases como o hexafluoreto de urânio (UP6) que possui uma mistura dos isótopos 235U e 238U. 

Apesar da pequena diferença entre as massas dos dois isótopos, há uma vantagem quando 

enriquecemos o 235UF6 que ocorre durante a passagem da mistura através dos aparelhos de 

difusão repetidas vezes. Este método teve êxito na produção de hexafluoreto de urânio que foi 

altamente enriquecido em 235UF6. Deste modo, uma quantidade de urânio metálico foi 

utilizada quando a bomba foi produzida. 

 

 Exemplo 4.13: Para o composto UF6, calcular a razão entre as velocidades de difusão 

das moléculas de 235UF6 e 238UF6, a temperatura e pressão constantes. (Massas isotópicas: 
235U= 235,044; 238U= 238,051; massa atômica: F = 18,9984.) 

 Solução: A massa de uma molécula 235UF6 é 235,044 + 6(18,9984), ou 349,034 u, a de 

uma molécula de 238UF6 é 238,051 + 6(18,9984), ou 352,041. Substituindo pela relação da lei 

de Graham, temos: 

 
 

 Problema Paralelo: Para a água no estado gasoso, calcular a razão das velocidades de 

difusão entre a molécula 1H2O e 2H2O, a temperatura e pressão constantes. (Massa isotópica: 
1H =1,0078; 2H =2,0141; massa atômica: O= 15,9994.) Resposta: 1,05438. 
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4.6 TEORIA CINÉTICO-MOLECULAR 

 As propriedades mais importantes dos gases ideais estão resumidas nos postulados da 

lei de Boyle, lei de Charles, lei de Dalton e lei de Graham conhecidas coletivamente como leis 

dos gases. Como apontamos na Seção 1.2, observações e leis freqüentemente nos levam a 

teorias e, nesse ponto, é apropriado perguntar: Por que a pressão e o volume de uma amostra 

de gás são inversamente proporcionais à temperatura constante? Por que cada gás na mistura 

exerce uma pressão parcial independentemente de outros gases? Respostas a estas e outras 

questões sobre o comportamento de gases proporcionaram a teoria cinético-molecular. 

 Aplicada para gases, a teoria cinético-molecular é baseada em um modelo "bola de 

bilhar" que é descrito nos postulados a seguir: 

1. Um gás é composto de grande número de pequenas partículas, moléculas, (ou algumas 

vezes átomos) que são tão pequenas que a soma de seus volumes individuais é 

desprezível se comparada com o volume do recipiente que contém o gás. Isto significa 

que o diâmetro molecular (ou atômico) efetivo é muito pequeno em comparação com 

a distância média entre as moléculas. A maior parte do volume medido de um gás é 

apenas espaço vazio. 

2.  As moléculas de um gás estão em movimento retilíneo constante, rápido, ao acaso. 

Devido ao movimento de translação, as moléculas colidem freqüentemente umas com 

as outras e com as paredes do recipiente. Todas as colisões são elásticas, isto é, não há 

perda (eu ganho) resultante de energia cinética em cada colisão. (Embora uma 

molécula possa perder energia para uma outra durante a colisão, a energia total do par 

que colide permanece inalterada.) 

3. Exceto durante colisões, as moléculas de um gás são completamente independentes 

entre si: não há forças de atração ou repulsão entre as moléculas de um gás. 

4. As moléculas apresentam uma ampla faixa de velocidades. A qualquer instante há um 

intervalo de velocidades moleculares, com algumas moléculas se movendo muito 

rapidamente, enquanto outras estão por um tem o curto sem movimento. Isto dá 

origem a um intervalo amplo igual de energias cinéticas-moleculares. A energia 

cinética média de todas as moléculas é, contudo, proporcional à temperatura 

absoluta. 

 De acordo com este modelo, um retrato instantâneo de um gás tomado por meio de um 

microscópio de alto poder resolutivo mostraria algo parecido com o representado na Figura 

4.11. 
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ANÁLISE DO MODELO 

 Até que ponto o modelo descrito anteriormente se correlaciona com as propriedades 

observadas dos gases? O postulado 1 (a maior parte de um gás é espaço vazio) explica por 

que os gases são tão facilmente compressíveis. É necessário, por exemplo, somente dobrar a 

pressão de um gás para duplicar seu volume. Compressão significa forçar a matéria para 

ocupar menos espaço, e comprimir o gás é fácil, já que a maior parte do volume é um espaço 

vazio. (Para comprimirmos sólidos ou líquidos demandaríamos enorme pressão, até mesmo 

para pequenas frações de seu volume.) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 4.11 Modelo cinético-molecular de um gás. 

 

 O postulado 2 (as moléculas de um gás estão em movimento rápido e aleatório) ajuda 

a explicar porque um gás se expande espontaneamente para preencher seu recipiente 

completamente. (Isto não ocorreria se as moléculas estivessem estacionárias.) Se as colisões 

intermoleculares não fossem elásticas, isto é, se as colisões de moléculas sofressem uma 

perda de energia, elas reduziriam suas velocidades. Sabemos, entretanto, que ao menos que se 

retire energia do gás, removendo calor ou realizando trabalho, suas moléculas não "vão para 

baixo". Em um recipiente bem isolado de volume constante, as moléculas de um gás mantêm 

sua energia cinética média constante; a temperatura não diminui. 

 O postulado 2 também é apoiado na observação do movimento browniano, relatado 

primeiramente por Robert Brown, botânico escocês, que em 1827 observou que pequenos 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 199

grãos de pólen, suspensos na água, sofrem um "movimento tremulante", observável em 

microscópio. Mais tarde o mesmo movimento foi observado em pequenas partículas tais 

como partículas de fumaça e poeiras finas, suspensas no ar. Quanto menor a partícula, mais 

violento é o movimento brusco em zigue-zague. O fenômeno do movimento browniano  apóia 

diretamente a noção de moléculas do ar que se movem rapidamente, como é apresentado na 

Figura 4.12. Se num instante uma partícula pequena, que aparece com grande aumento na 

Figura 4.12a, é bombardeada por um número muito grande de moléculas movendo-se mais 

rapidamente da esquerda do que da direita, ela será vista pular rapidamente para a direita.Se 

num instante mais tarde ela for atingida mais pela direita, ela pulará para a esquerda, como 

indicado na Figura 4.12b. Os rápidos zigue-zagues do movimento browniano são resultado de 

um bombardeio desigual de partículas pequenas por moléculas vindas de direções opostas.  

 O fato de os gases exercerem pressão nas paredes do recipiente é o resultado de muitas 

colisões. Essas colisões contra as paredes, por unidade de tempo, ocorrem freqüentemente 

porque elas não são detectadas individualmente e porque apenas uma pressão estável e 

constante é observada. 

 O postulado 3 (as moléculas de um gás não sofrem forças de suas moléculas vizinhas ) 

é apoiado pelo fato de que a rápida expansão do gás tende a preencher o recipiente. As forças 

atrativas intermoleculares inibiram o processo de expansão. 

 O postulado 4 indica que há uma distribuição de velocidades moleculares, portanto, 

energias cinético-moleculares em um gás. Apesar de não podermos mostrar aqui, é possível 

determinar a natureza desta distribuição, e os resultados são-mostrados graficamente na 

Figura 4.13 para um gás em três temperaturas. Note que até a baixas temperaturas há uma 

ampla distribuição de energias cinéticas. A altas temperaturas a fração de moléculas com altas 

energias cinéticas é maior, e a fração com baixas energias cinéticas é menor. Como resultado, 

a média das energias cinéticas moleculares aumenta com a elevação da temperatura de um 

gás. 
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 Figura 4.12 Movimento browniano. (a) Mais moléculas bombardeiam a partícula pela 

esquerda de que pela direita; as partículas movem-se para a direita. (b) No instante posterior a 

situação se inverte. 

 

 
 Figura 4.13 Distribuições da energia cinético-molecular em três temperaturas. 

Energias cinéticas médias são indicadas pelas linhas tracejadas verticais. Observe como a 

distribuição "se achata" quando a temperatura aumenta. (Mais moléculas movem-se mais 

rapidamente quando a temperatura aumenta.) 

 

 O fato de a energia cinética ser diretamente proporcional à temperatura absoluta é 

apoiado pelas leis de Graham da difusão e efusão, e pode ser mostrado como segue: como 

mencionamos na Seção 1.5, a energia cinética de uma única molécula é dada por 
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 De acordo com a teoria cinético-molecular, dois gases diferentes A e B, na mesma 

temperatura teriam a mesma energia cinético-molecular média. Sendo Ek a energia cinética 

média, temos: 

 
 

 Agora, sendo M a massa molecular e v2 a média das velocidades quadradas, 

 
  

 Ou, rearranjando, obtemos, 

 
 

 Finalmente, tomando a raiz quadrada de cada lado, obtemos: 

 
 

 Visto que a velocidade de difusão ou de efusão é proporcional à velocidade média, as 

leis de Graham seguem-se imediatamente: 

 
 

TEORIA CINÉTICO-MOLECULAR E AS LEIS DOS GASES 

 A teoria cinético-molecular prova ser muito bem-sucedida na justificava do 

comportamento observado do gás. 

 

 Lei de Boyle. De acordo com a lei de Boyle, a pressão e o volume de um gás são 

inversamente proporcionais entre si, à temperatura constante. A pressão de um gás aumenta à 

medida que seu volume diminui, à temperatura constante. A Figura 4.14 ilustra duas amostras 

de gás contendo o mesmo número de moléculas, à mesma temperatura. O volume do gás na 

Figura 4.14b é metade do volume do gás na Figura 4.14a. Como resultado, as moléculas têm 
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menos espaço em b para se mover e colidem mais freqüentemente com as paredes do 

recipiente. A velocidade média das moléculas não é maior em b do que em a, porque os gases 

estão à mesma temperatura, mas o número aumentado de colisões das moléculas por unidade 

de área por parede do recipiente produz o efeito que observamos como pressão mais alta. 

 

 Lei de Charles. De acordo com, a lei de Charles, o volume de um gás é diretamente 

proporcional à sua temperatura absoluta, à pressão constante. Um aumento na temperatura 

produz um aumento no volume. A Figura 4.15 representa um gás que sofre expansão térmica 

em dois estágios. Inicialmente(Figura 4.15a), o gás ocupa um certo volume, a uma dada 

pressão e temperatura. Então (Figura 4.15b), a temperatura é aumentada, mas o volume é 

mantido constante, causando um aumento de pressão. À alta temperatura, a energia cinética 

média das moléculas é maior, o que significa que elas têm maior velocidade média. Maior 

velocidade média significa que as moléculas colidem com as paredes do recipiente (1) mais 

freqüentemente e (2) com maior "força" média por colisão (na realidade, isto é chamado 

impulso). Na Figura 4.15c, vemos que o gás se expande até sua pressão ficar reduzida ao seu 

valor original, para que o aumento do espaço ocupado pelas moléculas tenha sido 

compensado pelo aumento da velocidade média das moléculas. Assim, em temperaturas mais 

altas, o gás ocupa um volume maior. 

 

 Lei de Dalton das Pressões Parciais. Cada molécula de uma mistura gasosa 

comporta-se essencialmente de modo independente das outras, exceto durante colisões. 

Assim, nenhuma molécula é influenciada por outras suas colisões com as paredes do 

recipiente. A molécula de A contribui para a pressão total como se a molécula de B não 

estivesse lá, por exemplo. Assim, na mistura dos gases, cada um exercerá sua própria pressão 

parcial independente da presença de outros gases e a pressão total será a soma das pressões 

parciais. 
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 Figura 4.14 Lei de Boyle e teoria cinético-molecular. Cada amostra do gás é 

encerrada em um cilindro adaptado com um pistão deslizante. As amostras contêm números 

iguais de moléculas na mesma temperatura. Por causa do menor volume disponível em (b), as 

moléculas colidem mais freqüentemente com as paredes, produzindo uma pressão maior do 

que em (a). 

 

 
 Figura 4.15 Lei de Charles e teoria cinético-molecular. Em (a), o gás a baixa 

temperatura está a uma pressão baixa, igual àquela fornecida pelo "peso" e pelo pistão 

deslizante. Em (b), o gás foi aquecido e, assim, a velocidade molecular média é mais alta, 

porém a expansão foi impedida e a pressão é mais alta. Em (c), para permitir que a pressão 

caia para seu valor original deixa-se que o volume aumente. (A temperatura é mantida 

constante na última etapa.) 

 

 Lei do Gás Ideal. A lei do gás ideal, PV =nRT, é deduzida matematicamente pela 

aplicação de alguns princípios básicos de mecanismo para os sistemas de movimentos. A 

colisão de moléculas é descrita pela teoria cinético-molecular. Essa dedução é encontrada em 

muitos livros básicos de física e isto aumenta a qualidade da discussão, dando suporte 

quantitativo a essa teoria. 
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4.7 ESTEQUIOMETRIA DOS GASES 

 Vimos na Seção 4.4 que os volumes dos gases, à mesma temperatura e pressão, 

consumidos ou formados em reação química são relacionados pelas razões dos coeficientes 

destas substâncias na equação balanceada, se o volumes são medidos à mesma pressão e 

temperatura (lei de Gay-Lussac da combinação dos volumes). Essas razões dos volumes dos 

gases são úteis para os cálculos esquiométricos. 

 

 Exemplo 4.14 Quando o etano, C2H6 queima em oxigênio, os produtos são dióxido de 

carbono e água. Se 1,26 L de etano é queimado em 4,5 L de oxigênio, quantos litros de 

dióxido de carbono e vapor de água são formados, se todos os volumes são medidos a 400 T e 

4,00 atm de pressão? 

 Solução: Primeiro, escrevemos a equação balanceada da reação: 

 
Como os volumes dos gases foram todos medidos na mesma pressão e temperatura, podemos 

comparar os volumes imediatamente. A partir da equação balanceada, vemos que a razão 

estequiométrica (C2H6 para O2) é 

 
De acordo com a lei do gás ideal há uma proporcionalidade direta entre volume e número de 

mols, a T e P constantes. A razão de mols dos reagentes presentes é a mesma que seus 

volumes, pois são medidos nas mesmas condições. Esta razão (C2H6 para O2) é 

 
Visto que a razão real é menor que a razão estequiométrica, sabemos que C2H6 presente é 

insuficiente para reagir com todo oxigênio. Concluímos, assim, que o oxigênio está em 

excesso, enquanto o etano é o reagente limitante. Assim, 1,26 L de etano produz 

 

 
 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 205

 Problema Paralelo: A amônia, NH3, é produzida comercialmente reagindo-se N2 com 

H2. Quantos litros de NH3 podem ser produzidos de 4,62 L de H2 se os dois gases são 

medidos nas mesmas condições de temperatura e pressão? Resposta: 3,08 L. 

 

 No Exemplo 4.14, resolvemos o problema rapidamente porque todos os volumes 

foram medidos à mesma temperatura e pressão. Quando volumes são medidos a pressões e 

temperaturas diferentes, o processo é um pouco mais complexo. 

 

 Exemplo 4.15 Propano, C3H8, é um gás que queima em excesso de oxigênio para 

formar CO2 e H2O gasosos. Se 1,00 dm3 de propano a 21°C e 8,44 kPa queima em excesso de 

oxigênio, quantos decímetros cúbicos de dióxido de carbono medidos a 925 °C e 1,00 kPa são 

formados? 

 Solução: A equação balanceada resultou ser: 

 
Método 1: Primeiro calculamos o volume que seria ocupado pelo propano a 925°C e 1,00 kPa: 

 
Agora, a partir da equação balanceada, calcularemos o volume ocupado pelo CO2 formado. 

 
 

Método 2: Primeiro calculamos o número de mols de C3H8 pela lei do gás ideal: 

 

 

 

 

 

Isso formará 
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O volume de CO2 a 1,00 kPa e 1198 K é: 

 
 

Comentários Adicionais 

 O resultado do cálculo do método 2 difere um pouco do método 1 (pela diferença de 

uma unidade no último algarismo significativo) por causa dos arredondamentos feitos nos 

primeiros estágios do cálculo. A pequena diferença poderia ter sido eliminada se 

considerássemos quatro algarismos significativos em cada cálculo e, finalmente, 

arredondando para três dígitos na última etapa. (Esta é uma forma viável caso deseje 

eliminar estes pequenos "erros de arredondamento" em seus cálculos.) 

 

 Problema Paralelo: Quantos centímetros cúbicos de NH3 a 16,8 kPa e 38.C podem 

ser produzidos quando reagimos 539,2 cm3 de N2 a 38,2 kPa e 92 °C com H2 em excesso? 

Resposta: 229 cm3. 

 

 Exemplo 4.16 Suponhamos que 1,00 L de etano, C2H6 medido a 25 °C e 745 mmHg, é 

colocado em um recipiente resistente de 5,00 L com 6,00 g de gás oxigênio. A reação de 

combustão (explosão, neste caso) é iniciada por meio de uma faísca. Após a reação altamente 

exotérmica ter parado, o recipiente resistente é resfriado a 150 °C. Assumindo que os 

produtos são dióxido de carbono gasoso e vapor de água, determine a pressão total final em 

mmHg no recipiente. (Massa atômica: O =16,0.). 

 Solução: Primeiro encontramos a temperatura em kelvins e a pressão em atmosferas: 

 
A seguir, encontramos o número de mols de C2H6. Da lei do gás ideal: 

 
Agora, para o número de mols de O2, 
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AQ equação balanceada é: 

 
Desta forma, vemos que a razão estequiométrica (C2H6 para O2) é 

 
A razão real dos reagentes presentes é, contudo 

 
Podemos ver que há um excesso de oxigênio e que o etano é o reagente limitante. 

Agora podemos calcular quanto de CO2 e H2O serão formados a partir de 0,0401 mol de 

etano. 

 

 

 

e 

 

 

Mas um terceiro gás está presente no recipiente: o excesso de oxigênio. Para encontrarmos 

quanto oxigênio permanece no recipiente, precisamos calcular primeiro o número de mols de 

oxigênio O2 consumido na reação: 

 
 

O número de mols de O2, que permanece no recipiente, é o número de mols inicial menos o 

número de mols consumidos, isto é, 0,188 mol - 0,140 mol, ou 0,048 mol de O2. 

Poderíamos agora usar o número de mols de cada gás no recipiente após a reação e, assim, 

calcular a pressão parcial de cada gás.A soma das pressões parciais nos dá a pressão total.O 

cálculo é muito rápido, entretanto primeiro devemos encontrar o número de mols total do gás, 
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E então usar a lei do gás ideal para calcular a pressão final (total). A temperatura final é 150 + 

273, ou 423 K. 

 
Em milímetros de mercúrio, isto é 

 
 

 Problema Paralelo: Uma mistura de 1,00 g de H2 e 6,00 g de O2 é colocada em um 

recipiente resistente de 10,0 L e a reação é iniciada por meio de uma faísca. Após a, reação, os 

gases contidos no recipiente são resfriados a 25 T. Qual será a pressão total da mistura final 

em mmHg? (Pode-se desprezar o volume ocupado pela água no estado líquido, mas não 

esqueça de incluir sua pressão de vapor.) Resposta: 247 mmHg. 

 

4.8 GASES REAIS 

 Em um gás ideal, não há forças intermoleculares, e o volume ocupado pelas moléculas 

individuais é desprezível em relação ao volume total ocupado pelo gás. Como estas condições 

não são encontradas nos gases reais, é comum observarmos desvios do comportamento ideal. 

(Contudo, muitos gases podem ser considerados praticamente ideais a temperatura e pressão 

ambiente.) 

 A aproximação do gás ideal é falha quando temos baixas temperaturas ou altas 

pressões, porque nestas condições as forças intermoleculares ou os volumes moleculares não 

são desprezíveis, e desvios significativos do comportamento ideal são observados. 

 

DESVIOS DA LEI DO GÁS IDEAL 

 Para um mol de gás ideal, PV = nRT torna-se PV = RT, ou, quando rearranjamos a 

equação temos: 
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 Uma forma de comparar um gás real com um gás ideal hipotético é fazer uma série de 

medidas de P, V e T em um mol de gás e então avaliar a quantidade PV/RT para cada medida. 

Isto foi feito com o nitrogênio, e os resultados são mostrados na Figura 4.16, colocando-se 

PV/RT em função de P em três temperaturas diferentes. Note que o desvio do 

comportamento do gás ideal é mais pronunciado a altas pressões e baixas temperaturas. 

 

 
 Figura 4.16 Um mol de gás N2: comportamento não-ideal. 

 

 Curvas semelhantes são obtidas para outros gases, como mostra a Figura 4.17. Em 

cada caso a razão PV/RT esta próxima de 1 a baixas temperaturas, mas também pode ser 

maior ou menor que 1 a pressões mais altas. A altas pressões, a razão é sempre maior que a 

unidade. 

 O que causa o desvio do comportamento ideal a altas pressões e baixas temperaturas? 

A altas pressões, as moléculas dos gases são forçadas a se aproximarem umas das outras, e 

sob estas condições há pouco espaço vazio no gás. O volume ocupado pelas moléculas sob 

estas condições não é desprezível em comparação com o volume do gás total. Além disso, a 

aproximação das moléculas tende a produzir forças intermoleculares que não são 

insignificantes. . 

 A altas temperaturas, as moléculas movem-se tão rapidamente que o intervalo de 

tempo no qual elas permanecem próximas é relativamente curto e o efeito das forças 

intermoleculares tende a ser pequeno. A baixas temperaturas, porém, as moléculas 

movimentam-se mais vagarosamente, e as atrações intermoleculares são significativas. De 
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fato, a temperaturas suficientemente baixas, as atrações tomam-se bastante fortes para manter 

as moléculas próximas, e o gás condensa-se. 

 

 
 Figura 4.17 Gases reais: comportamento de um mol de gás a O °C. 

 

EQUAÇÕES DE ESTADO PARA GASES REAIS 

 As quatro variáveis n, P, V e T, para qualquer gás, não são independentes umas da 

outras e três delas automaticamente fixam a quarta; por isso especificam o estado (condição 

exata) do gás. Por exemplo, 0,1 mol de O2 a 75 kPa e 39 °C pode ter um volume definido. 

Como mencionamos na Seção 4.4, a relação P, V e T e n mols de um gás é chamada de 

equação de estado. A equação de estado para um gás ideal é PV = nRT, mas, corno vimos, o 

comportamento do gás real é aproximado por esta equação, especialmente a altas pressões 

e baixas temperaturas. Assim, dois gases reais não exibem exatamente o mesmo 

comportamento PVT. 

 Muitas equações de estado têm sido desenvolvidas para gases reais. Algumas são bem 

exatas, mas essa exatidão depende de cada equação, que contém no mínimo três constantes 

em vez de uma (R) da lei do gás ideal. Além disso, duas das constantes não são universais, 

mas possuem valores específicos para cada gás. A equação de estado mais conhecida para os 

gases reais é a equação de van der Waals: 
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 Nesta equação, P, V, T, R e n possuem significados usuais, mas a e b, comumente 

conhecidos corno constantes de van der Waals, possuem valores que devem ser determinados 

experimentalmente para cada gás. Corno veremos, a constante a de van der Waals corrige 

valores das pressões dos gases devido ao efeito das forças intermoleculares, e b corrige o 

volume do gás devido ao efeito dos volumes moleculares. Na Tabela 4.5, são mostrados 

alguns valores das constantes de van der Waals para alguns gases (valores para a pressão em 

atmosferas e para o volume em litros). 

 

 Tabela 4.5 Constantes de van der Waals 

 
 

 Exemplo 4.17 Use: (a) a lei do gás ideal e (b) a equação de van der Waals, para 

calcular a pressão em atmosferas exercida por 10,0 g de metano, CH4 colocado em um 

recipiente de 1,00 L a 25 °C. 

 Solução: o peso molecular do CH4 é 16,0, e n, o número de mols de metano, é: 

 
(a) Assumindo que o gás é ideal, obtemos para P: 
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(b) Usando a equação de van der Waals para P, temos: 

 
Usando os valores das constantes de van der Waals para o metano da Tabela 4.5 e 

substituindo, obtemos 

 
 

 Problema Paralelo: Use: (a) a lei do gás ideal e (b) a equação de van de Waals para 

calcular a temperatura em °C, na qual um recipiente de 5,00 L manterá 7,00 g de oxigênio 

(O2) à pressão de 1,00 atm. Resposta: (a) 5 °C; (b) 6°C. 

 

Comentários Adicionais 

 A temperatura e a pressão são facilmente obtidas pela equação de van der Waals, 

porém isto não ocorre quando a usamos para encontrar valores de V ou n. É mais prático 

estimar V pela lei dos gases ideais e em seguida ajustar o valor estimado usando o método 

iterativo, substituindo os valores ajustados na equação de van der Waals, até que o lado 

esquerdo se iguale ao lado direito da equação. Este método das aproximações sucessivas 

minimiza o tempo de cálculo, especialmente se você usar uma calculadora aritmética. As 

variáveis da equação de van der Waals são rapidamente solucionadas quando utilizamos um 

computador. 

 

 A equação de van der Waals descreve com maior exatidão o comportamento de um 

gás real do que a lei do gás ideal. A Figura 4.18 compara o comportamento PV de 1 mol de 

gás CO2 a 350 K, previsto tanto pela lei do gás ideal quanto pela equação de van der Waals 

com o comportamento experimental observado. 
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 Figura 4.18 Comparação entre o comportamento observado experimentalmente e o 

encontrado pelas equações de estado para 1 mol de CO2 a 350 K. 

 

TEORIA CINÉTICO-MOLECULAR E GASES REAIS 

 Uma das suposições da teoria cinético-molecular (Seção 4.6) é que o espaço total 

disponível para cada molécula de gás é o mesmo que o volume do recipiente que contém o 

gás. Isso só é possível se as moléculas ocuparem um volume zero, para que todo o interior do 

recipiente seja acessível a cada molécula. Em outras palavras, para um gás ideal 

 

V = Videal 

 

 Onde V é o volume do recipiente e Videal é o volume acessível para cada molécula. Em 

um gás real, as moléculas ocupam um certo espaço. Assim, o volume ocupado por 1 mol de 

um gás é maior do que aquele ocupado por 1 mol de um gás ideal à mesma temperatura e 

pressão. O termo de correção que leva em consideração o volume das moléculas para 1 mol é 

a constante b de van der Waals. Para n mols é nb. Assim, o volume de um gás real é: 

 

V =Videal + nb 
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 E, portanto 

 

Videal  = V - nb 

 

 Podemos desta forma dar o primeiro passo para modificar a lei do gás ideal 

 

Pideal Videal = nRT 

 

escrevendo 

 

                                                            Pideal(V - nb) = nRT                                                   (4.1) 

 

 E sobre o efeito das forças intermoleculares? Em um gás ideal isto não existe, e o 

bombardeamento molecular nas paredes do recipiente produz a pressão ideal, Pideal. Em um 

gás real, contudo, as moléculas não se chocam tão fortemente com as paredes do recipiente, 

porque cada molécula é levemente reprimida, ou batem e voltam, pelas atrações das 

moléculas vizinhas. A pressão P é um pouco menor que Pideal. É possível mostrar que esta 

diferença de pressão é proporcional ao quadrado da concentração das moléculas, isto é: 

 
 

 E a constante de proporcionalidade é a constante de van der Waals. 

 Se P representar a pressão do gás e Pideal sua pressão se ele se comportar idealmente, 

temos: 

 

 

 

 ou 

 

 

 Substituindo na Equação (4.1), temos 
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 Que é a equação de van der Waals. 
 

RESFRIAMENTO COM EXPANSÃO 

 Um processo adiabático é aquele no qual nenhum calor entra ou sai do sistema. (O 

sistema é tecnicamente isolado das vizinhanças.) Quando um gás sofre uma expansão 

adiabática contra uma força de oposição (Figura 4.19a), há um resfriamento, que ocorre pelo 

fato de que a energia do gás deve ser consumida a fim de realizar um trabalho de expansão. 

Como esta energia vem somente do gás, a energia cinética média das moléculas diminui. 

 Em uma expansão livre (Figura 4.19b), como a expansão ocorre no vácuo, nenhuma 

força impede o aumento no volume. Na maioria dos casos, quando um gás real passa por uma 

expansão livre e adiabática,há ainda o efeito de resfriamento, apesar de o gás não efetuar 

trabalho sobre as vizinhanças. Como podemos explicar isto? Em uma expansão livre, as 

moléculas movem-se e, se não houvesse atrações intermoleculares, não haveria nenhum 

resfriamento. Quando as moléculas de um gás real se distanciam, entretanto, fazem isto contra 

suas forças atrativas que tendem a mantê-las juntas, isto é, elas necessitam realizar um 

trabalho para que fiquem separadas. O gasto de energia necessário para se realizar esse 

trabalho diminui sua energia cinética média, o que é observado com a diminuição da 

temperatura. O resfriamento na maioria dos gases reais ocorre durante a 'expansão livre, o 

qual evidencia existência das forças atrativas intermoleculares. 

 

 
Figura 4.19 Expansão adiabática. (a) Contra uma força de oposição. (b) Livre. 

 

 Como estudamos, a maioria dos gases mostra um efeito de resfriamento durante a 

expansão adiabática livre, Para ser específico, à temperatura ambiente todos os gases exceto o 
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hidrogênio e o hélio apresentam este comportamento. Esses dois gases mostram o efeito 

oposto, tomam-se mais quentes. O aquecimento de um gás durante uma expansão adiabática 

livre é uma evidência da existência de forças repulsivas entre as moléculas. Esse tipo de 

repulsão existe porque as moléculas não têm volume zero e não podem simultaneamente 

ocupar o mesmo espaço. Na verdade, cada gás mostra este efeito de aquecimento durante a 

expansão livre se estiver acima da temperatura de inversão, que depende da pressão e da 

natureza do gás. A temperaturas e pressões usuais, apenas o hidrogênio e o hélio estão acima 

da temperatura de inversão; todos os outros estão abaixo e, assim, eles mostram um 

resfriamento durante tal expansão. (O aquecimento do hidrogênio é devido à expansão, muitas 

vezes causando dificuldades de se trabalhar com este gás, inflamável a altas pressões.) 

Exatamente na sua temperatura de inversão, o gás não apresenta aquecimento ou 

resfriamento. 

 Ambas as forças de atração e repulsão existem entre as moléculas de um gás. Acima 

de sua temperatura de inversão, o gás toma-se mais aquecido durante a expansão livre por 

causa da predominância das forças de repulsão. Abaixo de sua temperatura de inversão, há 

predominância das forças de atração e, assim, ocorre o resfriamento. Na temperatura de 

inversão, as forças de repulsão e atração são iguais. 

 

RESUMO 

 Um gás é uma substância que se expande para ocupar todo o volume do recipiente que 

o contém. Gases são descritos dando-se valores às variáveis: pressão (P), volume (V), 

temperatura (T) e número de mols (n). Quando os valores de três destas quatro variáveis são 

conhecidos, o valor da quarta variável também pode ser conhecido. (O estado do gás já foi 

descrito anteriormente.) A equação matemática que relaciona essas variáveis é chamada 

equação de estado do gás. 

 O gás ideal é um estado hipotético. É um gás que obedece exatamente a cada uma das 

leis apresentadas como lei dos gases. 

 A lei de Boyle descreve uma proporcionalidade inversa entre o volume e a pressão, à 

temperatura constante. A lei de Charles descreve uma proporcionalidade direta entre volume 

e temperatura absoluta (Kelvin), à pressão constante. De acordo com a lei de Charles, se um 

gás ideal fosse resfriado até o zero absoluto, seu volume se tomaria zero. O princípio de 

Avogadro estabelece que volumes iguais de gases diferentes, à mesma temperatura e pressão, 

contêm números iguais de moléculas. Essa é a base da lei de Gay-Lussac das combinações de 

volumes: quando medidas à mesma temperatura e pressão, as razões dos volumes dos gases 
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reagentes e produtos de uma reação são expressos em números inteiros e pequenos. Esses 

números inteiros são os mesmos dos coeficientes em uma equação de reação balanceada. 

 Quando o princípio de Avogadro é combinado com as leis de Boyle e Charles, o 

resultado é uma generalização extremamente útil, a lei do gás ideal. Usando esta relação, PV 

= nRT, qualquer das quatro variáveis P, V, Te n pode ser determinada para um gás se as outras 

forem conhecidas. R, a constante do gás ideal, tem vários valores e unidades, dependendo 

somente das unidades para P, V e T. A lei do gás ideal é um exemplo de uma equação de 

estado. 

 A pressão parcial de um gás em uma mistura é a pressão que ele exerceria se estivesse 

sozinho no recipiente. A lei de Dalton das pressões parciais estabelece que a soma das 

pressões parciais dos gases em uma mistura é igual à pressão total. A pressão de um gás em 

contato com a água é igual à soma da pressão parcial do gás mais a pressão de vapor da água. 

 Difusão de um gás através de outro e efusão de um gás através de um orifício de 

agulha são descritos pelas leis de Graham. A velocidade de difusão (ou efusão) é 

inversamente proporcional à raiz quadrada da, massa molecular do gás e à raiz quadrada da 

densidade do gás.  

 O comportamento observado dos gases pode ser explicado tanto qualitativa como 

quantitativamente em termos da teoria cinético-molecular. Essa teoria fornece uma descrição 

de um gás em termos das moléculas minúsculas que se movem rapidamente, as quais colidem 

elasticamente entre si (sem perdas de energia) e com as paredes do recipiente. Exceto durante 

as colisões, as moléculas são independentes entre si e sua energia cinética média é 

proporcional à temperatura absoluta (Kelvin). Utilizando este modelo, podemos justificar o 

comportamento observado do gás como descrito pelas leis dos gases e pela existência do 

movimento browniano, o movimento em zigue-zague mostrado por pequenas partículas 

suspensas em um gás, um movimento causado pelo bombardeio irregular das partículas pelo 

movimento ao acaso das moléculas do gás. 

 Cálculos estequiométricos baseados nas reações que possuem gases como reagentes 

e/ou produtos são facilitados pela lei de Gay-Lussac dos volumes combinados. Nesses 

cálculos, razões estequiométricas podem ser expressas em termos de volumes dos gases, tão 

logo esses volumes sejam medidos à mesma temperatura e pressão. 

 Gases reais podem ser convenientemente descritos comparando-os com o gás ideal 

hipotético. Equações de estado para gases reais descrevem o comportamento de tais gases 

mais precisamente do que a lei do gás ideal, especialmente a baixas temperaturas e altas 

pressões. Tais equações de estado são, contudo, menos universais em suas aplicações, porque 
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contêm constantes adicionais além de R, e essas constantes são específicas para cada gás. 

Uma das equações de estado mais usadas para gases reais é a equação de van der Waals. 

 

PROBLEMAS 

 Nota: Ao responder a cada um dos seguintes itens, considere que cada gás se comporta 

como um gás ideal, a menos que outro comportamento seja especificado. 

 

Pressão do Gás 

 4.1 Por que a altura de uma coluna de mercúrio em um barômetro é independente de 

seu diâmetro? 

 

 * 4.2 A 25 °C a densidade do mercúrio é 13,5 g cm-3 e a da água é 1,00g cm-3. Num 

dia, quando a pressão atmosférica é 715 mmHg e a temperatura é 25 °C, qual é a altura que 

teria a coluna em um barômetro cheio de água? (Despreze a pressão de vapor da água.) 

 

Lei de Boyle 

 * 4.3 Se 30,0 L de O2 nas CNTP são comprimidos para 16,8L a O °C, qual será a 

pressão final em 

(a) atm? 

(b) mmHg? 

(c) Pa? 

(d) kPa? 

 

 4.4 Se 255 cm3 de H2 nas CNTP são expandidos até a pressão diminuir para 442 

mmHg a O °C,qual será o volume final em  

a) cm3?  

(b) mL? 

(c) L? 

(d) dm3? 

 

Lei de Charles 

 * 4.5 Se 123 cm3 de dióxido de carbono nas CNTP são aquecidos a 165 °C e 1,00 atm, 

qual será o volume final em 

(a)cm3?  

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 219

(b)mL?  

(c)L?  

(d)dm3? 

 

 4.6 O volume de uma amostra de nitrogênio é 332 mL a 100 °C e 42,6 kPa. Qual o 

volume em mL que o gás ocuparia a 140 °C e à mesma pressão? 

 

 4.7 Um frasco de 2,50 L é preenchido com metano, CH4, a 845 mmHg e 35 °C. Se o 

frasco for aquecido a 185 °C, qual será a nova pressão em atm? 

 

Difusão e Efusão 

 4.8 Qual é a diferença entre difusão e efusão? Como podem as medidas destas 

propriedades ser usadas para obtenção das massas moleculares dos gases? 

 

 4.9 Como as leis de Graham apóiam os postulados básicos da teoria cinético-

molecular? 

 

 4.10 Admitindo as mesmas condições de pressão e temperatura, confronte 

quantitativamente as velocidades de difusão de cada um dos seguintes pares de gases:  

(a) O2 e H2,  

(b) CO2 e H2 

(c) O2 e CH4 

(d) UF6 e H2 

 

 * 4.11 Um certo gás, X, efunde através de um orifício de agulha, a velocidade de 2,43 

mL min-1, Se metano, CH4, efunde através do mesmo orifício de agulha sob condições 

comparáveis à velocidade de 6,68mL min-1, qual a massa molecular de X? 

 

Volume Molar 

 * 4.12 Qual é o volume do gás CO2 a: 

(a) CNTP?  

(b)2,00 atm e 100 °C? 

(c) 100 kPa e 50 °C?  
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 4.13 Qual é o volume molar do gás Cl2 a:  

(a) 2,00 atm e 125 °C?  

(b) 348 mmHg e , 54 °C?  

(c) 1,00 mmHg e O °C?,  

(d) 100 kPa e 50 °C?, 

(e) 535 Pa e 145 °C? 

 

Leis das Combinações dos Gases 

 * 4.14 Se 60,0 dm3 de dióxido de carbono a 44 °C e 125 kPa são comprimidos até que 

a pressão final seja 585 kPa a 74 °C, qual é o volume final? 

 

 4.15 Uma amostra de gás nitrogênio ocupa um volume de 21,0L a 128 °C e 747 

mmHg. Qual é o volume que o gás ocuparia nas CNTP? 

 

 * 4.16 Se 7,28 L de metano a 1,50 atm e 66 °C são comprimidos para 4,56 L a 66 °C, 

qual é a pressão final em atmosferas? 

 4.17 Se 234 dm3 de gás etano a 233 kPa e 35 °C são expandidos para 401 dm3 a 187 

kPa, qual a temperatura final em graus Celsius? 

 

 * 4.18 Determine quantos litros 4,00 g de gás CO2 ocupariam a: (a) CNTP, (b) 185 °C 

e 4,00 atm, (c) -10°C e 125 kPa. 

 

 * 4.19 Determine a massa em gramas de: (a) 1,00L de O2 nas CNTP, (b) 636 mL de 

N2 a 3,55 atm e 68 °C, (c) 9,25 dm3 de F2 a 945 kPa e 25°C. 

 

 * 4.20 Determine a pressão de: 

(a) 3,35 x 1022 moléculas de O2 em um recipiente de 7,80 L a 35 °C, 

(b) uma mistura consistindo em 3,76 x 1022 moléculas de CO2 e 6,37 x 1022 moléculas de O2 

em um recipiente de 4,20 L a 45 °C. 

 

 4.21 Um frasco de 4,00 dm3 contém gás metano (CH4) a 343 kPa e -23 °C. Qual é a 

massa do metano? 
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Lei de Dalton das Pressões Parciais  

 * 4.22 Suponha que 40,0 mL de hidrogênio e 50,0 mL de nitrogênio nas CNTP são 

transferidos para o mesmo recipiente. Qual é a pressão da mistura em atm a O°C se o volume 

do recipiente é: 

(a) 90,0 mL? 

(b) 155 mL? 

(c) 75mL? 

 

 * 4.23 Suponha que 35,0 cm3 de oxigênio a 85 °C e 92,0 kPa são adicionados a um 

recipiente de 40,0 cm3 que já contém dióxido de carbono a 40°C e 70 kPa. Se a temperatura 

da mistura final é elevada a 55 °C,qual é a sua pressão final em kPa? 

 

 4.24 Suponha que 0,600 g de O2 são coletados a 25 °C. Calcule o volume ocupado 

pelo gás em milímetros se ele é coletado: 

(a) seco a 745 mmHg 

(b) sobre água a uma pressão total de 745 mmHg 

(c) sobre água a uma pressão total de 127kPa. 

 

Densidade do Gás e Massa Molecular 

 * 4.25 Determinar a densidade do gás metano (CH4)em g L-1 (a) nas CNTP,(b) a 1,20 

atm e 45 °C, (c) a 92,4 kPa e 28 °C. 

 

 * 4.26 A densidade do gás oxigênio é 1,47gL-1 a 125 °C e 1,50 atm. (a) Quantos 

gramas de O2 e (b) quantas moléculas de O2 estão presentes em 4,00 L sob estas condições? 

 

 4.27 A densidade do gás nitrogênio é 1,25g L-1 nas CNTP. Qual é a sua densidade a 

398 °C e 3,00 atm? 

 

 * 4.28 Qual é a massa molecular de um gás, se a sua densidade nas CNTP é 1,44gL-1? 

 

 4.29 Qual é a massa molecular de um gás, se a sua densidade é 2,43 g dm3 a 74,5 kPa 

e 109°C? 
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 * 4.30 Qual é a massa molecular de um gás se 0,535 g ocupam um volume de 134 mL 

a 44°C e 715 mmHg? 

 

Teoria Cinético-molecular 

 4.31 Dê uma explicação baseada na teoria cinético-molecular para cada um dos 

seguintes enunciados: 

(a) o aquecimento aumenta a pressão de um gás encerrado em um recipiente de volume 

constante; 

(b) partículas minúsculas de pó no ar exibem movimento browniano; 

(c) um gás expande-se muito rapidamente para encher o volume do recipiente;  

(d) um balão cheio de gás fica maior quando sua temperatura aumenta; 

(e) dobrar o número de gramas de nitrogênio em um recipiente resulta na duplicação da 

pressão de um gás, se a temperatura permanece constante. 

 

 * 4.32 Dois recipientes de capacidades idênticas são inicialmente evacuados e 

mantidos à mesma temperatura constante. Uma certa quantidade de gás H2 é colocada no 

primeiro recipiente e exatamente a mesma massa de um gás CH4 é colocada no segundo. 

Compare as duas amostras quantitativamente no que diz respeito a: 

(a) número de moléculas no recipiente 

(b) pressão 

(c) energia cinético-molecular média 

(d) velocidade molecular média. 

 

 4.33 Dois recipientes de capacidades idênticas são inicialmente evacuados. O 

recipiente 1 é mantido a 400 K constante e o recipiente 2 a 200 K constante. O recipiente 1 é 

depois enchido com gás oxigênio e o recipiente 2 com gás hidrogênio, cada um a 1,2 kPa. 

Compare as duas amostras de gás quantitativamente no que diz respeito a: 

(a) número de moléculas 

(b) energia cinético-molecular média 

(c) massa 

(d) velocidade molecular média. 
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Fórmulas Moleculares 

 4.34 A fórmula empírica de um certo composto é CH2. Se sua densidade nas CNTP é 

1,88g L-1, qual é sua fórmula molecular? 

 

 4.35 A análise elementar de um certo composto é de 14,31% de C, 1,20% de H e 

84,49% de Cl em massa. Sua densidade é 4,71 g L-1 a 742 mmHg e 151°C.Qual é a fórmula 

molecular do composto? 

 

Estequiometria dos Gases 

 * 4.36 Se 4,44 L do gás H2, medidos a 74,5 kPa e 25 °C, são queimados em excesso de 

oxigênio para formar água, quantos litros de oxigênio medidos à mesma temperatura e 

pressão são consumidos? 

 

 4.37 Se o gás oxigênio consumido na reação descrita no Problema 4.36 fosse medido a 

1,18 kPa e 88 °C, qual seria seu volume? 

 

 * 4.38 Diborano, B2H6 pode ser queimado em gás oxigênio para formar óxido bórico, 

B2O3 e água. Quantos litros de O2 são necessários para produzir 10,0g de B2O3 por esta 

reação, se O2 é medido a:  

(a) CNTP? 

(b) 2,12 atm e 28 °C? 

 

 4.39 Uma quantidade de O2 de massa a 0,426 g é colocada em um recipiente e é 

irradiada com luz ultravioleta, à temperatura de 85 °C, convertendo 0,110 g de O2 para 

ozônio, O3, o único produto. Calcule o volume da mistura a 725 mmHg. 

 

 * 4.40 Quando clorato de potássio, KClO3, sofre decomposição térmica, os produtos 

são cloreto de potássio e oxigênio (gás). Se 15,0 g de KClO3 são decompostos, quantos litros 

de O2 são formados: 

(a) nas CNTP? 

(b) a 25 °C e 0,984 atm? 

(c) 50°C e 131 kPa? 
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Gases Reais 

 4.41 Quais os dois fatores que contribuem para que o gás seja não-ideal? Como cada 

fator afeta a pressão de um gás real, num recipiente, num certo volume e temperatura? 

 

 4.42 Explique em termos da teoria cinético-molecular por que a maioria dos gases 

resfria quando sofrem uma expansão adiabática. 

 

 4.43 O volume de um mol de gás N2 a 25 /C aumenta de 15 para 75 L. Qual método 

resfriará mais: a expansão livre ou a expansão contra um pistão? Explique. 

 

 4.44 Qual o significado físico para cada uma das constantes a e b de van der Waals? 

 

 4.45 Que tipos de gases teriam valores maiores que a constante a de van der Waals? 

 

 4.46 Para cada um dos seguintes pares, qual das duas substâncias tem a maior 

constante b de van der Waals: 

(a) CH4 ou C2H6?  

(b)NH3 ou CH4? 

Em cada caso, justifique sua resposta. 

 

 * 4.47 Use: (a) a lei do gás ideal e (b) a equação de van der Waals para calcular a 

pressão exercida por 10,0g de N2 num recipiente de 2,000 x 10-2L de volume a 25 °C. 

 

 4.48 Considere um gás composto de moléculas que não ocupam volume, mas entre as 

quais existem forças atrativas. Como o comportamento desse gás difere de um gás ideal? 

Escreva a equação de estado para esse gás. 

 

 4.49 Considere um gás composto de moléculas que ocupam um volume diferente de 

zero, mas entre as quais não existem forças. Como o comportamento desse gás difere de um 

gás ideal? Escreva a equação de estado para este gás. 
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PROBLEMAS ADICIONAIS 

 * 4.50 Determine quantos litros ocupam cada um dos seguintes compostos: 

(a) 25,0 g de propano, C3H8 nas CNTP 

(b) 35,0 g de butano (C4H10) a 34 °C e 3,40 atm 

(c) 20,2 g de Cl2 a 46 °C e 228 kPa 

(d) 4,28 x 1021 moléculas de dióxido de carbono a 1°C e 785 mmHg. 

 

 4.51 A pressão mais baixa alcançada no laboratório foi calculada em tomo de 1 x 10-15 

mmHg, uma pressão mais baixa do que a do espaço sideral. Calcular quantas moléculas de 

gás estariam presentes em um recipiente de 1,0 L a 25 °C e a esta pressão. 

 

 * 4.52 Suponha que lhe é dada uma amostra de dois gases diferentes, A e B, que 

possuem o mesmo volume. A massa molecular de A é duas vezes a de B. A velocidade média 

das moléculas de A é duas vezes a das moléculas de B. Se ambas as amostras contêm o 

mesmo número de moléculas e se a pressão de B é 3,0 atm, qual é a pressão de A? 

 

 4.53 Oxigênio pesando 1,25 g é colocado em um recipiente que contém um líquido 

desconhecido. O oxigênio não se dissolve apreciavelmente no líquido e o volume da fase 

gasosa é 0,800 L. Se a pressão da mistura do gás é 998 mmHg e sua temperatura é 38°C, qual 

é a pressão de vapor do líquido desconhecido a esta temperatura? 

 

 * 4.54 Qual o volume ocupado por 2,00 g de CH4 coletados sobre água a 45°C e 0,894 

atm? 

 

 4.55 Quando nitrato de potássio sólido, KNO3 sofre decomposição térmica, os 

produtos são nitrito de potássio sólido, KNO2 e gás O2. Se 8,00 g de KNO3 são decompostos, 

quantos decímetros cúbicos de gás oxigênio são formados, se o O2 é coletado sobre água a 

30°C e 45 kPa? 

 

 4.56 Gás amônia, NH3 reage com óxido cúprico sólido, CuO, para formar cobre 

metálico, água e gás nitrogênio. Suponha que 3,40 g de CuO são consumidos nesta reação. 

(a) Quantos litros de N2 a 38 °C e 1,20 atm são também formados? 

(b) Quantas moléculas de N2 são formadas? 
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(c) Se H2) e N2 são retidos em um recipiente de 1,20 litros, qual é a pressão total em mmHg a 

250°C? 

 

 4.57 Quando nitroglicerina, C3H5N3O9, explode, os produtos são todos gasosos: CO2, 

N2, NO e H2O. Se 10,0g de nitroglicerina explodem, qual é o volume da mistura dos produtos 

a 1,00 atm e 2,00 x 103 °C? 

 

 4.58 O poder propulsor para certos foguetes é fornecido pela reação de hidrazina 

líquida, N2H4, com tetróxido de nitrogênio líquido, N2O4.  Os produtos da reação são: N2 e 

H2O gasosos. Se 1,00 x 102 kg de hidrazina reage, qual o volume total dos produtos a 1,50 x 

103 °C e 1,00 atm? 

 

 4.59 Qual o valor da constante do gás ideal em: 

(a) cm3 Pa K-1 mol-1? 

(b) mL atm K-1 mol-1?  

(c) L mmHg K-1 mol-1? 

 

 * 4.60 Quando clorato de potássio sólido, KClO3, sofre decomposição térmica, os 

produtos são cloreto de potássio sólido KCl e gás oxigênio. Uma mistura de KClO3 e KCl 

com uma massa de 7,44 g é aquecida até todo o clorato de potássio se decompor. Se 789 mL 

de gás são coletados sobre água a 742 mmHg e 30 °C, qual será a porcentagem de KClO3 na 

mistura original? 

 

 4.61 Usando (a) a lei do gás ideal e (b) a equação de van der Waals, calcular a 

temperatura em graus Celsius para que 12,0 g de CH4 num recipiente de 1,000 L sejam 

aquecidos para que sua pressão seja 80,0 atm. 

 

 4.62 A temperatura de um certo gás está acima do seu ponto de condensação. Quando 

2,0 L do gás são comprimidos para um volume de 1,0 L, à temperatura constante, sua pressão 

aumenta apenas 1,6 vezes o valor inicial. Sugira uma razão para esse desvio aparentemente 

grande da lei de Boyle. 

 

 4.63 Use a equação de van der Waals para calcular o volume ocupado por 1,00 mol de 

dióxido de carbono a 4,00 x 102 K e 6,00 x 102 atm. 
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Capítulo 5 

O ÁTOMO 
TÓPICOS GERAIS 

 

5.1 PRIMEIROS MODELOS ATÔMICOS 

O átomo de Dalton 

Os primeiros experimentos de eletrólise 

Experimentos em tubos de Crookes 

O átomo de Thomson 

 

 

5.2 O ÁTOMO NUCLEAR 

O átomo de Rutherford 

O átomo moderno 

Isótopos 

 

 

5.3 MASSAS ATÔMICAS 

Abundância isotópica 

A determinação de massas atômicas 

 

 

5.4 ELÉTRONS EM ÁTOMOS 

O dilema do átomo estável 

Energia radiante 

Espectroscopia atômica 

O átomo de Bohr 
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 Embora os filósofos gregos tenham suposto corretamente a existência de átomos, eles 

não podiam imaginar algo tão sutil como a estrutura de um átomo. (Um átomo não poderia ser 

composto de partes menores se nada menor existisse.) Entretanto, átomos não são esferas 

homogêneas sem estrutura. Neste capítulo começaremos o estudo da sua estrutura. 

 Por que é importante conhecer a estrutura de um átomo? Um dos temas em química é 

a inter-relação entre a estrutura e as propriedades da matéria. O comportamento físico e 

químico da matéria depende da maneira pela qual os átomos interagem e esta, por sua vez, 

depende da sua estrutura. 

 No final deste capítulo introduziremos a teoria de Bohr do átomo. Em suas leituras 

rotineiras, você provavelmente tem encontrado figuras de supostos átomos mostrando elétrons 

circundando um núcleo central, assim como os planetas estão em volta do sol. Tal conceito 

artístico em jornais e revistas populares é a teoria da estrutura atômica de Bohr, a primeira 

tentativa importante de estabelecer uma ponte entre o mundo macroscópico e o mundo 

microscópico dos átomos. 

 Embora a teoria de Bohr represente o átomo como se fosse facilmente visível, muito 

da teoria não pode ser provado por experimentos e por esta razão grande parte da teoria de 

Bohr é considerada hoje imprecisa. Todavia, a teoria de Bohr forneceu uma valiosa 

contribuição ao nosso conhecimento sobre o átomo e o conceito da quantização da energia 

dos elétrons. 

 

5.1 PRIMEIROS MODELOS ATÔMICOS 

 Na história da química, os séculos XVII e XVIII caracterizaram-se pela aquisição de 

um grande número de informações obtidas experimentalmente. Deu-se uma certa preferência 

aos processos químicos, e como conseqüência o conhecimento químico cresceu em 

quantidade e, em alguma extensão, em qualidade. (Muitos experimentos eram rudimentares e 

logo percebeu-se a necessidade de observações mais cuidadosas. e medidas mais exatas.) No 

final deste período, um grande número de fatos químicos floresceram, porém as perguntas 

aumentavam e poucas explicações eram apresentadas. Por exemplo, embora se tivesse 

conhecimento de que o ácido sulfúrico dissolvia zinco e ferro, e não prata e ouro, a razão para 

essa diferença permanecia indefinida. No início do século XIX acreditava-se que havia 

diferenças fundamentais entre os elementos, compostos e misturas. As leis da conservação da 

massa e da composição definida haviam sido propostas e, embora fossem sustentadas por 

alguns dos químicos mais progressistas da época, não podiam satisfatoriamente explicar por 
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que massas eram conservadas durante uma transformação química e por que certos tipos de 

matéria pareciam ter a mesma composição. 

 

O ÁTOMO DE DALTON 

 Em 1803, John Dalton, acreditando nas leis da conservação de massa e da composição 

definida, propôs uma teoria que explicava estas e outras generalizações químicas. De fato, 

Dalton ressuscitou o conceito grego da existência dos átomos e foi capaz de sustentar este 

conceito com evidências experimentais que ele e outros obtiveram. A teoria atômica de 

Dalton foi baseada no seguinte modelo: 

1. Toda matéria é composta de partículas fundamentais, os átomos. 

2. Os átomos são permanentes e indivisíveis, eles não podem ser criados nem destruídos. 

3. Os elementos são caracterizados por seus átomos. Todos os átomos de um dado 

elemento são idênticos em todos os aspectos. Átomos de diferentes elementos têm 

diferentes-propriedades. 

4. As transformações químicas consistem em uma combinação, separação ou rearranjo 

de átomos. 

5. Compostos químicos são formados de átomos de dois ou mais elementos em uma 

razão fixa. 

 Usando estas idéias simples, Dalton fez com que as observações químicas da época 

parecessem muito razoáveis. Sua teoria, por exemplo, explicou com sucesso por que a massa 

é conservada nas reações químicas. (Se cada átomo tem sua própria característica e se os 

átomos são rearranjados, permanecendo inalterados  durante uma reação química, então a 

massa total dos átomos dos reagentes deve ser a mesma que a dos átomos dos produtos.) A lei 

da composição definida é também explicada com sucesso: se cada composto é caracterizado 

por proporções fixas entre os números de átomos dos seus elementos componentes e se cada 

átomo de um dado elemento tem a mesma massa, então a composição de cada composto deve 

ser sempre a mesma. 

 Muitas das idéias básicas que fazem parte da teoria de Dalton ainda são aceitas hoje 

em dia, embora saibamos que átomos são formados de pequenas partículas e que, devido à 

existência de isótopos (Seção 2.3), todos os átomos de um dado elemento não têm a mesma 

massa. Contudo, Dalton deixou dúvidas em vários pontos, por exemplo, na distinção entre um 

átomo e uma molécula. (Isto o levou a propor fórmulas incorretas para certos compostos.) 

Ainda assim, sua contribuição para o entendimento químico foi de grande valor; não somente 

foi capaz de fornecer respostas satisfatórias para alguns problemas químicos complexos, mas 
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também forneceu estímulo ao mundo científico para começar a pensar seriamente sobre a 

existência dos átomos. 

 

OS PRIMEIROS EXPERIMENTOS DE ELETRÓLISE 

 Atualmente, evidencia-se uma íntima relação entre a matéria e a eletricidade. A 

primeira alusão surgiu em 1800, quando dois químicos ingleses, William Nicholson e 

Anthony Carlisle, demonstraram a decomposição da água nos gases hidrogênio e oxigênio por 

eletrólise. (Eletrólise é o uso de  eletricidade para produzir uma transformação química 

geralmente uma decomposição.) Mais tarde dois outros químicos Ingleses, Humphry Davy e 

seu assistente Michael Faraday, estudaram a eletrólise extensivamente. Em 1832, Faraday foi 

capaz de mostrar que a quantidade de um produto formado em uma eletrólise depende (1) da 

quantidade de eletricidade usada e (2) da identidade do produto. Suas observações são 

resumidas em afirmações que conhecemos como leis de Faraday. (Ver Seção 18.2.) 

 

EXPERIMENTOS EM TUBOS DE CROOKES 

 O primeiro experimento dá indícios de que átomos poderiam ser constituídos de partes 

menores; ainda partículas mais simples surgiram em 1850. William Crookes, um físico 

britânico, foi o primeiro de vários cientistas a construir tubos de descarga de gás, geralmente 

chamados de tubos Crookes (Figura 5.1a) Os eletrodos de um tubo Crookes são primeiro 

ligados a uma fonte de alta voltagem digamos, 20.000 volts, e o tubo é então conectado a uma 

bomba de vácuo e evacuado gradualmente por meio de um pequeno tubo lateral mostrado no 

diagrama. 

 Como a pressão no tubo diminui, uma série de fenômenos podem ser observados. A 

pressões próximas à atmosférica, nada parece acontecer dentro do tubo. Com a saída do gás, o 

gás residual no interior do tubo começa a emitir uma leve incandescência, a cor que depende 

da identidade do gás no tubo. (Ver Figura 5.1b.) Posteriormente, a pressão no tubo diminui, o 

interior incandescente desaparece gradualmente e o vidro na extremidade do tubo com o 

eletrodo de carga positiva, o ânodo, começa a emitir uma incandescência esverdeada, 

mostrada em um tom mais escuro na Figura 5.1c. 

 Se um tubo Crookes especial contendo uma amostra de sulfeto de zinco (é uma 

substância fosforescente que emite luz quando bombardeada por uma partícula de alta 

energia. A tela da televisão é revestida do lado interno com uma mistura de substâncias 

fosforescentes que produz luz quando bombardeada por elétrons lançados do interior do tubo 

de imagem) é operado como descrito anteriormente (Figura 5.1d), o lado da amostra voltado 
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para o eletrodo carregado negativamente, o cátodo, emite um incandescência fosforescente 

brilhante e uma sombra da amostra pode ser vista no ânodo no final do tubo. Quando a 

superfície incandescente de sulfeto de zinco é examinada com um microscópio de baixa 

resolução, a incandescência pode ser vista como sendo composta de incontáveis e minúsculos 

flashes de luz brilhante. Todos estes resultados podem ser obtidos usando qualquer metal 

como eletrodo e qualquer gás no tubo, exceto para aqueles gases que emitem cor a pressões 

intermediárias (a cor emitida pelo gás depende de sua identidade). 

 Os experimentos dos tubos Crookes podem ser interpretados da seguinte forma: a 

baixas pressões, é evidente que alguma coisa deixa o cátodo e viaja para o ânodo. 

Originalmente, pensou-se que se tratasse de um raio, semelhante a um raio de luz, que foi 

denominado raio catódico, um nome que é usado até hoje. Entretanto, um raio catódico é 

composto realmente de um fluxo de minúsculas partículas, e cada vez que uma partícula 

individual bate na superfície do sulfeto de zinco, um flashe de luz é emitido. Além do mais, é 

necessário que as partículas emitidas do cátodo viajem em linhas retas; se elas pudessem 

seguir vários caminhos em tomo do sulfeto de zinco, a sombra no ânodo na extremidade do 

tubo seria indefinida. A incandescência emitida pelo gás no interior do tubo a pressões 

intermediárias resulta das colisões das partículas em movimento com moléculas do gás. (A 

baixas pressões, a concentração de moléculas de gás é muito baixa para produzir luz visível, e 

sob estas condições muitas partículas atingem o vidro no ânodo na extremidade do tubo, 

causando incandescência.). 

 Em 1887, o físico inglês J. J. Thomson mostrou que as partículas em raio catódico são 

carregadas negativamente. Provou a afirmação mostrando que o raio pode ser desviado se 

passar entre placas de metais carregados opostamente em um tubo de Crookes (Figura 5.2a). 

A direção do desvio (para a placa carregada positivamente) mostra que as partículas do raio 

catódico carregam um carga elétrica negativa. Hoje, geralmente provamos a existência desta 

carga negativa mostrando o desvio das partículas em um campo magnético, como mostrado 

na Figura 5.2b. 
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 Figura 5.1 Um tubo Crookes. O cátodo é o eletrodo carregado negativamente por uma 

fonte de alta voltagem, e o ânodo, o eletrodo carregado positivamente. (a) Antes de ser 

evacuado. (b) A pressões intermediárias. (c) Abaixas pressões. (d) A baixas pressões. 
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 Figura 5.2 Deflexão dos raios catódicos por campos aplicados. (a) Campo elétrico. (b) 

Campo magnético. 

 

 Devido às partículas que emergem do cátodo em um tubo Crookes sempre terem as 

mesmas propriedades e serem independentes do material do cátodo, pode-se concluir que elas 

estão presentes em toda a matéria. Atualmente estas partículas são chamadas elétrons. 

 Em 1908, o físico americano Robert Millikan realizou um experimento clássico que 

determinou a magnitude da carga negativa no elétron. Ele vaporizou gotas de óleo entre duas 

placas metálicas carregadas opostamente e, por meio de um microscópio, observou que tais 

gotículas caíam pelo ar sob influência da gravidade. Ele então irradiou o espaço entre as 

placas com raios x. Estes, chocando-se com moléculas do ar, refletiam elétrons de tais 

moléculas e alguns destes elétrons eram capturados pelas gotículas de óleo. Carregando a 

placa superior positivamente e a inferior negativamente, ele poderia parar a queda de uma 

gota de óleo por meio de um ajuste da quantidade de carga elétrica nas placas. Assim, ele 

determinaria esta carga e calcularia o tamanho da carga em uma única gotícula. Ele repetiu o 

experimento várias vezes e determinou a carga de muitas gotículas de óleo individualmente. 

 Millikan acreditava que os raios X chocavam-se com os elétrons das moléculas do ar 

que circundavam as gotículas de óleo e que as gotículas poderiam captar estes elétrons. Mais 

tarde, uma gotícula poderia captar apenas um número inteiro de elétrons, e quando ele 

descobriu que cada gotícula era carregada por um múltiplo inteiro de -1,6 x 10-19C 

(Coulombs), concluiu que cada elétron precisava carregar a carga: -1,6 x 10-19 C. 
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 J. J.Thomson já tinha mostrado que a razão carga-massa é a mesma para todos os 

elétrons e havia determinado sua magnitude. De posse desta informação, Millikan pôde 

calcular a massa do elétron, 9,1 x 10-28 g. Millikan foi assim capaz de mostrar que todos os 

elétrons são idênticos, isto é, todos têm a mesma massa e carga. 

 

Comentários Adicionais 

 Os elétrons estão presentes em toda a matéria. Eles são um dos seus constituintes 

subatômicos e são realmente todos idênticos. 

 

 Todos os átomos contêm elétrons. O que mais eles contêm? Em 1886, o físico alemão 

E. Goldstein usou um tubo Crookes modificado para produzir um novo tipo de raio. (Ver 

Figura 5.3.) O cátodo no tudo de Goldstein tinha uma fenda montada próximo ao meio do 

tubo. Goldstein observou um fluxo incandescente que parecia começar na fenda e mover-se 

em direção ao ânodo. Chamou este fluxo de um raio canal e, pela observação da direção de 

deflexão do raio canal em um campo elétrico e magnético, ele foi capaz de provar, que o raio 

consistia em partículas carregadas positivamente. Contudo, diferentemente dos elétrons de um 

raio catódico, as partículas de um raio canal não são todos semelhantes, mesmo se um único 

gás puro estiver presente no tubo. Ao contrário, eles têm diferentes cargas, embora cada carga 

seja Um múltiplo inteiro de +1,6 x 10-19 C. Além do mais, as massas destas partículas não 

dependem somente da identidade do gás no tubo de descarga, mas são muito maiores do que 

aquelas de um elétron. 

 Todas as observações experimentais feitas com tubos de Crookes podem ser resumidas 

como segue: os elétrons estão presentes em qualquer substância usada como cátodo. Sob 

influência de alta voltagem localizada nos eletrodos do tubo, os elétrons deixam o cátodo, e 

alguns deles colidem com as moléculas do gás no tubo, chocando-se um ou mais elétrons 

adicionais, que deixam as moléculas com uma carga elétrica positiva. Desde que as moléculas 

são normalmente descarregadas (neutras), essas moléculas e seus átomos consistem em 

partículas carregadas positivamente e elétrons carregados negativamente. A soma das cargas 

positivas em uma molécula normal precisa ser igual à soma das cargas negativas dos elétrons, 

assim, a molécula não carrega carga líquida. 

 Quando uma molécula (ou um único átomo) perde um ou mais de seus elétrons, 

adquire uma carga líquida positiva igual ao número de elétrons perdidos, porque agora a soma 

de suas cargas positivas é maior do que a de suas cargas negativas. A partícula resultante é 

chamada de íon positivo, e sua carga é indicada por um sinal de mais na sua fórmula: Na+, 
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O2
+, H2

+, Ca2+ , etc. O índice "2+" no último exemplo mostra que o átomo de cálcio perdeu 

dois elétrons para tornar-se o íon de cálcio. (As moléculas e os átomos também podem ganhar 

elétrons para tomarem-se íons negativos, tais como: Cl-, O2-, S2-, etc.) 

 

Comentários Adicionais 

 Expressa em coulombs, a carga de um íon é o produto da carga apresentada na sua 

fórmula vezes a magnitude da carga do elétron, também em coulombs. Por exemplo, a carga 

do íon de cálcio, Ca2+,é (+2)(1,6 x 10--19 coulombs), ou 3,2 x 10-19 coulombs. Entretanto, há 

algum tempo, cargas já são expressas em termos de carga eletrônica por simplicidade. Por 

exemplo, geralmente podemos dizer que a carga do íon de cálcio é 2+ ou +2. 

 

O ÁTOMO DE THOMSON 

 A partir de 1890, ficou evidente para a maioria dos cientistas que os átomos consistem 

em uma parte carregada positivamente e alguns elétrons, mas isto não era totalmente claro. De 

que os átomos são constituídos? Em 1898, J. J. Thomson sugeriu que um átomo poderia ser 

uma esfera carregada positivamente na qual alguns elétrons estão incrustados, e apontou que 

isto levaria a uma fácil remoção de elétrons dos átomos. Este modelo de átomo, algumas 

vezes chamado de modelo de "pudim de ameixas", é ilustrado na Figura 5.4. (Mais tarde, 

Thomson postulou que os elétrons estavam arranjados em anéis e circundavam 

completamente em órbitas a esfera positiva.) 

 

5.2 O ÁTOMO NUCLEAR 

 O modelo atômico de Thomson (descrito anteriormente) foi bem aceito por muitos 

anos. Pouco depois do início do século XX, experimentos realizados na Inglaterra pelos 

físicos E. Rutherford, E. Marsden e H. Geiger levaram à substituição do modelo de Thomson. 

 

 
 Figura 5.3 Tubo de raio canal de Goldstein. 
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O ÁTOMO DE RUTHERFORD 

 Em 1890 descobriu-se que certos elementos são radioativos. Isto significa que eles 

emitem radiação de alta energia, da qual há três tipos: partículas alfa (α), partículas beta (β)e 

raios gama (�). Uma partícula alfa carrega uma carga positiva e tem uma massa que é muito 

maior do que um elétron. Rutherford, Geiger e Marsden lançaram um fluxo de partículas alfa 

emitidas por uma pequena quantidade do elemento radioativo polônio em várias folhas finas 

de diversos materiais como mica, papel e ouro. Observaram que, embora muitas partículas 

atravessassem as folhas em linha reta, algumas foram espalhadas ou desviadas da linha reta. 

Os três cientistas ficaram intrigados pelo espalhamento da partícula alfa (o que causou o 

desvio e por que somente algumas das partículas foram desviadas?) e projetaram um aparelho 

para medir o ângulo do desvio sofrido pelas partículas alfa, quando estas passavam através de 

uma folha extremamente fina de ouro. Neste aparelho, indicado esquematicamente na Figura 

5.5, as partículas alfa foram detectadas por um darão formado sobre um anteparo revestido 

com uma camada de sulfeto de zinco fosforescente. O anteparo era móvel e o espalhamento 

das partículas através de diferentes ângulos poderia ser detectado e os ângulos, medidos. 

 Os resultados dos experimentos foram surpreendentes. Embora muitas das partículas 

atravessassem a folha com pouco ou nenhum desvio; algumas, ao contrário,foram desviadas, 

como os experimentos previamente mostravam. O surpreendente foi que a amplitude do 

ângulo medido variava de valores muito pequenos até valores acima de 90°. O espalhamento 

de ângulos maiores que 90° não foi previsto pelos cientistas; isto significa que algumas 

partículas alfa realmente emergiam da superfície do ouro, ou seja, as partículas eram rebatidas 

após o choque sem atravessar a folha. Por que somente poucas partículas se desviavam e por 

que alguns dos ângulos medidos eram tão grandes? 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 5.4 o modelo atômico de Thomson ("pudim de ameixas"). 
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 Em 1911, Rutherford foi capaz de mostrar o que os resultados experimentais 

realmente significavam. Pensando em termos do modelo de Thomson, a princípio ele não foi 

surpreendido pelo fato de que muitas das partículas alfa atravessavam em linha reta a folha 

com pouca ou nenhuma deflexão. Ele raciocinou que isto ocorreria se a massa e carga 

elétricas positiva e negativa estivessem espalhadas mais ou menos ao acaso através de cada 

átomo na folha. (Ver Figura 5.6a.) Tal distribuição difusa de massa poderia significar que 

nada seria muito sólido para um partícula alfa atravessar, e a carga positiva carregada pela 

partícula não seria influenciada por nenhuma concentração alta de carga positiva ou negativa 

localizada na folha. Como, então, os maiores desvios experimentados por algumas partículas 

alfa poderiam ser explicados? 

 Neste ponto Rutherford retomou uma idéia proposta em 1904 pelo físico japonês H. 

Nagaoka: um átomo poderia ser composto por um pequeníssimo núcleo carregado 

positivamente (no centro do átomo) rodeado por uma região comparativamente maior, 

contendo os elétrons. Rutherford compreendeu que se (1) elétrons carregados negativamente 

estavam distribuídos na maior parte do átomo e se (2) a carga positiva compreendendo a 

maior parte da massa estava concentrada em um minúsculo núcleo no centro do átomo, então 

não somente muitas partículas alfa passariam em linha reta sem apresentar deflexão, mas 

aquelas partículas alfa que passassem próximas do núcleo seriam fortemente repelidas por sua 

carga positiva (Figura 5.6b). Rutherford concluiu que tais repulsões intensas poderiam 

justificar os maiores ângulos de espalhamento apresentados por poucas das partículas alfa, e 

assim imediatamente realizou uma série de cálculos detalhados que constatavam que o fato 

era realmente provável. 

 

 
 Figura 5.5 O experimento de Rutherford, Geiger e Marsden. O anteparo de sulfeto de 

zinco pode ser movido para detectar o espalhamento das partículas e o ângulo. 
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 Figura 5.6 Desvios esperados das partículas alfa. (a) Átomo de Thomson: desvios 

pequenos. (b) Átomo de Rutherford: deflexões variando de pequenas a muito grandes. 

 

 Em resumo: o modelo de Rutherford representa o átomo consistindo em um pequeno 

núcleo rodeado por um grande volume no qual os elétrons estão distribuídos. O núcleo 

carrega toda a carga positiva e a maior parte da massa do átomo. Devido ao modelo atômico 

de Thomson não ser normalmente usado para interpretar os resultados dos experimentos de 

Rutherford, Geiger e Marsden, o modelo de Rutherford logo o substituiu. De fato, isto é a 

base para o conceito do átomo. 

 

O ÁTOMO MODERNO 

 O modelo atual do átomo está fundamentado no de Rutherford. Acreditamos que o 

átomo seja composto de duas regiões: (1) um núcleo minúsculo compreendendo toda a carga 

positiva e praticamente toda a massa do átomo, e (2) uma região extra-nuclear (alguma coisa 

em volta do núcleo), que é principalmente um espaço vazio, onde estão distribuídos os 

elétrons. Este modelo é apresentado esquematicamente na Figura 5.7. 

 

Comentários Adicionais 

 É importante perceber como o núcleo é extremamente pequeno em comparação com o 

restante do átomo. Se um átomo pudesse ser aumentado suficientemente para fazer com que 

seu núcleo tivesse o tamanho de uma bola de tênis, o átomo inteiro teria um diâmetro 

aproximado de 6,4 km. 

 

 Do que o núcleo é composto? Em 1914, Rutherford demonstrou a existência de uma 

partícula que tem uma massa muito maior do que o elétron e tem a carga igual em grandeza à 

de um elétron, mas de sinal oposto, isto é, positivo ao invés de negativo. Rutherford sugeriu 
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que a carga positiva de um núcleo atômico deve-se à presença de um número destas 

partículas, que em 1920 ele denominou prótons. 

 Rutherford concluiu que, embora os prótons contivessem toda a carga do núcleo, eles 

sozinhos não podem compor sua massa. O problema da massa extra foi resolvido quando, em 

1932,o físico inglês J. Chadwick descobriu uma partícula que tinha aproximadamente a 

mesma massa de um próton, mas não era carregada eletricamente. Por ser a partícula 

eletricamente neutra, Chadwick a denominou de nêutron. Hoje, acreditamos que, com uma 

exceção, o núcleo de muitos átomos contém ambas as partículas: prótons e nêutrons, 

chamados núcleons. (A exceção é o núcleo de muitos isótopos comuns de hidrogênio que 

contém um próton e nenhum nêutron.) Como mencionamos, é geralmente conveniente 

designar cargas em partículas em termos de carga em um elétron. De acordo com esta 

convenção, um próton tem uma carga de +1, um elétron de -1, e um nêutron de 0. 

 

 
 Figura 5.7 O átomo moderno. 

 

 Em resumo, podemos então descrever um átomo como apresentando um núcleo 

central, que é pequeníssimo, mas que contém a maior parte da massa do átomo e é circundado 

por uma enorme região extranuclear contendo elétrons (carga -1). O núcleo contém prótons 

(carga +1) e nêutrons (carga 0).O átomo como um todo não tem carga devido ao número de 
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prótons ser igual ao número de elétrons. A soma das massas dos elétrons em um átomo é 

praticamente desprezível em comparação com a massa dos prótons e nêutrons. 

 Um átomo individual (ou seu núcleo) é geralmente identificado especificando dois 

números inteiros: o número atômico Z e o número de massa A. 

 O número atômico Z é o número de prótons no núcleo. 

 O número de massa A é o número total de núcleons (prótons mais nêutrons) no núcleo. 

 Pode-se ver destas definições que o número de nêutrons no núcleo é igual a A - Z. 

 Um átomo específico é identificado pelo símbolo do elemento com número atômico Z 

como um índice inferior e o número de massa como um índice superior. Assim, 

 
AXZ 

 

 Indica um átomo do elemento X com o número atômico Z e número de massa A. Por 

exemplo, 
16O8 

 

Refere-se a um átomo de oxigênio comum número atômico 8 e um número de massa 16. 

 Todos os átomos de um dado elemento têm o mesmo número atômico, porque todos 

têm o mesmo número de prótons no núcleo. Por esta razão, o índice inferior representando o 

número atômico é algumas vezes omitido na identificação de um átomo individual. Por 

exemplo, em vez de escrever 16O8, é suficiente escrever 16O, para representar um átomo de 

oxigênio -l6. 

 

ISÓTOPOS 

 Átomos de um dado elemento podem ter diferentes números de massa e, portanto, 

massas diferentes porque eles podem ter diferentes números de nêutrons em seu núcleo. 

Como mencionado, tais átomos são chamados isótopos. Como exemplo, considere os três 

isótopos de oxigênio de ocorrência natural: 16O8, 17O8 e 18O8; cada um destes tem 8 prótons 

no seu núcleo. (Isto é o que faz com que seja um átomo de oxigênio.). 
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 Cada isótopo também apresenta (A - Z) nêutrons, ou 8, 9 e 10 nêutrons, 

respectivamente. Devido aos isótopos de um elemento apresentar diferentes números de 

nêutrons, eles têm diferentes massas. Os números de núcleons e elétrons em vários átomos 

diferentes são dados na Tabela 5.1. 

 

5.3 MASSAS ATÔMICAS 

 Vimos (Seção 2.3) que as massas atômicas são normalmente expressas em unidades de 

massa atômica (u). Uma unidade de massa atômica (1 u) é definida como sendo exatamente 

um doze avos da massa de um átomo de 12C6, o mais comum isótopo de carbono. Isto 

equivale a especificar o valor 12 u como sendo a massa de um átomo de 12C6, e as massas de 

todas os outros átomos são expressas relativamente à massa deste átomo. 

 

ABUNDÂNCIA ISOTÓPICA 

 A maioria dos elementos é encontrada como uma mistura de isótopos. O boro, por 

exemplo, ocorre na natureza como uma mistura de 19,9% de átomos de 10B5 e 80,1% de 

átomos de 11B5. As porcentagens citadas são percentagens em números, isto é, de cada 100 

átomos de boro, 19,9 são 10B5 e 80,1 são 11B5. (Se átomos fracionários a desagradam, 
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considere que de cada 1000 átomos de boro, 199 são 10B5 e 801 são 11B5.) As abundâncias 

relativas dos isótopos de um elemento variam ligeiramente, dependendo da origem da 

amostra, mas tais variações são normalmente muita pequenas. 

 As massas e abundâncias isotópicas são atualmente determinadas por meia de uma 

técnica denominada espectrometria de massas. O espectrômetro de massa é um descendente 

do dispositivo empregada por J. J. Thomson para determinar a relação carga/massa do elétron. 

Numa versão moderna desse instrumento. (ver Figura 5.8), os átomos são primeiramente 

transformados em íons positivos, ionizados por meia de um bombardeio por elétrons de alta 

energia. Estes elétrons removem alguns dos elétrons na região extranuclear dos átomos, e os 

íons positivos resultantes são acelerados por um campo elétrico. Um campo magnético então 

desvia o caminho de um feixe luminoso de íons com um ângulo que depende da relação 

carga/massa dos íons no feixe luminoso. Se a amostra original consiste em uma mistura de 

isótopos, então o feixe de íons é separado em uma série de feixes, cada um contendo íons com 

uma relação carga-massa específica. Os feixes podem então ser individualmente detectados 

ou por meio de um filme fotográfico (num espectrógrafo de massa) ou por um detector de 

íons eletrônico (num espectrômetro de massa). A Figura 5.8 mostra a separação de isótopos 

de neônio; a Figura 5.8b é o espectro de massa resultante mostrando os picos produzidos 

pelos três isótopos de ocorrência natural deste elemento. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 5.8 O espectro de massa. (a) Diagrama esquemático: é demonstrada a 

separação de três isótopos do neônio. Átomos de neônio tomam-se ionizados pelo impacto 

com elétrons. Estes íons são então acelerados e passam através de fendas em duas placas 
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metálicas que são carregadas negativamente, a segunda mais fortemente que a primeira. Eles 

então entram no campo magnético. O percurso dos íons 20N+ é o mais desviado pelo campo 

magnético e o dos íons 22Ne+ é o menos desviado. A voltagem nas fendas é aumentada 

gradativamente para provocar a passagem dos feixes de íons Ne+ um por um, através do 

detector de íons que está conectado a um registrador. (b) Espectro de massa do neônio: os três 

isótopos de neônio deixam seus picos num gráfico desenhado no papel do registrador. Pelas 

alturas destes três picos podem ser calculadas as abundâncias relativas: 90,92% de 21Ne; 

0,257% de 21Ne; e 8,82% de 22Ne. 

 

A DETERMINAÇÃO DE MASSAS ATÔMICAS 

 A massa atômica de um elemento é calculada pele média das massas dos isótopos 

deste elemento. A média precisa ser ponderada para levar em conta a abundância relativa dos 

isótopos. O método de cálculo é ilustrado no seguinte problema. 

 Exemplo 5.1 O cobre ocorre na natureza como uma mistura isotópica de 69,09% de 
63Cu (massa = 62,93 u por átomo) e 30,91 % de 65Cu (massa = 64,95u por átomo). Qual é a 

massa atômica do cobre? 

 Solução: Resolvemos este problema achando a massa média de algum número, por 

exemplo, 100, de átomos de cobre. Como 100 átomos de Cu consistem em 69,09 átomos de 
63Cu e 30,91 átomos de 65Cu; a massa total destes 100 átomos de cobre é: 

 

(69,09 átomos)(62,93 u átomo-1) + (30,91 átomos)(64.93 u átomos-1) = 6355 u 

 

A massa média de um átomo de cobre é, portanto, 

 
A massa atômica do cobre é 63,55. 

 

 Problema Paralelo: O enxofre é encontrado na terra com uma mistura isotópica de 

95,02% de 32S (massa = 31,972 u por átomo), 0,75% 33S (massa = 32,972 u por átomo), 

4,21% 34S (massa = 33,968 u por átomo) e 0,02% de 36S (massa = 35,967 u por átomo). Qual 

é a massa atômica do enxofre? Resposta: 32,07. 
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Comentários Adicionais 

 Devemos ser cuidadosos para não confundir número de massa com massa atômica. 

Um número de massa é sempre um número inteiro por representar o número de partículas no 

núcleo. Em contraste, a massa atômica de um elemento é a massa média das massas de todos 

os seus isótopos de ocorrência natural. Esta é expressa um u e indica a massa do "átomo 

médio" de um elemento, relativa à do átomo de 12C, que tem uma massa de 12 u. As massas 

atômicas não são números inteiros. 

 

5.4 ELÉTRONS EM ÁTOMOS 

 Assim que o modelo atômico de Rutherford foi aceito, o mundo científico começou a 

perguntar: O que fazem os elétrons? O próprio Rutherford primeiramente sugeriu que o átomo 

tinha uma estrutura planetária, com o núcleo correspondendo ao sol em nosso sistema solar e 

os elétrons aos planetas que se movem por um espaço vazio em órbitas fixas. 

 Tal modelo da estrutura atômica certamente é atraente: objetos em movimento tendem 

a descrever uma trajetória em linha reta (primeira lei do movimento de Newton), mas um 

objeto descrevendo uma órbita requer que uma força atue neste para mantê-lo em contínua 

trajetória curva. A atração da força da gravidade proveniente do sol mantém a terra em sua 

órbita e é fácil imaginar que  a atração elétrica do núcleo carregado positivamente mantém um 

elétron carregado negativamente em órbita. Contudo, o próprio Rutherford reconheceu que 

havia uma imperfeição neste simples modelo planetário. 

 

O DILEMA DO ÁTOMO ESTÁVEL 

 Imagine que você está olhando para um átomo de hidrogênio tão ampliado que possa 

ver seu núcleo e, bastante distante deste, seu único elétron. Existem apenas duas 

possibilidades do estado de movimento do elétron: ou ele está (1) estacionário ou está (2) em 

movimento. 

 Possibilidade 1 (o elétron está parado): se o elétron não estivesse em movimento, 

apenas "sentado" na região extranuclear, então, de acordo com a física clássica, a atração 

entre o núcleo carregado positivamente e o elétron carregado negativamente provocaria a 

movimentação do elétron em direção ao núcleo, o que aconteceria (cálculos mostram) em 

uma pequena fração de segundo. Em outras palavras, o elétron deixaria a região extranuclear 

e "cairia" no núcleo. Se este é o comportamento de todos os elétrons em átomos, então todos 

os átomos tenderiam a um colapso quase imediatamente. De fato, o universo inteiro entraria 
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num colapso. Uma vez que isto obviamente não aconteceu, rejeitamos este modelo absurdo 

do átomo. 

 Possibilidade 2 (o elétron está em movimento): agora, considere a alternativa do 

modelo do elétron em movimento. Desde que o elétron é parte do átomo, este precisa 

descrever algum tipo de trajetória em tomo do núcleo - sua órbita. O modelo planetário 

simples considerado brevemente por Rutherford é um exemplo desse tipo de modelo. Em tal 

modelo, a direção do movimento do elétron precisa constantemente mudar para permanecer 

na sua órbita sem escapar do núcleo. Entretanto, Rutherford estava bem ciente de que, de 

acordo com a física clássica, quando uma partícula carregada experimenta uma mudança na 

direção de seu movimento (uma forma de aceleração), esta emite energia radiante. De um 

átomo com um elétron orbitando espera-se que ele emita energia continuamente, mas nem 

sempre isto é observado. Ou, pior ainda, se o elétron perdesse energia por radiação, cairia 

lentamente e alteraria o raio de sua órbita, e sua distância ao núcleo diminuiria. Em outras 

palavras, com esta perda de energia, o elétron espiralaria para ° núcleo, e como com ° modelo 

do elétron estacionário, os cálculos mostram que isto aconteceria em uma pequena fração de 

segundo. Assim, obtém-se a mesma conclusão absurda: o colapso do átomo, e por isso todos 

os elétrons em todos os átomos do universo apresentariam o mesmo comportamento. 

Rutherford conclui, assim como nós também devemos concluir, que o modelo planetário do 

elétron em movimento também é incorreto. 

 Estas conclusões apresentaram realmente um dilema para os cientistas do início do 

século XX. Qualquer uma das alternativas de um elétron em movimento ou parado em um 

átomo conduz a conclusões inconsistentes com a realidade. Neste ponto, você pode começar a 

pensar que deve haver algo errado com a física clássica usada por Rutherford e outros para 

dispor as duas alternativas para o movimento do elétron e isto, de certo modo, é correto. Hoje 

sabemos que há algo de errado com a física clássica, tanto que ela não é adequada para 

descrever o que ocorre em escala atômica. As leis da física clássica são excelentes para 

descrever o movimento de objetos grandes, de galáxias a mosquitos, mas são completamente 

insatisfatórias quando aplicadas a partículas tão pequenas quanto elétrons. 

 A primeira tentativa importante para desenvolver um novo modelo atômico não 

clássico foi feito por Niels Bohr, um físico dinamarquês. Embora seu modelo não fosse um 

sucesso completo e tenha sido efetivamente descartado por 20 anos, ele introduziu alguns 

conceitos revolucionários que conduziram finalmente ao desenvolvimento do modelo 

moderno da estrutura atômica. Bohr percebeu que a elucidação da estrutura atômica seria 

encontrada na natureza da luz emitida pelas substâncias a temperaturas altas ou sob influência 
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de uma descarga elétrica. Mais especificamente, Bohr acreditava que esta luz era produzida 

quando elétrons nos átomos sofriam alterações de energia. Entretanto, antes de vermos o que 

Bohr propôs, examinaremos algumas das características da luz e outras formas de energia 

radiante. 

 

ENERGIA RADIANTE 

 A energia radiante também chamada de energia eletromagnética percorre 3,00 x 108 

metros por segundo no vácuo. Tal energia apresenta movimento ondulatório e sua passagem 

direta no espaço é semelhante em alguns aspectos à passagem de uma onda sobre a superfície 

da água (Figura 5.9). Uma onda de água é caracterizada pela sucessão de cristas alternadas 

(pontos altos) e calhas (pontos baixos). A freqüência de uma onda é geralmente representada 

pela letra grega υ(nu) e corresponde ao número de cristas (ou de calhas) que passam num 

dado ponto por segundo. O comprimento da onda é representada por λ (lambda) e 

corresponde à distância entre cristas sucessivas. O produto da freqüência e comprimento de 

onda é igual à velocidade v da onda, ou 

 
 

Comentários Adicionais 

 Se o significado da equação anterior não está claro, imagine a analogia: um trem de 

carga de carros passa por um cruzamento. Você poderia calcular a velocidade do trem pelo 

produto da freqüência dos carros que passa (o número que passam por segundo) vezes o 

comprimento de cada carro. A freqüência vezes o comprimento é igual à velocidade.  

 

 A energia radiante inclui luz visível, radiação infravermelha e ultravioleta, ondas de 

rádio, microondas, raios X e outras formas que deslocam-se via ondas eletromagnéticas.(Uma 

onda eletromagnética é a combinação da oscilação dos campos elétricos e magnéticos percorrendo o espaço). A Figura 

5.10 representa esquematicamente três exemplos de ondas eletromagnéticas. A forma de cada 

onda é semelhante à de uma onda senoidal, e a freqüência, o comprimento e a velocidade 

estão todos relacionados, como no caso de uma onda de água. Como a velocidade de todas as 

ondas eletromagnéticas (freqüentemente referida à velocidade da luz) é uma constante, pelo 

menos no vácuo, ela é designada por c. Portanto, podemos escrever 
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 Espectro contínuo e de linhas. As séries de linhas espectrais formadas por cada 

elemento são uma característica daquele elemento e podem ser usadas como uma "impressão 

digital” para identificação em laboratório. Esse espectro mostra somente a região visível do 

espectro eletromagnético. 

 

 
 Figura 5.9 Uma onda de água. Uma bóia de pescador flutua e não é levada ao longe 

com a onda, ao contrário, esta bóia sobe e desce quando a onda passa. A distância entre dois 

pontos quaisquer comparáveis em uma onda é chamada comprimento de onda λ. Como a cada 

comprimento de onda que passa corresponde um balanço da bóia, o produto do número de 

balanços por segundo (a freqüência υ) pelo comprimento de onda é igual à distância 

percorrida pela onda em um segundo, a velocidade de onda, ou υλ= v. 

 

 O intervalo de freqüências eletromagnéticas e correspondentes comprimentos de onda 

estão representados na Figura 5.11. O espectro visível é a banda estreita de comprimento de 

onda que nossos olhos são capazes de detectar. Dentro do espectro visível, vemos ondas de 

comprimento curto como o violeta e ondas de comprimento longo como o vermelho. Na 

Figura 5.11, as freqüências estão indicadas em unidades de hertz (Hz), o que corresponde a 

ciclos por segundo, ou s-l (lê-se "inverso de segundo" ou "por segundo"). Os comprimentos de 
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onda são indicados em metros, exceto para o espectro visível, onde eles são indicados em 

nanômetros (1 nm = 10-9 m). 

 

ESPECTROSCOPIA ATÔMICA 

 A luz branca é composta de uma mistura de ondas eletromagnéticas de todas as 

freqüências do espectro visível, abrangendo o violeta profundo (aproximadamente 400 nm) 

para o vermelho profundo (aproximadamente 700). Essa mistura de ondas pode ser separada 

usando um prisma ótico, que não só desvia o raio da luz (chamado de refração), mas  também 

desvia a luz de diferentes comprimentos, de quantidades diferentes (dispersão.). A Figura 

5.12 mostra um raio de luz branca sendo refratado e disperso por um prisma em uma 

continuidade de cores. Tal espectro é chamado espectro contínuo. O processo de obtenção de 

um espectro é conhecido como espectroscopia. 

 

 
 

 Figura 5.10 Ondas eletromagnéticas. (a) Comprimento de onda λ, longo e baixa 

freqüência υ.(b) Comprimento de onda λ, curto e alta freqüência υ.(c) Mesmo comprimento 

de onda e freqüência como em b, mas baixa amplitude A. Em cada caso a velocidade c da 

onda é a mesma, e υ λ = c. 

 

 Quando eletricidade passa através do gás hidrogênio (em um arco elétrico ou uma 

faísca), ou quando o gás é aquecido a uma alta temperatura, o hidrogênio emite luz. 
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 Entretanto, quando sua luz atravessa um prisma, o resultado não é um espectro 

contínuo. Ao contrário, uma linha espectral é produzida (Figura 5.13), ou seja, um conjunto 

de linhas distintas, cada uma produzida pela luz de um comprimento de onda discreta. 

 As séries de linhas mostradas na Figura 5.13 são encontradas na região visível do 

espectro e são chamadas de séries de Balmer (por causa do físico suíço J. J. Balmer, que as 

estudou em 1885). Esta é uma das várias séries de linhas espectrais que podem ser obtidas do 

hidrogênio; outras séries são encontradas nas regiões ultravioleta e infravermelha do espectro 

eletromagnético. Por muitos anos, pesquisadores estudaram a linha espectral obtida do 

hidrogênio e outros elementos pesquisados para um indício da origem do espectro. 

 

 
 Figura 5.11 O espectro eletromagnético. 

 

 No fim do século XIX, descobriu-se que os comprimentos de ondas da luz 

responsáveis pelas linhas nas séries de Balmer do hidrogênio estão relacionados pela equação: 

 

 
 Onde λ é o comprimento de onda e n é um número inteiro, maior ou igual a 3. R é uma 

constante chamada constante de Rydberg, ,que tem o valor 1,0974 x 10-2 nm-1. Pela 

substituição de diferentes valores de n (3, 4, 5, 6 etc.) na equação, pode-se obter 

comprimentos de onda de todas as linhas espectrais nas séries Balmer. 
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 Figura 5.12 O espectro da luz branca de um filamento incandescente de uma lâmpada. 

As cores da tela formam uma banda contínua que vai do violeta para o vermelho. 

 

 

 
 Figura 5.13 O espectro de linhas do hidrogênio, série Balmer. (Compare com o 

espectro contínuo da Figura 5.12.) 

 

 Como já foi mencionado, outras séries de linhas espectrais podem ser obtidas do 

hidrogênio; isto inclui as séries de Lyman no ultravioleta e as séries de Paschen no 

infravermelho. Os comprimentos de onda das linhas em cada uma dessas séries também 

podem ser obtidos da equação que gera os comprimentos de onda de todas as linhas naquelas 

séries. As equações diferentes (para as diferentes séries) podem ser combinadas em uma única 

relação simples, algumas vezes chamada equação de Rydberg: 
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 Onde n2 > n1. Pela substituição integral para n1 e n2 pode-se usar esta equação para 

obter os comprimentos de todas as linhas em cada série no espectro do hidrogênio. Por 

exemplo, os comprimentos de onda das linhas nas três séries citadas são obtidos por 

substituição, como a seguir: 

 

 
 

 Por muitos anos, o mundo científico não foi capaz de oferecer uma explicação para o 

sucesso desta relação; o trabalho de Bohr (a seguir) produziu finalmente algum discernimento 

em seu significado. 

 

 
 Figura 5.14 Os espectros de linhas de alguns elementos. 

 

 Finalmente, deve-se observar que cada elemento produz seu próprio espectro de 

linhas. (Veja Figura 5.14.) 

 

Comentários Adicionais 

Por que tanta preocupação em torno de espectros? Principalmente porque a existência dos 

espectros de linhas fornece a mais importante prova experimental para o modelo atômico de 

Bohr e, ultimamente, para, o modelo atual. Os experimentos de Rutherford, Geiger e 

Marsden mostraram, de maneira geral, a localização dos elétrons no átomo, mas esta 

informação criou um novo problema: como pode um átomo nuclear ser uma partícula 

estável? Os físicos clássicos pareciam incapazes de encontrar a resposta. Para encontrar a 
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solução do problema, Bohr inspirou-se na existência do espectro de linhas do hidrogênio e de 

outros elementos e pela forma matemática de Rydberg, 

 

O ÁTOMO DE BOHR 

 Em 1913, Bohr refletiu sobre o dilema do átomo estável. Ele imaginou que deveriam 

existir princípios físicos ainda desconhecidos que descrevessem os elétrons nos átomos. 

Embora se tenha demonstrado que a teoria de Bohr apresenta sérias imperfeições, Bohr foi 

suficientemente corajoso para questionar a física clássica e seu trabalho encorajou outros a 

descobrirem porque a física clássica é falha para partículas pequenas. 

 Bohr começou admitindo que um gás emite luz quando uma corrente elétrica passa 

através deste, devido aos elétrons em seus átomos primeiro absorverem energia da 

eletricidade e posteriormente liberarem aquela energia na forma de luz. Ele imaginou, 

contudo, que a radiação emitida é limitada para um certo comprimento de onda. Havia 

somente uma explicação racional para os discretos comprimentos de onda; ele deduziu que, 

em um átomo, um elétron não está livre para ter qualquer quantidade de energia. 

Preferencialmente, um elétron em um átomo pode ter somente certas quantidades específicas 

de energia; isto é, a energia de um elétron em um átomo é quantizada. 

 Logo no início do século XX, os físicos alemães Max Planck e Albert Einstein 

mostraram independentemente que todas as radiações eletromagnéticas comportavam-se 

como se fossem compostas de minúsculos pacotes de energia chamados fótons. Eles 

mostraram que cada fóton tinha uma energia que é proporcional à freqüência da radiação: 

 

 
 Na qual a constante de proporcionalidade h é agora chamada de constante de Planck e 

tem o valor de 6,63 x 10-34Js. Já vimos que a freqüência, o comprimento de onda e a 

velocidade da luz estão relacionadas pela equação: 

 

 

Ou 

 

E assim, substituindo na equação (5.2), obtemos. 
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 Desta equação, podemos ver que um fóton de energia eletromagnética tem sua energia 

e comprimento de onda relacionado em uma proporcionalidade inversa. (Lembre-se: h e c são 

ambas constantes.) 

 

Comentários Adicionais 

 Qual é a relação entre a energia de um elétron e o comprimento de onda da luz 

emitida de um átomo? Como Bohr foi capaz de ver que as energias eletrônicas quantizadas 

poderiam ser atribuídas à existência de espectros de linhas? E quanto ao dilema do problema 

do átomo estável? Continue lendo. 

 

 Bohr descreveu a origem do espectro de linha como segue: de todos os valores de 

energias quantizadas, um elétron em um átomo pode ter Somente um valor de energia. Ele 

estabeleceu que um átomo tem um conjunto de energias quantizadas, ou níveis de energia, 

disponível para seus elétrons. Posteriormente, só um certo número de elétrons pode ter 

energia particular, isto é, cada nível de energia tem uma "população" máxima de elétrons. Um 

átomo está normalmente em seu estado fundamental, o estado no qual todos os seus elétrons 

estão nos níveis de energia mais baixos que lhes são disponíveis. Quando um átomo absorve 

energia de uma chama ou descarga elétrica, alguns de seus elétrons ganham energia e são 

elevados a um nível de energia maior. O átomo é agora dito estar em um estado excitado. 

Alguns dos níveis de energia mais baixos ficam livres e, assim, um elétron pode cair de um 

nível mais alto, designado por (E2)elétron para um nível de energia mais baixo, (E1)elétron. Quando 

isto acontece, a energia é liberada do átomo em uma quantidade igual a (E2)elétron - (E1)elétron  

isto é, a diferença entre as duas energias do elétron. De acordo com Bohr, a energia é liberada 

na forma de fóton de radiação eletromagnética. Se representarmos a energia deste fóton por 

Efóton então: 

(E2)elétron - (E1)elétron = Efóton 

 

 Agora, aqui está aparte importante: desde que os níveis mais alto e mais baixo de 

energia sejam ambos quantizados, a diferença de energia entre eles precisa também ser 

quantizada, como precisa ser a  energia de um fóton de energia eletromagnética irradiada 

quanto o elétron cai de um nível mais alto para outro mais baixo quantizado. Finalmente, isto 

significa que, devido à relação simples entre a energia e o comprimento de onda de um fóton 

[Equação (5.3)], o comprimento de onda da radiação precisa também ser quantizado. Em 

resumo, pelo fato de (E2)elétron e (E1)elétron terem valores fixos discretos, e porque 
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 O comprimento de λ de onda da radiação emitida pode ter somente um valor discreto e 

fixo. Entretanto, uma linha espectral, que pode ser produzida somente da radiação de um 

único comprimento de onda λ, é observada. 

 Em algum estado excitado do átomo, muitas transições de níveis de energia eletrônica 

mais altos para mais baixos são possíveis, Os elétrons pertencentes a muitos átomos podem 

sofrer todas as possíveis transições de níveis mais altos para mais baixos, e todas as transições 

eletrônicas entre um par específico de níveis em um átomo contribuem para a produção de 

uma linha individual no espectro daquele elemento. 

 

Comentários Adicionais 

 O conceito da quantização de energia eletrônica é importante. Considere a analogia 

com uma escada. Você pode ficar de pé em um degrau, mas não entre dois degraus. Existem, 

portanto, apenas elevações distintas, certas e específicas acima do solo onde você possa 

descansar seus pés. Sua elevação, ou ao menos a elevação de seus pés, é quantizada. De 

maneira semelhante, a energia de um elétron em um átomo é quantizada porque não pode ter 

uma quantidade qualquer de energia, mas apenas certas quantidades permitidas. (Como a 

maioria das analogias, esta não pode ser desprezada.) 

 

 A teoria de Bohr foi melhor comprovada quando aplicada ao átomo de hidrogênio. Ao 

fazê-lo, Bohr foi capaz de obter a equação de Rydberg [Equação (5.1)], o que significa que 

ele poderia prever os comprimentos de onda da luz que produzem as linhas no espectro de 

hidrogênio. Ele também obteve a energia quantizada de cada nível no átomo de hidrogênio. 

(Estas derivações podem ser encontradas em muitos textos de física elementar.) Como obtido 

por Bohr, os níveis de energia quantizados no átomo de hidrogênio estão mostrados 

esquematicamente na Figura 5.15. Cada nível de energia no desenho representa uma 

quantidade de energia permitida; o elétron não pode ter quantidades intermediárias. 

 De acordo com a teoria de Bohr, o elétron do átomo de hidrogênio no estado 

fundamental pode absorver várias quantidades discretas de energia e, assim, elevar-se a um 

nível de energia mais alto. O comprimento de cada flecha na Figura 5.16a é uma medida 

relativa da quantidade de energia absorvida pelo átomo, quando este sofre uma transição. (As 
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transições para o nível n =  correspondem à completa perda do elétron pelo átomo, que é 

conhecido como ionização.) Cada linha num espectro de hidrogênio resulta da emissão de luz 

de um comprimento de onda específico, processo que ocorre quando elétrons sofrem uma 

transição específica de um nível de energia maior para um de energia menor. Algumas destas 

"transições descendentes" são mostradas na Figura 5.16b. 

 

 
 Figura 5.15 Níveis de energia no átomo de hidrogênio. 

 

 O maior sucesso de Bohr reside no fato de que ele foi capaz não somente de deduzir a 

equação (5.1), mas também de calcular um valor de R que concorda com o valor experimental 

para cinco algarismos significativos. Assim, pela suposição da quantização da energia (e de 

algumas outras propriedades) do elétron em um átomo de hidrogênio, Bohr foi capaz de obter 

todos os comprimentos de ondas no espectro de linhas do hidrogênio. Em 1913, tal 

concordância entre a teoria e a prática foi muito animadora para o mundo científico. 
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 Figura 5.16 Transições eletrônicas em um átomo de hidrogênio. (a) Algumas 

transições do nível de energia mais baixo (n =1) para o nível mais alto (a energia é absorvida 

pelo átomo). (b) Algumas transições do nível de energia mais alto para o mais baixo (a 

energia é emitida). 

 

 O que Bohr disse sobre o que os elétrons estão fazendo nos átomos? Ele propôs o 

modelo planetário modificado no qual cada nível de energia quantizado corresponde a uma 

órbita eletrônica circular, específica e estável com raio quantizado. (Outros mais tarde Õ 

estenderam o modelo original de Bohr a órbitas elípticas) De acordo com Bohr, órbitas de raio 

grande correspondem a níveis de energia alto Por razões que se tornarão evidentes no 

capítulo, entretanto, o aspecto do modelo planetário de Bohr é uma de suas características 

mais fracas. Por esta razão, após este capítulo não falaremos mais de elétrons percorrendo 

órbitas ao redor do núcleo. 

 Como Bohr encarou o fato de que elétrons em átomos não irradiam energia 

continuamente, o que causaria o colapso no átomo? Em primeiro lugar, desde que a energia de 

um elétron é quantizada, a radiação contínua não é possível. (A energia de um elétron teria de 

variar continuamente para que o elétron fosse capaz de perder energia continuamente) Em 

segundo lugar, Bohr foi capaz de mostrar que a menor energia utilizável para um elétron não é 

zero. Ele interpretou isto como significando que há um tamanho mínimo permitido para a 

órbita de um elétron. (Acreditamos hoje que, embora os conceitos de órbitas de Bohr sejam 

incorretos, há realmente uma energia mínima constante, maior do que zero, que um elétron 
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pode ter) De acordo com Bohr, os átomos não entram em colapso porque um átomo não pode 

ter menos energia do que apresenta no seu estado fundamental. 

 A agitação da excitante teoria de Bohr aquietou-se quando ficou evidente que ela 

apresentava várias falhas. Algumas delas serão mencionadas mais tarde; por ora é suficiente 

saber que a teoria concorda com observações experimentais no caso de somente um átomo-

hidrogênio. Isto pode ser adaptado para vários outros átomos, mas para muitos elementos é 

uma desoladora falha, devido às linhas espectrais previstas pela teoria simples não 

corresponderem àquela observada. 

 

Comentários Adicionais 

 Por que, considerando o breve sucesso da teoria de Bohr, nós nos detivemos tanto 

tempo com ela? Primeiro, ainda hoje a população continua descrevendo os átomos de acordo 

com o modelo de Bohr, quase sem exceção, e parece razoável que leve um tempo para 

explicar o que há de errado com aquele modelo. Segundo, a teoria de Bohr da estrutura de 

um átomo foi uma importante ajuda para os conceitos atuais da estrutura do átomo. O 

conceito da quantização da energia foi intrigante e causou perplexidade no início do século 

XX, e o trabalho de Planck, Einstein e Bohr pareceu revolucionário, pois por muitos anos 

acreditou-se que não existia descontinuidade finita na natureza. O conceito da quantização 

tem sobrevivido; contudo, o restante do modelo de Bohr, não. 

 Um comentário final: embora neste capítulo tenhamos descrito um número de 

modelos da estrutura atômica que não funcionam, não temos ainda proporcionado uma 

alternativa satisfatória. A (aparente) resposta final para a questão sobre o que "fazem" os 

elétrons no átomo terá de esperar até o próximo capítulo. 

 

RESUMO 

 O modelo atômico de Dalton foi baseado na proposição de que os átomos são 

indivisíveis, imutáveis, e aparentemente sem estrutura, e este foi o sucesso na explicação de 

muitas das características de transformações químicas. No século XIX, contudo, os 

experimentos com tubos Crookes mostraram que os átomos têm partes positivas e negativas, 

sendo esta última chamada elétrons. J. J. Thomson propôs que o átomo é constituído de uma 

esfera positiva grande e difusa, no qual os elétrons eram encaixados. Mais tarde, Rutherford e 

seus colaboradores mostraram que o átomo consiste em um minúsculo núcleo, que contém 

toda a carga positiva e quase toda a massa do átomo, rodeado pelos elétrons. Este modelo é 

ainda considerado essencialmente correto. 
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 Hoje, acreditamos que o núcleo dos átomos consiste em prótons carregados 

positivamente e, exceto para 1H1, nêutrons, que não apresentam carga. O número de prótons 

no núcleo é chamado número atômico Z, e o número total de núcleons (prótons mais 

nêutrons) é o número de massa A. Os átomos de um dado elemento têm o mesmo número de 

prótons, mas isótopos de um elemento têm diferentes números de nêutrons e, 

conseqüentemente, diferentes massas. A massa atômica de um elemento é a média ponderada 

das massas de seus isótopos de ocorrência natural, expressa na escala na qual a massa de um 

átomo de 12C6 é fixada como exatamente igual a 12u. 

 O modelo atômico de Rutherford aumentou a dúvida sobre a localização e movimento 

dos elétrons no átomo. De acordo com a física clássica, seria de esperar que os átomos 

entrassem em colapso e, assim, deixassem de existir. Bohr apontou que a física clássica falha 

ao descrever o movimento e outras propriedades de partículas muito pequenas. Começando 

com o fato de que elementos exibem um espectro de linhas, desenvolveu um modelo atômico 

no qual postulou a existência de níveis de energia eletrônica quantizada. Embora atrativa em 

muitos aspectos, a teoriá de Bohr é inadequada para explicar satisfatoriamente o espectro de 

alguns elementos além do hidrogênio. O conceito de quantização de energia eletrônica de 

Bohr é ainda considerado essencialmente correto, embora suas idéias sobre órbitas não o 

sejam. 

 

PROBLEMAS 

Modelos Atômicos 

 5.1 Delineie os elementos-chave da teoria atômica de Dalton. Quais deles não são 

consistentes com a visão moderna do átomo? 

 

 5.2 Como os experimentos de descarga de gases em tubos Crookes e outros mostraram 

que o átomo é composto de pequenas partículas? 

 

 5.3 Compare os modelos atômicos de Dalton, Thomson, Rutherford e Bohr. 

 

 5.4 Descreva  o modelo atômico de Thomson e mostre como este foi inconsistente 

com os resultados dos experimentos de Rutherford, Geigef e Marsden. 
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O Átomo Nuclear 

 5.5 Imagine por um momento que o núcleo de um átomo carrega uma carga elétrica 

negativa, ao invés de uma positiva. Esboce um modo possível de partículas alfa 

aproximarem-se do núcleo. Se os átomos tivessem os núcleos negativos, poderiam as 

partículas alfa serem refletidas de volta na direção que elas estavam? 

 

 5.6  Quais seriam os resultados dos experimentos de Rutherford, Geiger e Marsden, 

relativos à dispersão de partículas alfa, se a maior parte da massa de um átomo fosse atribuída 

aos seus elétrons, com todas as outras características permanecendo as mesmas? 

 

 5.7 Qual é a natureza dos raios catódicos? E dos raios canais? Como e por que os raios 

canais mudam o seu caráter quando é trocado o gás dentro do tubo de descarga? 

 

 5.8 Compare as características das três partículas subatômicas: próton, nêutron e 

elétron. 

 

 5.9 Um certo átomo tem um raio de 0,15 nm. Se seu núcleo tem um raio de 1,5 x 10-6 

nm, compare a densidade do núcleo com a do átomo inteiro. (O volume da esfera é 4/3 πr3.) 

 

 5.10 Como as experiências de tubos Crookes mostram que os elétrons estão presentes 

em toda a matéria? 

 

 5.11 Quando um ou mais elétrons são removidos de um átomo, a partícula resultante é 

um íon positivo. Explique. 

 

 5.12 Dê o número de: (a) prótons e (b) nêutrons que estão presentes no núcleo dos 

seguintes átomos: 14N, 15N, 179Ta, 233U. 

 

 5.13 Dê o número total de elétrons presentes nos seguintes átomos ou íons: N, O, U, 

O2-, K+, P3-, Ba2+, Al3+, Ti4+. 
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 * 5.14 (a) Qual é a carga em coulombs num núcleo de um átomo de cobre? (b) Qual é 

sua carga em unidades de carga eletrônica? 

 

 * 5.15 A massa de um próton é 1,007u. Qual é a massa em gramas de: (a) 1,000 mol 

de prótons? (b) um próton? 

 

Massa Atômica. 

 * 5.16 O cloro ocorre naturalmente como uma mistura de dois isótopos: 35Cl (massa de 

34,97 u) e 37Cl (massa de 36,97 u). Se a abundância relativa do isótopo 35Cl é 75,77%, qual é 

a massa atômica de Cl? 

 

 5.17 O boro ocorre naturalmente como uma mistura de dois isótopos: 10B (massa 

10,01 u) e 11B (massa 11,01 u). Se a massa atômica do boro é 10,81, quais são as abundâncias 

relativas dos dois isótopos? 

 

O Átomo de Bohr 

 5.18 Descreva o modelo do átomo de Bohr. Como ele difere do modelo planetário 

baseado na física clássica? 

 

 5.19 Como a existência de um espectro de linha favorece o modelo atômico de Bohr? 

 

 5.20 Nos termos da teoria da estrutura do átomo de Bohr, por que os elétrons não se 

movem em espiral para dentro do núcleo? 

 

 5.21 Dê uma falha séria inerente à teoria de Bohr. 

 

PROBLEMAS ADICIONAIS 

 5.22 O que é um fóton? Como a energia de um fóton está relacionada com (a) 

freqüência? (b) comprimento de onda? 

 

 * 5.23 O magnésio ocorre naturalmente como uma mistura de três isótopos: 78,99% de 
24Mg (massa de 23,99 u), 10,00% de 25Mg (massa de 24,99 u) e 11,01% de 26Mg (massa de 

25,98 u). Qual é a massa atômica do Mg? 
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 5.24 Um formador de ondas percorre cruzando a superfície de um lago. Se o 

comprimento de onda é 6,0 cm e a freqüência é 2,0 Hz, qual é a velocidade de uma onda em 

centímetros por segundo? 

 

 * 5.25 Qual é o comprimento de onda (em nanômetros) da luz vermelha que tem uma 

freqüência de 4,20 x 1014 Hz? 

 

 5.26 O canal 2 da televisão americana tem uma banda de freqüência de 54,0 a 60,0 

MHz. A que intervalo de comprimento de onda este corresponde? 

 

 5.27 Se a energia de cada elétron em um átomo não fosse quantizada mas pudesse 

variar entre certos limites, qual seria o aspecto do espectro atômico? 

 

 5.28 Usando a equação de Rydberg (5.1), calcule para três algarismos significativos o 

comprimento de onda das linhas nas séries Lyman (n1 = 1) para n2 =2 até 8. À medida que n2 

se aproxima do infinito, de que valor-limite λ se aproxima? A que n2 =       corresponde? 

 

 5.29 A prata (massa atômica = 107,87) ocorre na natureza como uma mistura de 

51,84% 107Ag e o resto 109Ag.Se a massa isotópica da 107Ag é 106,91, qual é a massa da 
109Ag? 
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Capítulo 6 
OS ELÉTRONS 

TÓPICOS GERAIS 

 

6.1 O MODELO DA MECÂNICA 

QUÂNTICA E AS ENERGIAS 

ELETRÔNICAS 

O insucesso da mecânica clássica 

O princípio da incerteza de Heisenberg 

Os níveis eletrônicos de energia 

Configurações eletrônicas no estado 

fundamental: do hidrogênio ao neônio 

As configurações eletrônicas: representações 

alternativas 

Configurações adicionais no estado 

fundamental: do sódio ao argônio 

A convenção cerne do gás nobre 

Configurações adicionais no estado 

fundamental: do potássio ao criptônio 

Configurações adicionais no estado 

fundamental: átomos posteriores ao criptônio 

 

6.2 AS PARTÍCULAS E AS ONDAS 

 

 

 

 

 

6.3 AS ONDAS ESTACIONÁRIAS 

Uma onda estacionária unidimensional: a 

vibração de uma corda 

Uma onda estacionária bidimensional: a 

vibração da parte superior de um tambor 

As ondas estacionárias tridimensionais 

 

6.4 AS PROPRIEDADES 

ONDULATÓRIAS DOS ELÉTRONS 

As equações de onda 

O orbital 1s 

Os orbitais 2s e 3s 

Os orbitais 2p e 3p 

Os orbitais 3d 

Os orbitais f 

As distribuições de múltiplos elétrons 

 

6.5 OS NÚMEROS QUÂNTICOS 

O número quântico principal, n 

O número quântico azimutal, l 

O número quântico magnético, m 

O número quântico spin, ms 

O princípio de exclusão de Pauli 

Os números quânticos e os nós 
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 Neste capítulo, introduziremos alguns aspectos da teoria atual da estrutura atômica, a 

mecânica quântica. Felizmente, esta poderosa teoria considera os conceitos da quantização da 

energia eletrônica, a mais importante contribuição de Bohr. (Apenas a idéia das órbitas de 

elétrons deve ser esquecida.) Assim, a mecânica quântica extrapola a teoria de Bohr, porque 

fornece uma explicação legítima do porquê da quantização, da energia eletrônica. A mecânica 

quântica representa um papel importante na química; explica satisfatoriamente muitas 

propriedades atômicas, algumas, talvez, de maior interesse,  como as maneiras pelas quais os 

átomos unem-se uns aos outros. 

 

6.1 O MODELO DA MECÂNICA QUANTICA E AS ENERGIAS ELETRÔNICAS 

 Durante a primeira parte do século XX, a física sofreu uma revolução que acabou por 

influenciar todas as outras ciências. Esta revolução teve início na mecânica, parte da física que 

estuda as forças e seus efeitos sobre o movimento dos objetos. 

 

O INSUCESSO DA MECÂNICA CLÁSSICA 

 A mecânica clássica, freqüentemente chamada mecânica newtoniana, é a mecânica 

baseada nas leis do movimento, formuladas no século XVII pelo físico inglês Isaac Newton. Até 

a observação dos efeitos quânticos, no início do século XX, a mecânica clássica foi um sucesso 

completo, na explicação da influência de várias forças no movimento de objetos. Infelizmente, 

ela é falha na descrição do movimento de pequenas partículas, tais como os elétrons. Foi este 

insucesso que, recentemente, contribuiu para o surgimento da mecânica quântica. (A palavra 

quantum refere-se à quantização de energia (Seção 5.4). A teoria é também denominada de ondas mecânicas para dar 

ênfase ao caráter ondulatório dos elétrons e de outras pequenas partículas, que, como visto anteriormente, é a 

suposição básica da teoria.) 
 Embora uma comparação superficial entre a mecânica clássica e a mecânica quântica 

mostre poucas semelhanças, quando se aplica a mecânica quântica a objetos grandes, suas 

relações matemáticas podem ser simplificadas e reduzidas às da mecânica clássica. Assim sendo, 

a mecânica clássica pode ser considerada como uma versão simplificada da mecânica quântica, 

que é perfeitamente adequada para a explicação e previsão do movimento de objetos grandes. 

Entretanto, para objetos pequenos como os elétrons, a simplificação é falha. . 
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O PRINCÍPIO DA INCERTEZA DE HEISENBERG 

 Em 1927, o físico alemão Werner Heisenberg desenvolveu uma relação importante que 

mostra a existência de uma limitação rígida e natural, em nossa capacidade de aprender e 

descrever o movimento de partículas extremamente pequenas. O princípio da incerteza de 

Heisenberg estabelece que é impossível conhecer simultaneamente e com certeza a posição e o 

momento(É o produto da massa vezes a velocidade) de uma pequena partícula, tal como um 

elétron. 

 O ponto crucial do princípio da incerteza é que, para se saber algo sobre a posição e o 

momento de uma partícula, temos de interagir de qualquer maneira com esta partícula. 

Consideremos a seguinte analogia: imagine que você deseje estudar o movimento de uma 

pequena pena de ave flutuando lentamente para o chão, num quarto isento de correntes de ar. A 

seguir, imagine a mesma situação, mas com o quarto totalmente escuro. Se você for bastante 

hábil, e seus dedos suficientemente sensíveis, poderia estender sua mão deixando a pena tocá-la 

levemente, e desta sensação obter uma idéia sobre a posição e o momento da pena. O ato de tocar 

a pena, porém, modificaria ligeiramente seu movimento, fazendo-a não cair, portanto, da maneira 

como faria se não fosse tocada. A sua tentativa em determinar a posição e o momento da pena 

causou uma alteração nas muitas quantidades que você deseja determinar. O ato de efetuar a 

"medida" introduziu uma incerteza nos resultados. 

 A situação é semelhante para qualquer partícula tão minúscula como um elétron.  Nenhum 

instrumento pode "sentir" ou "ver" um elétron sem influenciar intensamente o seu movimento. 

Se, por exemplo, construíssemos um "supermicroscópio" imaginário para localizar um elétron, 

teríamos de usar uma  radiação com um comprimento de onda muito menor do que o da luz. 

(Para que um objeto diminuto possa ser visto num microscópio, o comprimento da luz utilizada 

deve ser menor que o diâmetro do objeto.) O supermicroscópio imaginário deveria, por isso, usar 

raios X ou raios γ.Mas a energia destas radiações é tão grande que modificaria a velocidade e, 

conseqüentemente, o momento do elétron, numa quantidade grande e incerta. 

 O princípio da incerteza pode ser assim interpretado: quanto mais de perto tentarmos 

olhar uma partícula diminuta, tanto mais difusa se toma a visão da mesma. O problema não é tão 

importante para objetos comparativamente maiores como fragmentos de rochas, bolas de beisebol 

ou partículas de pó. Nestes casos, a incerteza de Heisenberg associada a cada medida é 

desprezível em relação à grandeza da própria medida. Para um elétron, entretanto, somos 
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forçados a concluir que qualquer retrato físico ou qualquer modelo mental da estrutura eletrônica 

do átomo não poderá precisa e simultaneamente (1) localizar o elétron e (2) descrever o seu 

movimento. Em outras palavras, devemos ter esperanças de encontrar um modelo fisicamente 

concreto do átomo, que descreva exatamente qual a posição e como é o movimento do elétron. 

 

OS NÍVEIS ELETRÔNICOS DE ENERGIA 

 Embora não ignoremos o problema de como descrever as posições dos elétrons em 

átomos, inicialmente as considerações serão sobre as energias eletrônicas. Segundo a teoria de 

Bohr, a mecânica quântica descreve (realmente deduz) um conjunto de níveis de energias 

eletrônicas quantizadas, quantidades discretas e específicas de energia, que um elétron em um 

átomo pode possuir. As energias dos elétrons são semelhantes às energias dos livros, em um 

conjunto de livros empilhados. A energia potencial de um livro depende da distância em que ele 

se encontra acima do solo. (Quanto maior a altura, maior a sua capacidade em potencial de 

realizar trabalho na queda.) Desde que um conjunto empilhado atribui a apenas um livro certo 

nível de energia potencial, podemos então dizer que a energia potencial de um livro no conjunto 

empilhado é quantizada. A energia de um elétron em um átomo é semelhante à do livro, exceto 

que esta é a energia total do elétron (cinética mais potencial), a qual é quantizada. 

 Orbitais. Os orbitais correspondem aos estados individuais que podem ser ocupados por  

um elétron em um átomo. (A escolha desta palavra é algumas vezes imprópria, porque a palavra 

orbital é derivada da palavra órbita usada por Bohr, mas não tem este significado.) Por ora, é 

conveniente imaginar um orbital simplesmente como um nível de energia. Adiante (Seção 6.4), 

veremos que a palavra também corresponde à região do espaço de maior manifestação eletrônica. 

Cada orbital no átomo acomoda no máximo dois elétrons e, quando dois elétrons ocupam o 

mesmo orbital, são ditos emparelhados. 

 Spin Eletrônico. O spin é uma propriedade possuída pelos elétrons. Evidências de que 

um elétron se comporta como se pudesse apresentar spin em qualquer das duas direções opostas 

(contrárias)foram obtidas em 1921 pelos físicos alemães Otto Stern e Walther Gerlach. Em uma 

série de experimentos, eles empregaram amostras de diferentes metais aquecidos a altas 

temperaturas em um forno, com um pequeno orifício lateral. A experiência reproduzida na Figura 

6.1 consiste na passagem de um feixe de átomos metálicos, vaporizados, por um campo 

magnético não-homogêneo (não-uniforme). Com alguns metais não houve desvio do feixe. Com 
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outros, tais como o sódio, Stern e Gerlach observaram que o feixe dividiu-se em dois 

componentes, um sendo desviado para cima e outro para baixo, como mostra a Figura 6.1. 

 

 
 Figura 6.1 A experiência de Stern-Gerlach. 

 

 O que causa o desvio de um feixe de átomos neutros, como o observado na experiência de 

Stern-Gerlach? (Na Seção 5.1 consta que um feixe de partículas com carga, como elétrons ou 

íons, sofre desvio ao passar por um campo magnético. Contudo, átomos não têm carga elétrica.) 

De acordo com os princípios da física, qualquer partícula com carga ou com spin tem um 

momento magnético. (Isto significa que ela atua como se fosse um pequenino ímã.) Se tal 

partícula atravessar um campo magnético não-homogêneo, uma força é exercida sobre ela e a 

direção desta força depende da direção do spin da partícula. Estas considerações explicam o 

desvio do feixe de átomos de sódio na experiência citada, do seguinte modo: um átomo de sódio 

contém 11 elétrons dos quais 10 estão emparelhados em 5 orbitais. O spin do último elétron está 

em uma das duas direções. (Imagine-o movendo-se no sentido horário ou anti-horário.) Quando 

dois elétrons estão aos pares em um mesmo orbital, seus spins estão em direções opostas, 

havendo assim uma compensação de forças magnéticas. Entretanto, o décimo - primeiro elétron 

do átomo de sódio está desemparelhado em um sexto orbital, e a força no átomo devido à 

presença deste elétron produz o desvio do feixe. O fato de que o feixe de átomos de sódio é 

dividido em dois componentes mostra que numa metade dos átomos os spins, inclusive do elétron 

desemparelhado, estão em uma direção, e na outra metade os spins estão na direção oposta. (Os 
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átomos com todos os elétrons emparelhados não sofrem desvio.) A experiência de Stern-Gerlach 

é a mais direta evidência de que os elétrons possuem spin. 

 

Comentários Adicionais 

 Esta explicação dos resultados de Stern e Gerlach foi feita em uma perspectiva moderna. 

A experiência original destes físicos alemães precedeu o nascimento da mecânica quântica em 

alguns anos. 

 

 Paramagnetismo. Em uma terminologia química, dois elétrons com spins em direções 

opostas são ditos spins antiparalelos. (Dois elétrons em um átomo podem ter spins paralelos, isto 

é, na mesma direção, mas somente se estes elétrons estiverem em orbitais diferentes.) Por causa 

do efeito magnético produzido pela presença de um elétron desemparelhado em um átomo, uma 

substância que contém um ou mais elétrons desemparelhados é fracamente atraída em um campo 

magnético (em direção a um ímã). Este comportamento é chamado paramagnetismo e, pelo uso 

de grandes ímãs, medidas precisas do efeito podem ser realizadas. Os resultados podem ser 

utilizados na determinação do número de elétrons desemparelhados na substância. 

 Os Elétrons em Átomos de Hidrogênio e Hélio. Introduziremos aqui um dispositivo 

para representar elétrons em átomos. Esquematicamente, os orbitais serão representados por 

pequenas linhas horizontais, __ (Às vezes, pequenos quadrados,      , ou círculos,     , também são 

usados.) Um elétron em um orbital é representado por uma "meia seta", orientada para cima ou 

para baixo. Assim, o único elétron do átomo de hidrogênio é representado por: 

↑ 

 O átomo de hélio tem dois elétrons, emparelhados no mesmo orbital, 

↑↓ 

 Sendo que as duas meias-setas estão orientadas em sentidos opostos, indicando que os 

elétrons têm spins antiparalelos. 

 Subcamadas. Os orbitais em um átomo são agrupados em conjuntos chamados 

subcamadas. (Na ausência de qualquer campo magnético aplicado externamente, todos os orbitais 

em uma dada subcamada têm a mesma energia.) Em átomos no seu estado fundamental, quatro 

tipos de subcamadas são ocupadas por elétrons, designadas por s, p, d e f, que consistem em 1, 3, 

5 e 7 orbitais, respectivamente. 
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 A representação esquemática dos grupos de orbitais em subcamadas é a seguinte: 

 

 
 

 Camadas. Um agrupamento de subcamadas é denominado camada. Todos os elétrons 

em uma dada camada estão a mesma distância média do núcleo. Dois métodos equivalentes são 

normalmente utilizados para a designação das camadas. O primeiro é a especificação do valor do 

número quântico principal, representado pela letra n. 

 De acordo com este método, a camada mais próxima do núcleo, será enumerada por n = 1, 

a seguinte por n = 2 etc. O segundo método utiliza letras na designação das camadas: K, L, M, N 

etc.; isto é, a primeira camada (n = l)ê denominada camada K, a segunda camada (n = 2) é L, e 

assim por diante.  

 Não há duas camadas de um mesmo átomo com o mesmo número de subcamadas. A 

camada K (n =1), por exemplo, consiste em apenas uma subcamada, chamada 1s. A camada L (n 

=2) consiste em duas subcamadas, a 2s e a 2p, e a camada M (n =3) em três, 3s, 3p e 3d. O 

número da subcamada é o mesmo valor do número quântico principal da camada correspondente. 

Na Figura 6.2 estão representadas, esquematicamente, as duas primeiras camadas, com suas 

subcamadas e orbitais. O número máximo de elétrons em uma camada depende do número total 

de orbitais e é dado por 2n2. 
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CONFIGURAÇÕES ELETRÔNICAS NO ESTADO FUNDAMENTAL: DO HIDROGÊNIO 

AO NEÔNIO 

 A dimensão vertical na Figura 6.2 representa a energia. O diagrama pode ser usado na 

previsão das configurações eletrônicas dos átomos no estado fundamental dos dez primeiros 

elementos químicos. "Estado fundamental" significa menor energia. As configurações eletrônicas 

são obtidas pelo preenchimento do diagrama, elétron por elétron, da base para cima. Como visto 

a configuração para o átomo de hidrogênio é: 

 
 

 E para o hélio: 

 
 

 Diagramas como estes são denominados diagramas de orbitais. 

 Para a configuração eletrônica do lítio é necessário representar mais um elétron. Da 

Figura 6.2, podemos observar que o próximo nível de energia (crescente) é do orbital 2s, assim a 

configuração eletrônica do Li é: 

 
 

 Em que a linha vertical separa a primeira da segunda camada. A adição dê mais um 

elétron no orbital do diagrama de energia da Figura 6.2 resulta na configuração do berílio: 

 
 

 Observe que os elétrons são adicionados ao orbital 2s, antes do que ao orbital 2p, porque o 

orbital 2s é de menor energia. 
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 Dando seqüência à distribuição, os próximos elétrons serão adicionados na subcamada 2p. 

Esta subcamada consiste em três orbitais e pode acomodar  seis elétrons. As configurações 

eletrônicas dos próximos seis átomos são mostradas a seguir: 

 

 
 Um exame desta seqüência mostra como os elétrons foram adicionados na subcamada 2p, 

um elétron por vez é adicionado a cada orbital (do átomo de B ao átomo de N) e não aos pares. 

Por exemplo, o diagrama orbital do estado fundamental para o carbono é: 

 
 

 
 Figura 6.2 As subcamadas e orbitais das duas primeiras camadas. 
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 E não, 

 
 

 (Nos átomos da seqüência do O ao Ne, o emparelhamento de elétrons é inevitável, pois a 

subcamada consiste em apenas três orbitais.) Observe, também, que os elétrons desemparelhados 

nos diferentes orbitais têm spins paralelos. Esta observação ilustra uma importante generalização 

conhecida como regra de Hund. 

 

 Regra de Hund: Os elétrons numa mesma subcamada tendem a permanecer 

desemparelhados(em orbitais separados), com spins paralelos. 

 

AS CONFIGURAÇÕES ELETRÔNICAS: REPRESENTAÇÕES ALTERNATIVAS 

 Uma representação mais simples mostra em cada orbital as subcamadas ocupadas e 

introduz um índice para indicar o número de elétrons. Esta representação é denominada notação 

espectroscópica. As configurações dos átomos de hidrogênio e hélio, de acordo com esta 

representação, são 

 
 

 (Compare esta notação com a do diagrama de orbital) As configurações dos átomos de 

lítio ao neônio são 
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 Esse método de representação é mais simples do que o método do diagrama orbital, 

entretanto, não indica o número de elétrons em cada orbital individual. 

 

Comentários Adicionais 

 1s2 é lido "um esse dois" e não "um esse ao quadrado". (O número dois não é um 

expoente matemático.) 

 

CONFIGURAÇÕES ADICIONAIS NO ESTADO FUNDAMENTAL: DO SÓDI O AO 

ARGÔNIO 

 O método utilizado para a determinação das configurações eletrônicas no estado 

fundamental é conhecido como procedimento de Aufbau (cujo significado em alemão é 

"construção"). Segundo este método, os elétrons são adicionados sucessivamente, de acordo com 

um diagrama semelhante ao da Figura 6.2, iniciando pela base e avançando para cima. Tais 

diagramas são denominados de diagramas de preenchimento. Para os átomos subseqüentes ao 

neônio é necessária a terceira camada, para ouso do diagrama de preenchimento, como ilustrado 

na Figura 6.3. As configurações eletrônicas no estado fundamental dos próximos oito átomos, do 

sódio ao argônio, são obtidas de maneira análoga às anteriores, pela adição sucessiva de elétrons, 

primeiro à subcamada 3s e depois à subcamada 3p. 

 

 Exemplo 6.1 Faça a distribuição eletrônica do átomo de silício (Z = 14), no estado 

fundamental. 

 Solução: Tomando por base a distribuição do átomo de neônio (Z=10), adicione 4 

elétrons para obter um total de 14. Destes 4 elétrons, os dois primeiros ocupam o orbital 3s, e o 

terceiro e o quarto ocupam orbitais separados na subcamada 3p, de acordo com a Regra de Hund. 

Segundo o diagrama orbital, a configuração eletrônica do silício é: 

 
E para notação espectroscópica: 
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 Problema Paralelo: Faça a distribuição eletrônica do átomo de enxofre (Z = 16), no 

estado fundamental. Resposta: 

 

                                                      ou             

 

 
 Figura 6.3 As subcamadas e os orbitais das três primeiras  camadas. 

 

A CONVENÇÃO CERNE DO GÁS NOBRE 

 Uma outra simplificação é freqüentemente usada na representação de configurações 

eletrônicas. É a convenção cerne do gás nobre. Os gases nobres compreendem os elementos 

hélio, neônio, argônio, criptônio, xenônio e radônio, cujos números atômicos são 2, 10, 18, 36, 54 

e 86, respectivamente. Cada um destes elementos é um gás a temperatura e pressão ambiente, e é 

nobre, significando que estes elementos têm pouca tendência a reagir quimicamente. (Ver Seção 
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7.1.) Excetuando-se o hélio, as configurações eletrônicas dos demais gases nobres são 

semelhantes para a última camada: dois elétrons no orbital s e seis nos três orbitais p desta 

camada. Esta configuração geral é representada por ns2np6,onde n é o número quântico principal 

da camada mais externa. A exceção, hélio, tem a configuração ns2. 

 Seguindo o procedimento de Aufbau, periodicamente encontramos um átomo de um gás 

nobre. Para um átomo posterior ao do gás nobre, na seqüência, a parte da configuração eletrônica 

do gás nobre pode ser abreviada, colocando-se o símbolo do gás nobre entre colchetes e findando 

a configuração. Por exemplo, como visto anteriormente, a  configuração eletrônica do átomo de 

silício é 

1s2 2s2 2p6 3s2 3p2 

 

 Como a primeira parte desta seqüência (1s2 2s2 2p6) é a configuração eletrônica do neônio 

(Ne), abreviamos a configuração do neônio por [Ne] e expressamos a configuração do silício 

como 

[Ne] 3s2 3p2 

 

 Desse modo, podemos representar a configuração eletrônica de um átomo de potássio de 

uma forma mais simplificada de 

1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s1 

para 

[Ar] 4s1 

 

 Outros exemplos do uso da convenção cerne do gás nobre incluem: 
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CONFIGURAÇÕES ADICIONAIS NO ESTADO FUNDAMENTAL: DO POTÁSSIO AO 

CRIPTÔNIO 

 Da Figura 6.3, espera-se que a próxima subcamada a ser preenchida com elétrons seja a 

subcamada 3d. Entretanto, após o argônio (cuja configuração no estado fundamental é [Ne] 3s2 

3p6), o próximo elétron ocupará a subcamada 4s, mesmo que a terceira camada não esteja 

completa. Do diagrama de preenchimento da Figura 6.4, é possível observar que a energia da 

subcamada 4s é menor do que a energia da subcamada 3d. Portanto, o último elétron do átomo de 

potássio (Z =19) será colocado na subcamada 4s. 

 Com a representação cerne do argônio (gás nobre) por [Ar], as configurações eletrônicas 

dos próximos dois elementos, potássio e cálcio, são: 

 
 

 Somente para os átomos posteriores ao átomo de cálcio é que a camada M, a terceira, será 

completada pela adição de elétrons à subcamada d. O preenchimento obedece à regra de Hund, de 

forma que os primeiros elétrons distribuídos ocupam os orbitais d em separado, e somente após 

estarem semi preenchidos, é que os próximos elétrons completarão os orbitais. A adição 

sucessiva de um total de dez elétrons até o preenchimento dos cinco orbitais é feita nas 

configurações dos próximos dez átomos: 
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 Uma análise destas configurações mostra que, na seqüência de Aufbau, os elétrons são 

adicionados na subcamada 3d, enquanto a subcamada 4s permanece completa (dois elétrons), 

exceto para os átomos de crômio (Z = 24) e cobre (Z =29). Em cada um destes dois elementos, a 

subcamada 4s apresenta apenas um elétron e o elétron "ausente" está na subcamada 3d. 

 As irregularidades na seqüência de preenchimento do crômio e do cobre são explicadas 

assim: os diagramas de orbital destes dois elementos são 

 
 Observe que no átomo de crômio a subcamada 3d está semi preenchida (com um elétron 

em cada orbital) e no átomo de cobre está completamente preenchida (dois elétrons em cada 

orbital). Há evidências de que a presença de subcamadas totalmente ou semi preenchidas 

conferem um grau adicional de estabilidade aos átomos. Como as camadas 3d e 4s estão 

próximas em termos de energia, nos átomos de Cr e Cu, um dos elétrons da subcamada 4s 

"desloca-se" para a subcamada 3d. 

 Os próximos seis elétrons são adicionados à subcamada 4p, de maneira análoga à 

seqüência de preenchimento da subcamada 3p. 

 

 Exemplo 6.2 Usando a convenção cerne do gás nobre e a notação espectroscópica, 

escreva a distribuição eletrônica do arsênio (Z = 33),no estado fundamental. 

 Solução: o átomo de arsênio tem três elétrons a mais do que o átomo de zinco, mostrado 

anteriormente.De acordo com a regra de Hund, estes três elétrons ocupam orbitais 4p em 

separado. (Ver Figura 6.4.) A distribuição eletrônica do As é então 

[Ar] 3d10 4s2 4p3 

 

 Problema Paralelo: Usando a convenção cerne do gás nobre e a notação espectroscópica 

escreva a distribuição eletrônica do bromo (Z =35), no estado fundamental. Resposta: [Ar] 3d10 

4s2 4p5 

 

 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 277 

 
 Figura 6.4 Diagrama de preenchimento (parcial). 

 

CONFIGURAÇÕES ADICIONAIS NO ESTADO FUNDAMENTAL: ÁTOMOS 

POSTERIORES AO CRIPTÔNIO 

 Para os átomos posteriores ao criptônio, o procedimento de Aufbau fornece a seqüência 

de preenchimento de subcamadas de forma semelhante às já vistas. Em geral, para n = 4 ou 

maior, após cada subcamada ns preenchida, a subcamada (n - 1)d é a próxima a preencher. 

Depois, os elétrons são adicionados à subcamada np, que, quando completa, resulta na 

configuração ns2np6 de um gás nobre. Em outras palavras, o preenchimento da subcamada d da 
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segunda camada mais externa é intermediário ao preenchimento das subcamadas s e p da camada 

exterior. 

 

 

 

 Tabela 6.1 Tabela das configurações eletrônicas 

 
 

 

 

 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 279 
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 Para n = 6, ou maior, o preenchimento da subcamada (n - 2)f (a subcamada f da terceira 

camada exterior) se interpõe ao preenchimento das subcamadas ns e (n -l)d. Estas considerações 

podem ser verificadas pelo exame das configurações eletrônicas dos átomos de todos os 

elementos, na Tabela 6.1. Esta tabela mostra que a seqüência de preenchimento não é 

perfeitamente regular, ainda que siga aproximadamente a seqüência mostrada na Figura 6.5. Esta 

pode ser utilizada como um dispositivo mnemônico. Alguns dos desvios da seqüência de 

preenchimento perfeitamente regular são explicados pela estabilidade da subcamada semi ou 

totalmente preenchida. 

 As configurações eletrônicas descritas pelo procedimento Aufbau são para átomos 

gasosos, isolados, no estado fundamental, isto é, átomos em seus estados de menor energia e que 

estão totalmente livres de influências externas. Um átomo submetido a um campo elétrico ou 

magnético externo,ou ainda ligado a um outro átomo, terá, provavelmente,uma configuração 

diferente. 
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6.2 AS PARTÍCULAS E AS ONDAS 

 Até há pouco, consideramos as energias dos elétrons em átomos; agora voltaremos a 

nossa atenção para o caráter ondulatório do elétron. Como mencionado na Seção 5.4, Planck e 

Einstein mostraram que a energia é "acondicionada" em pequenos corpúsculos. Estes corpúsculos 

são chamados quanta (singular, quantum). O nome fóton é dado a um quantum de qualquer 

espécie de energia radiante (eletromagnética), sendo a luz um exemplo. Entretanto, a energia 

radiante tem uma natureza dualística, podendo exibir as propriedades de um feixe de partículas 

(fótons) ou de um trem de ondas, dependendo das condições experimentais sob as quais é 

estudada. 

 A dualidade partícula-onda da energia eletromagnética é similar à dualidade dos elétrons, 

considerados até o presente momento simplesmente como partículas, A energia total E de 

qualquer partícula está relacionada com a sua massa m pela equação: 

 

                                                            E = mc2                     (Energia de uma partícula de massa m) 

 

 Relação esta, demonstrada por Einstein, onde e é a velocidade da luz no vácuo 

(constante). A expressão de Planck, introduzida na Seção 5.4, relaciona a energia de uma onda 

com a sua freqüência: 

 

                                                           E = h�                         (Energia de uma onda de freqüência υ) 

 

 Em 1924, o físico francês Louis De Broglie atentou para o seguinte fato: da combinação 

das expressões de Einstein e Planck, uma relação é obtida entre a massa de um fóton de energia 

eletromagnética e sua freqüência ou comprimento de onda: 

 

mc2 = h� 

 

 Isolando-se m, De Broglie obteve: 
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 Como υλ = c (Seção 5.4),                  Portanto, por substituição: 

 

 
 

 Onde λ é o comprimento de onda. A proposta de De Broglie foi relacionar os dois 

aspectos da natureza dualística da luz. 

 De Broglie tentou associar a natureza dualística da luz ao comportamento do elétron. 

Diferentemente da luz, os elétrons movimentam-se em diferentes velocidades; a substituição de c 

(velocidade da luz) por v (velocidade de um elétron), na equação obtida por De Broglie, conduz 

a: 

 
 

 E, isolando-se o comprimento de onda, λ. 

 
 

 Admitindo-se que um elétron tem propriedades ondulatórias, de acordo com esta equação, 

seu comprimento de onda depende de sua velocidade. 
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 Figura 6.5 Seqüência de preenchimento das subcamadas. Este diagrama é útil para 

lembrar a ordem na qual as subcamadas devem ser preenchidas. Observe que ele é construído de 

maneira que na mesma linha horizontal estejam colocadas todas as subcamadas com um dado 

valor de n. A seqüência de preenchimento é encontrada seguindo-se as setas diagonais que 

iniciam embaixo à esquerda. 

 

Comentários Adicionais 

 A princípio, a noção de que uma partícula como o elétron tivesse propriedades de uma 

onda não foi muito bem aceita. Muitos cientistas foram inteiramente céticos e quiseram 

evidências experimentais que sustentassem (ou desmentissem) o que era comparável a uma 

fantasia de De Broglie. 

 

 A sustentação para a hipótese de De Broglie foi obtida por dois grupos de físicos: C. 

Davisson e L. H. Germer nos Estados Unidos e G. P. Thomson (o filho de J. J. Thomson) e A. 

Reid na Escócia. Os dois grupos demonstraram que é possível conseguira difração dos elétrons. 

Nesta época a difração da luz já era um fenômeno conhecido. A curvatura ou a reflexão da luz, 

por meio de ângulos específicos, é obtida quando a luz é transmitida ou refletida por uma grade 

de difração.Agrade de difração corresponde a uma série de linhas próximas uma das outras, 

regularmente distanciadas e traçadas na superfície de um plano  transparente ou um espelho. O 

ângulo de difração depende do comprimento de onda da luz. De fato, o fenômeno de difração 
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pode ser explicado somente em termos do movimento da onda. A difração da luz pela reflexão de 

uma grade de difração é mostrada na Figura 6.6a. A difração da luz se dá quando seu 

comprimento de onda é aproximadamente igual à distância entre as linhas traçadas. 

 A relação de De Broglie, 

 
 Pode ser usada na previsão da distância entre as linhas de uma grade de difração, quando 

o feixe é de elétrons difratados. O valor de h, constante de Planck, é 6,63 x 10-34J s. Por definição 

1 J = 1 kg m2s-2, e assim h = 6,63 x 10-34 kg m2s-l. A massa m de um elétron é 9,1 x 10-31kg e, 

considerando-se um valor razoável para a velocidade de um elétron no feixe como 4 x 106 m s-l,o 

comprimento de onda do elétron é calculado: 

 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 6.6 A difração da luz e de elétrons. (a) Luz monocromática (único comprimento 

de onda) difratada por uma grade de reflexão. (b) Elétrons monocromáticos são difratados por um 

cristal (experimento de Davisson-Germer). 
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 Os cálculos indicam que, se um elétron tem este comprimento de onda, é possível difratar 

um feixe de elétrons com o uso de uma grade com linhas distanciadas de 2 x 10-10m, ou 0,2 nm. 

Entretanto, esta distância é menor do que um milionésimo de uma polegada, e traçar tal grade é 

impossível. Felizmente, grades apropriadas, já prontas para o uso, estão disponíveis na natureza 

na forma de cristais. No Capítulo 9 veremos que, num material cristalino, camadas de átomos 

situadas perto umas das outras podem servir como grade de difração. Davisson e Germer usaram 

um cristal de níquel (distância de 0,22 nm entre as camadas de átomos) e observaram que a 

difração dos elétrons ocorria conforme é visto na Figura 6.6b. Como a difração somente pode ser 

explicada em termos do movimento de ondas, os resultados de Davisson-Germer são uma forte 

sustentação da controvérsia de De Broglie: os elétrons têm propriedades ondulatórias. 

 De acordo com a equação de De Broglie, 

 

 
 Todas as partículas deveriam ter propriedades semelhantes às das ondas. Os objetos 

relativamente grandes do nosso dia-a-dia, como projéteis e bolas de beisebol, provavelmente 

possuem as propriedades de ondas, porém estes objetos têm massas tão grandes 

comparativamente à constante de Planck, h, que Seus comprimentos de ondas são extremamente 

pequenos, e seu caráter ondulatório é desprezível. A Tabela 6.2 mostra os comprimentos de onda 

de várias "partículas". 

 

 Tabela 6.2 Comprimentos de ondas de várias partículas. 
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6.3 AS ONDAS ESTACIONÁRIAS 

 As ondas descritas em seções anteriores são todas ondas correntes, ou ondas viajantes. 

Em muitos aspectos, o comportamento de um elétron em um átomo é semelhante ao de uma onda 

estacionária tridimensional. Contrariamente a uma onda corrente, uma onda estacionária não se 

movimenta em uma única direção. As propriedades das ondas estacionárias serão consideradas 

previamente às características ondulatórias do elétron, em átomos. 

 

UMA ONDA ESTACIONÁRIA UNIDIMENSIONAL: VIBRAÇÃO DE UMA CORDA 

 A onda produzida pelo toque de uma corda de guitarra é um bom exemplo de uma onda 

estacionária unidimensional. 

 

 Modos de Vibração. A Figura 6.7a apresenta os n sucessivos estágios (separados por 

frações de segundo) do modo de vibração, que é produzido pelo toque de uma corda esticada em 

seu centro. A Figura 6.70 é um composto de todos os estágios. Se a corda é esticada fora do 

centro e depois é solta, um segundo modo de vibração é produzido (Figura 6.8a até n). A Figura 

6.8o é a representação de um conjunto deste modo. 
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 Figura 6.7 Uma onda estacionária em uma corda de guitarra. 
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 Figura 6.8 O toque da corda: um segundo modo de vibração. 
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 Nós e antinós. Nos dois modos de vibração ilustrados nas Figuras 6.7 e 6.8, os extremos 

das cordas estão fixados; tais pontos, em que não há movimento, são chamados nós. O modo de 

vibração mostrado na Figura 6.8 tem um nó adicional, no centro da corda. Não há deslocamento 

da corda em um nó. Nos antinós, localizados no meio de dois nós adjacentes, o deslocamento 

lateral da corda é máximo. Uma corda esticada pode vibrar de muitos modos diferentes, depende 

do de onde é tocada, sendo cada modo caracterizado por um certo número de nós e antinós. 

Alguns dos modos de vibração de uma corda esticada estão ilustrados na Figura 6.9. 

 

 
 Figura 6.9 Alguns modos permitidos de vibração de uma corda esticada. 

 

 Os modos de vibrações apresentados na Figura 6.9 são ditos admitidos, ou permitidos. O 

que na realidade significa que estes modos são possíveis. Outros tipos de vibração podem ser 

imaginados, tais como os da Figura 6.10. Estes são os modos proibidos, o que significa que não é 

possível vibrar uma corda de guitarra em um destes modos. Para um modo de vibração ser 

permitido, o espaçamento dos nós deve ser regular e deve haver nós nas extremidades da corda. 

 Resumindo, uma corda esticada pode vibrar de várias maneiras, cada uma com seu 

próprio número de nós e antinós. Cada modo de vibração deve ter ao menos dois nós, um em 

cada extremidade da corda. (A prescrição de que os nós devem estar presentes nas extremidades é 

conhecida como condição limite e deve ser encontrada para todas as vibrações.) 

 A Quantização. As vibrações de uma corda esticada podem ser ditas quantizadas, pois 

certos modos específicos de vibração são permitidos. Podemos rotular os modos permitidos de 

vibração atribuindo um número n a cada um deles. Os modos permitidos na Figura 6.9 podem ser 

designados por n = 1, 2, 3, 4 e 5, por exemplo. Observe que o número de nós é igual a n + 1. 
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Cada modo de vibração tem uma energia característica e, quanto maior for o valor de n, tanto 

mais alta é a energia de vibração. 

 

UMA ONDA ESTACIONÁRIA BIDIMENSIONAL: A VIBRAÇÃO DA PARTE SUPERIOR 

DE UM TAMBOR 

 Ondas estacionárias podem ser produzidas em um meio bidimensional. Considere, por 

exemplo, a vibração da parte superior de um tambor.  

 Modos de Vibração. A. vibração do couro de um tambor nem sempre é um simples 

movimento para cima e para baixo. Um tambor percutido em diferentes pontos de seu couro 

emite sons diferentes, porque coloca em movimento diferentes modos de vibração. Alguns dos 

modos de vibração permitidos de um couro de tambor são mostrados na Figura 6.11. (Nas 

ilustrações a escala vertical foi exagerada para tomar os modelos mais evidentes.) 

 

 
 Figura 6.10 Alguns modos proibidos de vibração de uma corda esticada. 

 

 
 Figura 6.11 A vibração de um couro de tambor. Estas são representações instantâneas de 

um couro de tambor, vibrando em seis modos diferentes. Linhas radiais e angulares foram 

traçadas no couro do tambor, e o deslocamento vertical está exagerado por motivos de clareza. 

Para cada modo de vibração os nós são mostrados com linhas pretas mais fortes. 
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 As Vibrações Radiais. Na Figura 6.12 aparece um tambor sendo percutido exatamente no 

centro de seu couro. Dependendo da força com que é percutido, o couro vibrará em um ou mais 

modos radiais de vibração, dos quais os três primeiros são mostrados. No primeiro, o couro 

executa um simples deslocamento para cima e para baixo. Este modo tem apenas um nó, um 

círculo ao redor da beirada do tambor. Ao contrário de uma corda esticada, um couro de tambor 

apresenta nós que são linhas. O nó circular da circunferência do couro do tambor está presente 

em todos os modos de vibração. 

 O segundo modo de vibração radial de um couro de tambor possui um nó circular 

adicional, também ilustrado na Figura 6.12. Ao mesmo tempo em que o couro se movimenta para 

cima perto da beirada, movimenta-se para baixo perto do centro. Em qualquer ponto no nó 

circular que separa estas regiões, não há nenhum movimento do couro. 

 O terceiro modo de vibração radial tem mais um nó circular, resultando num total de três. 

Como no caso anterior, os nós separam regiões do couro de tambor que se movimentam em 

sentidos opostos. 

 As Vibrações Angulares. Se o tambor é percutido fora do centro, modos de vibração 

angulares são produzidos no couro do tambor. (São assim denominados porque seus nós são 

linhas retas a ângulos específicos um com o outro.) Quatro destes são ilustrados na Figura 6.13. 

Os dois primeiros possuem, além do nó radial circundando a beirada sempre presente, um nó 

angular, uma linha reta passando pelo centro do couro do tambor. De um lado do nó angular o 

couro do tambor se movimenta para cima, ao passo que do outro lado se movimenta para baixo. 

Um instante depois, as localizações dos lados são invertidas e a alteração continua enquanto 

prossegue a vibração. 

O terceiro e o quarto modos angulares de Vibração são mostrados na Figura 6.13 e possuem, cada 

um, dois nós angulares que, como sempre, separam regiões onde o Couro se movimenta em 

sentidos opostos. 

 Quantização. Como no caso da corda vibratória unidimensional, as vibrações de um 

couro de tambor são quantizadas em energia. Ao mesmo tempo, contudo, são também 

quantizadas em forma e orientação dentro do plano do couro do tambor. Em outras palavras, 

formas diferentes de vibração e orientação angular de nós são permitidas. 
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 Figura 6.12 Modos de vibração radial de um couro de tambor, tocado exatamente no 

centro. Vistas laterais seccionadas ao longo da linha tracejada e as correspondentes vistas de 

cima. 

 

AS ONDAS ESTACIONÁRIAS TRIDIMENSIONAIS 

 Estas ondas são muito comuns, mas são de difícil visualização. Estão presentes em sinos 

soando, no ar de uma sala fechada com alto-falantes em seu interior, na terra durante a ocorrência 

de um terremoto e na vibração de recipientes contendo gelatina. (Este último exemplo pode ser o 

mais fácil de se imaginar.) Uma análise completa dos modos vibracionais em três dimensões 

revela a possibilidade da existência de diferentes modos de vibração, da mesma maneira que nos 

casos de uma e duas dimensões, cada um com um número e espécies de nós e antinós 
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característicos. Nas vibrações tridimensionais, os nós não são pontos ou linhas, mas sim 

superfícies. 

 

6.4 AS PROPRIEDADES ONDULATÓRIAS DOS ELÉTRONS 

 Até o momento, discutimos algumas das propriedades gerais das ondas uni, bi e 

tridimensionais; agora será feita uma exposição dos conceitos do comportamento ondulatório de 

elétrons em átomos, que é o fundamento da mecânica quântica. A experiência de Davisson e 

Germer mostrou que um feixe de elétrons tem características ondulatórias. Vimos que um elétron 

em  um átomo tem o comportamento de uma onda estacionária, possuindo diversos modos 

naturais de "vibração" com vários números, formas e orientações de nós e antinós. 

 

AS EQUAÇÕES DE ONDA 

 É possível descrever qualquer movimento ondulatório por um tipo de equação matemática 

conhecida como equação de onda. Em 1926, o físico austríaco Erwin Schrõdinger, que 

juntamente com Heisenberg é considerado co-fundador da mecânica quântica, escreveu uma 

equação de onda para descrever o elétron num átomo de hidrogênio. Esta equação é conhecida, 

atualmente, como a equação de Schrõdinger. 
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 Figura 6.13 Modos de vibração, angular produzidos quando um tambor é tocado fora do 

centro. 

 

 A equação de onda é uma equação do tipo diferencial, sendo baseada em cálculos. 

Diferentemente de uma equação algébrica, uma equação diferencial tem uma série e até um 

número infinito de soluções. Cada solução de uma equação de onda, para uma onda estacionária, 

corresponde a um modo de vibração normal e dá informações tais como: a freqüência, o 

comprimento de onda, a energia e os números de nós e antinós para este modo. 
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 Segundo Schrõdinger, cada solução da equação de onda, para o elétron em um átomo de 

hidrogênio, corresponde a um nível quantizado de energia, e o uso desta solução possibilita a 

determinação das propriedades ondulatórias do elétron naquele nível. Na mecânica quântica não é 

necessário admitir a quantização, de níveis de energia, como foi no caso da teoria de Bohr. A 

energia quantizada de um elétron ocorre como uma conseqüência natural de seu caráter 

ondulatório. Assim como uma onda esticada pode vibrar somente em certos  modos, o elétron 

como onda pode "vibrar" somente em certos modos em um átomo. 

 Cada solução de lima equação de onda de Schrõdinger é chamada de função de onda e é 

representada pela letra grega Ψ (psi). Freqüentemente usa-se um índice para sua identificação; 

assim, Ψ2p representa a função de onda para um elétron em um orbital da subcamada 2p. O valor 

de Ψ corresponde à amplitude (ver Figura 5.9) da onda do elétron. 

 Mais importante é o valor de Ψ2p, que de acordo com a mecânica quântica representa a 

probabilidade de encontrar um elétron numa estreita região específica do espaço. A mecânica 

quântica evita contradizer o princípio da incerteza (Seção 6.1) do seguinte modo: em vez de 

especificar exatamente a posição e o movimento de um elétron, a teoria fornece probabilidades 

de encontrar um elétron em várias posições. Como  Ψ2p é a probabilidade de encontrar um elétron 

numa pequena região ou volume, isto é, uma probabilidade por unidade de volume, é chamado 

densidade de probabilidade. (Lembre-se de que a densidade comum é massa por unidade de 

volume.) 

 

O ORBITAL 1s 

 Que tipo de informações a mecânica quântica pode fornecer sobre elétrons em átomos? 

Consideremos um elétron no orbital 1s, para o qual a função de onda é designada por Ψ1s; Do 

gráfico de densidade de probabilidade, Ψ2
1s, em função da distância do núcleo, r, (ver a Figura 

6.14), observamos que a probabilidade de encontrar este elétron é grande nas proximidades do 

núcleo e decresce com o aumento da distância ao núcleo, atingindo o zero, quando r =  

 A forma da curva da densidade de probabilidade para 1 elétron 1s (Figura 6.14) independe 

da direção; isto é, a probabilidade de encontrar 1 elétron 1s diminui com a distância do núcleo, da 

mesma maneira, em todas as direções. Portanto, podemos dizer que a distribuição da densidade 

de probabilidade para um elétron 1s é esfericamente simétrica. 
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 Figura 6.14 Gráfico da densidade de probabilidade para um elétron ls. Mostra a 

probabilidade de encontrar um elétron ls num volume estreito a uma distância r do núcleo. 

 

 

 
 Figura 6.15 A nuvem eletrônica de um elétron ls. 

 

 Rigorosamente falando, a mecânica quântica fornece informações sobre as probabilidades 

de encontrar um elétron dentro de estreitas unidades de volume, em várias posições. Entretanto, 

uma perspectiva alternativa também é útil. Porque a probabilidade de encontrar um elétron 1s é 

maior no núcleo, a carga negativa do elétron é, em efeito, mais densa (mais concentrada) nesta 

região, e toma-se progressivamente menos densa (mais difusa) com o afastamento do núcleo  

qualquer direção. De fato, a carga negativa do elétron é difundida para fora em uma formação 

esférica, denominada nuvem eletrônica, que é centrada no núcleo. Se pudéssemos enxergar esta 
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nuvem de carga negativa de um elétron 1s veríamos algo parecido com a Figura 6.15. Um corte 

transversal desta nuvem esférica de carga negativa é mostrado na Figura 6.16. Observe que a 

intensidade do sombreamento no desenho (Figura 6.15) é maior no núcleo, onde a densidade ou 

concentração da carga eletrônica é maior, de acordo com a Figura 6.14. 

 

 
 Figura 6.16 Densidade de probabilidade para um elétron 1s. Vista do corte transversal da 

nuvem eletrônica, apresentado na Figura 6.15. 

 

 Uma outra maneira de descrever a distribuição da densidade de probabilidade é construir 

uma superfície (em três dimensões), na qual todo ponto possui o mesmo valor de Ψ2. Para um 

elétron em um orbital 1s, tal superfície é uma esfera, como na Figura 6.17. Como a forma de uma 

nuvem eletrônica é esférica, um número qualquer de esferas concêntricas poderia ser construído, 

a maior apresentando uma grande percentagem de carga eletrônica total. Estas superfícies de 

densidade de probabilidade constante, Ψ2, são chamadas superfícies-limites e geralmente são 

construídas encerrando uma grande percentagem, digamos, 70%, da carga eletrônica. (Em outras 

palavras, a probabilidade que o elétron tem de estar dentro de algum lugar da esfera é de 70%.) A 

Figura 6.17 mostra as superfícies-limites para três probabilidades diferentes. 
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 Figura 6.17 Superfícies-limites de um elétron 1s: (a) 90%, (b) 70% e (c) 50%. 

  

 Uma última maneira de mostrar a forma da distribuição de densidade de probabilidade é 

apresentada na Figura 6.18. Cada círculo no diagrama representa a secção transversal de uma 

superfície-limite, sendo que os círculos maiores incluem, obviamente, mais carga eletrônica do 

que os menores. A fatia bidimensional da superfície-limite é conhecida como diagrama de 

contorno, pois cada linha representa um contorno da densidade de probabilidade constante, 

semelhantemente às linhas de um mapa topográfico que representam os contornos de altitudes 

constantes. 

 

 
 Figura 6.18 Diagrama de contorno para um elétron 1s. 
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 Um nó é a extremidade de uma superfície onde a probabilidade de encontrar aquele 

elétron é zero. A probabilidade de encontrar um elétron 1s (qualquer elétron) é praticamente nula 

no infinito, em qualquer direção. Este é o chamado nó esférico no infinito. Os nós esféricos são 

também chamados nós radiais. 

 

OS ORBITAIS 2s E 3s 

 A distribuição da densidade-probabilidade para  um elétron em qualquer orbital s (1s, 2s, 

3s etc.) é esfericamente simétrica e tem um nó esférico no infinito: Um orbital 2s tem, ainda, um 

outro nó esférico encerrado no núcleo (Figura 6.19). Um corte transversal da representação da 

nuvem eletrônica do elétron 2s é também ilustrado na Figura 6.19. O nó é uma superfície esférica 

que separa a região central de alta densidade de uma região de alta densidade em forma de 

camada situada mais afastada do núcleo. 

 

 
 Figura 6.19 Um orbital 2s. (a) Gráfico da densidade de probabilidade (não desenhado em 

escala). (b) Secção transversal da nuvem eletrônica. 
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 Um elétron 3s possui as características mostradas na Figura 6.20. Observe que este elétron 

tem dois nós esféricos a distâncias intermediárias do núcleo, além do nó esférico no infinito. 

(Lembre-se de que a probabilidade de encontrar um elétron é zero em qualquer lugar no nó.) 

 

Comentários Adicionais 

 A mecânica quântica evita responder concretamente a questão da localização do elétron, 

propondo probabilidades de encontrá-lo em várias posições. E ainda descreve o comportamento 

ondulatório do elétron. 

 

 
 

 Figura 6.20 Um orbitar 3s. (a) Gráfico da densidade de probabilidade (não desenhado em 

escala). (b) Secção transversal da nuvem eletrônica. 
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 Figura 6.21 A nuvem eletrônica de um elétron 2px. 

 

OS ORBITAIS 2p E 3p 

 Como visto na Seção 6.1, a subcamada 2p de um átomo contém três orbitais. Os elétrons 

nestes orbitais têm a mesma energia no átomo isolado e a forma da distribuição densidade-

probabilidade da nuvem eletrônica é a mesma para os três orbitais (Figura 6.21). As duas partes 

de um orbital 2p são chamadas lobos, e estão separadas por um nó angular. O nó angular é um 

plano que atravessa os núcleos. Um diagrama de contorno para o orbital 2p é mostrado na Figura 

6.22. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 6.22 Diagrama de contorno para um orbital 2px. 
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 Os três orbitais 2p diferem entre si quanto à sua orientação no espaço. Usando um sistema 

de coordenadas tridimensionais cartesianas, x y z, podemos representar os três como: 2px 2py e 

2pz. Os índices indicam os três eixos coordenados e são os eixos de simetria dos orbitais. As 

superfícies-limites destes orbitais são representadas na Figura 6.23. O nó angular do orbital 2px é 

o plano y z (definido pelos eixos y e z). Os outros orbitais p têm nós planares similares separando 

os dois lobos do orbital. O nó do orbital 2 p é o plano x z, e do orbital 2pz é o plano xy.  

 A curva da densidade de probabilidades para um elétron 2p é quase sempre traçada de 

modo que os valores de Ψ2 apareçam a diversas distâncias do núcleo, ao longo do eixo de 

simetria do orbital. Tal gráfico é representado na Figura 6.24a, juntamente com um corte da 

secção transversal da nuvem eletrônica (Figura 6.24b). 

 

 
 Figura 6.23 Superfícies-limites dos três orbitais 2p. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

  
 Figura 6.24 Um orbital 2p. (a) Gráfico da densidade de probabilidade. (b) Secção 

transversal da nuvem eletrônica. 
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 Um orbital 3p é semelhante a um orbital 2p, exceto que possui um nó esférico adicional. 

Os gráficos da densidade de probabilidade e da secção transversal da nuvem eletrônica para um 

orbital 3p estão representados na Figura 6.25. 

 

 
 Figura 6.25 Um orbital 3p. (a) Gráfico da densidade de probabilidade. (b) Secção 

transversal da nuvem eletrônica. 

 

OS ORBITAIS 3d 

 A subcamada 3d consiste em um grupo de cinco orbitais, representados por suas 

superfícies-limites na Figura 6.26. Estes orbitais são designados por 3dxy 3dyz 3dxz 3dx
2
–y

2 e 3dz
2. 

Nos átomos isolados, os elétrons destes orbitais têm energias equivalentes. Os primeiros quatro 

dos cinco orbitais apresentam quatro lobos e dois nós angulares que são planos, em adição a um 

nó esférico no infinito. O orbital 3dz
2 é diferente, apresenta um par de lobos com uma região 

rosqueada ao meio, entre os lobos. Como os outros orbitais 3d, tem dois nós angulares, mas cada 

um deles é um cone com ápices no núcleo.(Os cones separam os lobos da "rosca".) Os orbitais 4d 

são semelhantes aos 3d, exceto que cada um deles tem um nó esférico adicional. Mais tarde 

veremos que a importância dos orbitais d está na explicação das ligações e de outras propriedades 

dos elementos de transição (Seção 7.1). 
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 Figura 6.26 Superfícies-limites dos cinco orbitais 3d. 

 

OS ORBITAIS f 

 Os orbitais f são ainda mais complexos que os orbitais d. Estes orbitais são importantes 

para a química dos elementos dos lantanóides e actinóides (Seção 7.1.) 

 

Comentários Adicionais 

 No Capítulo 19 aprenderemos que as formas dos orbitais e as orientações espaciais de 

seus lobos são importantes na determinação dos ângulos das ligações químicas entre os átomos. 

Esta informação é útil para a determinação das formas geométricas das moléculas. 

 

AS DISTRIBUIÇÕES DE MÚLTIPLOS ELÉTRONS 

 Como visto na Seção 6.1, um orbital pode conter um ou dois elétrons. Qual seria a 

diferença entre a densidade da nuvem eletrônica total associada a um elétron num dado orbital 

quando comparada à de dois elétrons no mesmo orbital? Embora a forma da distribuição de 

densidade de probabilidade de um orbital seja independente do número de elétrons no orbital, a 

densidade de probabilidade total Ψ2 em qualquer ponto no espaço é duas vezes maior para dois 

elétrons do que para um único elétron, no mesmo orbital. Em outras palavras, para qualquer 
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orbital, a probabilidade de encontrar um elétron num local específico do espaço é duplicada 

quando um segundo elétron está no orbital. (Isto significa que a densidade da nuvem eletrônica 

total em qualquer ponto é duas vezes maior para dois elétrons em um orbital do que para somente 

um.) 

 

 
 

 Figura 6.27 Uma nuvem eletrônica. 2px
1 2pz

1 

 

 Qual seria a forma da distribuição da nuvem eletrônica total para a configuração 2px
1 

2pz
1? Neste caso, apesar de os elétrons estarem em orbitais separados, as bordas do orbital 2px se 

sobrepõem às do orbital 2pz, formando uma distribuição que parece uma "rosca" (Figura 6.27). 

 Qual seria a forma da distribuição da nuvem eletrônica total para uma subcamada 2p semi 

preenchida, isto é, uma configuração 2px
1 2py

1 2pz
1? Uma superposição das bordas dos três 

orbitais produz uma nuvem esférica de carga global (Figura 6.28). Em geral, qualquer subcamada 

semi ou totalmente preenchida exibe uma distribuição total esfericamente simétrica. 

 

Comentários Adicionais 

 Da discussão precedente, perguntamos: será que as nuvens eletrônicas se interpenetram? 

A resposta é positiva. Isso significa, então, que dois elétrons podem ocupar o mesmo lugar no 

espaço ao mesmo tempo? Novamente, a resposta é positiva. Esta idéia é aceitável com os 

seguintes lembretes: os elétrons possuem propriedades ondulatórias e, portanto, nem sempre têm 

o comportamento de partículas. 
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6.5 OS NÚMEROS QUÂNTICOS 

 Para denominar a camada, a subcamada e o orbital para um elétron, usamos até agora 

designações tais como: 2px e 3dxy.Uma outra maneira de designar um elétron é usando os quatro 

números quânticos. 

 

O NÚMERO QUÂNTICO PRINCIPAL, n 

 O primeiro número quântico, representado pela letra n, é o número quântico principal. 

Como visto na Seção 6.1, este número designa a camada em que o elétron se encontra. Os 

valores permitidos para n são números inteiros positivos: 1, 2, 3,4, ... O valor do número quântico 

principal indica para o elétron sua distância média do núcleo, iniciando por n = 1, a camada mais 

próxima do núcleo. 

 

 
 

 Figura 6.28 Uma nuvem eletrônica  
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O NÚMERO QUÂNTICOAZIMUTAL, l 

 O segundo número quântico, l, geralmente é chamado de número quântico azimutal. Este 

especifica a subcamada e, assim, a forma do orbital. O número quântico azimutal pode apresentar 

valores inteiros de zero até n - 1. 1= O designa uma subcamada, o que significa que o orbital s é 

esfericamente simétrico. 1= 1 designa uma subcamada p o que quer dizer que o orbital apresenta 

a forma típica de dois lobos de um orbital p. Da mesma forma, 1= 2 designa uma subcamada d e  

l =3, uma subcamada f. 

 

O NÚMERO QUÂNTICO MAGNÉTICO, ml 

 O terceiro número quântico é o número quântico magnético, ml. (O termo magnético é 

relativo ao fato de que os orbitais de uma dada subcamada possuem diferentes energias 

quantizadas na presença de um campo magnético.) ml fornece informação sobre a orientação de 

um orbital no espaço. Pode assumir valores inteiros no intervalo de -1 a +1. Vimos que para a 

subcamada d, l =2; então, para esta subcamada, ml pode ser igual a -2, -1, 0, +1 ou +2, cinco 

valores correspondentes aos cinco orbitais da subcamada d. 

 Seria conveniente se existisse uma correspondência direta entre cada valor de ml e um dos 

orbitais já descritos no capítulo. Por exemplo, vamos considerar os três orbitais de uma 

subcamada p (l = 1). Os valores de ml são iguais a -1, 0 e +1, e poderíamos  esperar que cada um 

destes valores correspondesse a um dos orbitais designados por px, py e pz Infelizmente, este não é 

o caso, pela seguinte razão: cada um dos três orbitais independentes p (px, py e pz) realmente 

representa uma densidade de probabilidade e apresenta uma energia associada que pode ser 

calculada de uma função de onda específica, isto é, de uma solução particular da equação de onda 

de Schrõdinger (Seção 6.4). Há, contudo, mais de um modo para escolher um conjunto de três 

soluções independentes do "tipo p". (Esta situação é característica de uma equação diferencial, do 

tipo da equação de Schrõdinger.) Uma maneira para escolher um conjunto de soluções 

independentes admite o conjunto dos três orbitais rotulados de ml com valores de -1, 0 e +1; estes 

são usados na descrição das propriedades magnéticas e espectrais dos átomos. Um outro modo 

admite os orbitais px, py e pz que são usados na explicação de outros comportamentos atômicos, 

tais como as ligações químicas. O último conjunto será o de maior utilidade neste livro. (Os dois 

conjuntos de orbitais p contêm um elemento em comum: o orbital p para o qual ml = 0 é idêntico ao orbital pz. 

Correspondências idênticas são encontradas para os orbitais ml = 0 das subcamadas d e f) 
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O NÚMERO QUÂNTICO SPIN, ms 

 O quarto número quântico é o número quântico spin, ms.  Ele especifica o spin do elétron 

e possui um valor de + 1/2 ou - 1/2. 

 Na Tabela 6.3 há um sumário dos quatro números quânticos com informações que 

fornecem os seu.s possíveis valores. 

 

 
 

 

O PRINCÍPIO DE EXCLUSÃO DE PAULI 

 Não podem existir dois elétrons num dado átomo no mesmo estado. Este é um enunciado 

grosseiro do princípio de exclusão de Pauli, que, em geral, é escrito da seguinte maneira: Não 

existem dois elétrons num átomo que possuam os mesmos valores para todos os números 

quânticos. 

 Os valores dos quatro números quânticos podem ser atribuídos para cada elétron de um 

átomo, de acordo com as regras precedentes e o princípio de exclusão de Pauli. Os valores dos 

números quânticos dos elétrons de um átomo de cloro (Z = 17), por exemplo, estão na Tabela 6.4. 

 

OS NÚMEROS QUÂNTICOS E OS NÓS 

 Os valores dos números quânticos principal e azimutal são relativos ao número de nós, ou 

à distribuição da densidade de probabilidade da nuvem eletrônica. O número quântico principal n 

especifica o número total de nós na nuvem eletrônica. 
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 Tabela 6.4 Números quânticos para cada um dos 17 elétrons de um átomo de cloro. 

 
 

 O número quântico azimutal especifica o número de nós angulares. Nós angulares são 

superfícies que passam pelo núcleo, e para os orbitais considerados são planos ou cones.  

 O número de nós esféricos, ou radiais, é obtido pela diferença entre n e l, isto é, n – l. 

 Das explicações dadas, vemos que a nuvem eletrônica de qualquer elétron s (l = 0) não 

tem nós angulares somente esféricos. (Ver as Figuras 6.16, 6.19 e 6.20; lembre-se do nó esférico 

no infinito.) A nuvem eletrônica de cada elétron p (l =1) tem um nó angular. (Ver Figuras 6.21, 

6.24 e 6.25). Do mesmo modo, elétrons d (l =2) e elétrons f (l =3) têm dois e três nós angulares 

em suas nuvens eletrônicas, respectivamente. 

 

Comentários Adicionais 

 Há semelhanças entre as distribuições da densidade de probabilidade eletrônica e os nós 

das ondas estacionárias. Por exemplo, no caso do elétron 1s há um antinó no centro do átomo 

(alta probabilidade de encontrar o elétron; maior densidade da nuvem eletrônica) e um nó nas 

extremidades do átomo (probabilidade zero de encontrar o elétron; carga eletrônica zero). 
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Semelhantemente, no primeiro modo de vibração de uma corda estirada (Figura 6.7) há um 

antinó no centro da corda e um nó em cada extremidade.  

A existência de nós na distribuição da densidade de probabilidade eletrônica algumas vezes 

estimula a pergunta: se a probabilidade de encontrar um elétron é zero em um nó, como o 

elétron se movimenta de um lado para o outro? (Por exemplo, como nó no orbital 2p representa 

uma superfície na qual o elétron nunca é encontrado, como o elétron se movimenta pelo nó, de 

um lobo para o outro?) Realmente, o problema deixa de existir se pensarmos no elétron como se 

fosse uma onda. Compare um elétron com uma corda vibrando nenhuma parte da corda se move 

sobre o nó, e um elétron não passa sobre um nó. Pense no elétron 2p como sendo uma mancha 

pelos dois lobos separados por um nó. Pense no elétron como se fosse uma onda. 

 Finalmente, mencionaremos que em 1928 o físico inglês Paul A. M. Dirac desenvolveu 

uma elegante versão da mecânica quântica, incorporando aspectos da teoria da relatividade. Os 

resultados mostram que a probabilidade de encontrar um elétron em um nó é ligeiramente maior 

do que zero. De acordo com esta teoria, os nós são superfícies sem que �2 é extremamente 

pequena, praticamente zero. 

 

RESUMO 

 Devido às limitações quanto à certeza da posição e do momento de um elétron, o 

princípio da incerteza de Heisenberg mostra que o modelo do átomo de Bohr é insatisfatório. A 

mecânica quântica evita contrariar o princípio da incerteza descrevendo os elétrons em átomos 

como se fossem ondas. As soluções da equação  de onda de Schrodinger são chamadas funções 

de onda e podem ser usadas na obtenção de diferentes estados quantizados de energia e nas 

distribuições espaciais da densidade de probabilidade de elétrons em átomos. 

 A quantização de energias eletrônicas pode ser descrita em termos de orbitais, separados, 

discretos e que são níveis de energia. Os orbitais são agrupados em subcamadas (s, p, d, f, ...) que 

são por sua vez agrupados em camadas (K,L, M, N, ...). Cada orbital pode conter no máximo  

dois elétrons, com spins antiparalelos. A atribuição detalhada dos elétrons num átomo para estes 

orbitais, subcamadas e camadas é chamada configuração eletrônica do átomo. Esta configuração 

pode ser mostrada em um diagrama de orbital ou pelo uso da notação espectroscópica. As 

configurações no estado fundamental são aquelas em que cada elétron tem a mais baixa energia 

possível, e podem ser previstas com considerável exatidão para muitos elementos seguindo o 
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procedimento de Aufbau e usando um diagrama de preenchimento. A forma da distribuição 

eletrônica, geralmente chamada forma do orbital, depende da subcamada: um orbital s é esférico, 

um orbital p possui dois lobos etc. Orbitais diferentes numa dada subcamada têm orientações 

diferentes. Assim, os três orbitais 2p são idênticos na forma, mas estão orientados em ângulos 

retos um em relação ao outro. 

 A cada elétron num átomo podem ser atribuídos os valores dos quatro números quânticos 

n, l, ml e ms. Ao especificar estes valores para um elétron, determinamos a camada, a subcamada, 

o orbital e o spin do elétron. De acordo com o princípio da exclusão de Pauli, não podem existir 

num átomo dois elétrons que tenham o mesmo conjunto de números quânticos. Os valores de n e 

l podem ser usados na especificação do número de nós esféricos (radiais) e angulares, em cada 

orbital. 

 

PROBLEMAS 

As Ondas e os Elétrons 

 6.1 Como pode ser mostrado experimentalmente que os elétrons possuem propriedades 

ondulatórias? 

 

 * 6.2 Calcule o comprimento de onda de um elétron (massa = 9,1 x 10-31 kg) viajando a 10 

x 106 ms-1. 

 

 * 6.3 Calcule o comprimento de onda de um elefante (massa = 5.500 kg) viajando a 1,0 

ms-1. 

 

 6.4 Discuta os pontos em que a teoria do átomo de Bohr contraria o princípio da incerteza 

de Heisenberg. 

 

 6.5 Se todas as partículas possuem características ondulatórias, por que não observamos a 

difração em balas de revólver e bolas de beisebol? 
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As Configurações Eletrônicas 

 6.6 Usando a notação espectroscópica, escreva as configurações eletrônicas, no estado 

fundamental, dos seguintes átomos:  

(a) C (Z = 6) 

(b) P (Z = 15) 

(c) Ti (Z = 22) 

(d) Co (Z = 27) 

(e) As (Z = 33) 

(f) Kr (Z = 36). 

 

 6.7 Desenhe um diagrama de orbital para cada átomo no estado fundamental considerado 

no Problema 6.6. 

 

 6.8 Dê o número de orbitais em:  

(a)uma subcamada s 

 (b) uma subcamada p 

(c)uma subcamada d 

(d) uma subcamada f 

(e) uma camada M 

(f) uma camada O. 

 

 6.9 Dê o número máximo de elétrons: 

(a) na camada M 

(b) na camada L 

(c) no orbital 4py 

(d) no orbital 5s 

(e) na subcamada 3p 

(f) na subcamada 3d. 
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 6.10 Quais dos seguintes átomos nos estados fundamentais devem ser paramagnéticos: 

(a) Na (Z= 11) 

(b) Ca (Z= 20) 

(c) Se (Z= 34) 

(d) Mn (Z= 25) 

(e) Co (Z= 27) 

(f) Zn (Z= 30) 

(g) Cd (Z= 48) 

(h) Te (Z= 52). 

 

 6.11 As seguintes configurações representam subcamadas onde o "último" elétron foi 

adicionado de acordo com o procedimento de Aufbau. Escreva, em cada caso, o símbolo do 

átomo e a sua configuração eletrônica completa: 

(a) 2p2 

(b) 4sl 

(c) 4p2 

(d) 3d3 

(e) 3d8 

(f) 2p5 

(g) 5s2. 

 

 6.12 Explique o fato da configuração da camada N em Cr (Z =24) e Cu (Z =29) ser 4s1 e 

não 4s2. 

 

 6.13 Discuta dois tipos de evidências experimentais para demonstrar que o elétron possui 

spin. 

 

Os Elétrons: Distribuições Espaciais 

 6.14 A probabilidade de encontrar um elétron 1s e 2s é maior no núcleo, em ambos os 

casos. Considerando que isto é verdade, será correto dizer que a subcamada 2s está mais afastada 

do núcleo do que a subcamada ls? Explique. 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 314 

6.15 Compare, em termos de tamanho e forma, os seguintes orbitais: 

(a) 2s e 3s 

(b) 2s e 2px  

(c) 2px e 2py 

(d) 2px e 3px 

 

 6.16 Quantos nós esféricos (radiais) e angulares estão presentes em cada um dos seguintes 

orbitais?  

(a) 4s 

(b) 3d 

(c) 2p  

(d) 5p 

(e) 4f 

 

 6.17 Desenhe um diagrama de contorno para cada um dos seguintes orbitais: 

(a) ls,  

(b) 2s 

(c) 2px 

(d) 3dxy 

(e) 3dz
2. 

  

 6.18 Uma corda em vibração sempre tem nós nas extremidades, independentemente de 

como seja o modo de vibração. Explique. 

 

 6.19 Todo orbital tem um nó no infinito. Explique. 

 

 6.20 Desenhe um diagrama de contorno para cada um dos seguintes orbitais:  

(a) n = 1, l = 0 

(b) n = 2, 1= 1 

(c) n = 3, 1= 1 
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 6.21 Considere um átomo de N, isolado, no estado fundamental: (a) Qual é.a sua 

configuração eletrônica? (b) Compare as energias dos três elétrons p. (c) Como poderiam ser 

modificadas estas energias se duas cargas negativas se aproximassem do átomo, cada uma em 

direção ao longo do eixo z? Se quatro cargas negativas se aproximassem do átomo ao longo dos 

eixos z e y, como modificariam as energias dos orbitais? 

 

 6.22 Usando a curva da densidade de probabilidade, mostre que um elétron 2p está menos 

fortemente ligado ao núcleo do que um elétron 2s. 

 

 6.23 Considere um elétron de um átomo na ponta do seu nariz. Quais serão as chances de 

encontrar este elétron no planeta Marte? Explique. 

 

 6.24 Descreva a distribuição da nuvem eletrônica total (considere todos os elétrons) dos 

átomos de Z =1 a Z =6. 

 

 6.25 Descreva o significado de um nó, para os casos:  

(a) uma corda em vibração 

(b) um couro de tambor em vibração 

(c) uma onda eletrônica num átomo. 

 

 6.26 Compare as formas dos orbitais nos seguintes pares:  

(a) ls e 2s 

(b) 2s e 2p 

(c) 3px e 3py 

(d) 3px e 3dxy  

(e) 3dxy e 3dz
2 

 

6.27 Indique o número de nós radiais e angulares em cada uma das seguintes distribuições da 

nuvem eletrônica: (a) ls, (b) 2s, (c) 3s, (d) 2px (e) 3py (f) 4px (g) 4fxyz. 

 

 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 316 

6.28 Descreva os nós angulares associados com cada um dos seguintes orbitais: 

(a) 2px 

(b) 3px 

(c) 4px 

(d) 3dxy 

(e) 3dz
2. 

 

Números Quânticos 

 6.29 Quais são os nomes e os símbolos dos quatro números quânticos usados na 

especificação de elétrons em átomos? Quais são seus valores? Qual o significado de cada um? 

 

 6.30 Considerando os valores possíveis que podem ser atribuídos ao número quântico 

magnético ml, mostre que cada subcamada d pode conter 10 elétrons. 

 

 6.31 Enuncie a regra geral que possibilita prever o número e o tipo de nós, em um orbital, 

a partir dos seus números quânticos principal e azimutal. 

 

 6.32 Quais dos seguintes conjuntos de números quânticos (citados na ordem n, l, ml e ms) 

são impossíveis para um elétron num átomo, no estado fundamental? 

(a) 4, 2, 0,+ 1/2 

(b) 3, 3, -3, - 1/2 

(c) 2, 0,+1, + 1/2, 

(d) 4, 3, 0,+ 1/2, 

(e) 3, 2, -2, +1/2. 

 

6.33 Elabore uma tabela mostrando os valores dos quatro números quânticos, para cada elétron, 

dos seguintes átomos no estado fundamental: 

(a) N,  

(b) S,  

(c) Si,  

(d) Cr. 
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PROBLEMAS ADICIONAIS 

 6.34 Considerando que cada elétron desemparelhado em um átomo contribui com ½ do 

spin total, qual o spin eletrônico total para cada um dos seguintes átomos:  

(a) Na (Z =11), 

(b) Si (Z = 14),  

(c) Co (Z = 27),  

(d) Se (Z = 34),  

(e) Rb (Z = 37). 

 

 6.35 Quais dos seguintes conjuntos de números quânticos (citados na ordem: n, l, ml e ms) 

são impossíveis para um elétron num átomo? 

(a) 3, 2, -2, + 1/2 

(b) 3, 4, +3, - 1/2 

(c) 3, 2, -1, -1/2 

(d) 3, 0, -1, - 1/2 

(e) 3, 0, 0, + 1/2. 

 

 6.36 Descreva as formas e as orientações espaciais dos cinco orbitais 3d. 

 

 6.37 Esboce um diagrama de contorno para cada um dos seguintes orbitais:  

(a) 4s 

(b) 4px 

(c) 5px 

(d) 4dxz. 

 

 6.38 Esboce alguns dos modos de vibração de uma fina vara, saltando, fixada rigidamente 

numa extremidade. 

 

 6.39 A energia de um elétron 2p é maior do que a de um elétron 2s. Justifique sua resposta 

com base nos diagramas de contorno. 
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Capítulo 7 

PERIODICIDADE QUÍMICA 
TÓPICOS GERAIS 

 

7.1 A DESCOBERTA DA LEI PERIÓDICA 

Desenvolvimentos preliminares 

Periodicidade: uma descrição moderna 

A tabela periódica moderna 

 

 

7.2 A PERIODICIDADE NAS CONFIGURAÇÕES ELETRÔNICAS  

 

 

7.3 APERIODICIDADE NAS PROPRIEDADES ATÔMICAS 

Raio atômico 

Energia de ionização 

Afinidade eletrônica 

 

 

7.4 A PERIODICIDADE NAS PROPRIEDADES FÍSICAS 

Densidades e pontos de fusão 

Metais e não-metais 

 

 

7.5 A PERIODICIDADE NAS PROPRIEDADES QUÍMICAS 

Metais 

Não-metais 

Hidroxi-compostos: ácídos e bases 

A periodicidade na estequiometria 
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 No começo do século XIX, um considerável número de elementos e compostos foi 

descoberto com semelhanças e tendências em suas propriedades. Este fato chamou a atenção dos 

novos químicos, e desde que as massas atômicas de diversos elementos passaram a ser 

conhecidas (ou previstas), o que seria mais natural do que observar as relações entre as massas 

atômicas e as outras propriedades? Com o grande número de informações adquiridas ao longo 

dos anos, tomou-se evidente para os pesquisadores que as relações de fato existiram, e que as 

propriedades atômicas, tais como a massa, foram evidentemente responsáveis pelo 

comportamento químico. Eventualmente esta constatação conduziu ao estabelecimento de uma 

poderosa generalização pertinente às propriedades dos elementos: a lei periódica. 

 

7.1 A DESCOBERTA DA LEI PERIÓDICA  

DESENVOLVIMENTOS PRELIMINARES 

 Desde os primórdios, os químicos são responsáveis pela evolução do conceito de 

periodicidade (significa ocorrer regularmente ou intermitentemente. Um exemplo familiar de periodicidade é a 

ocorrência da maré alta no oceano, duas vezes ao dia.) química. O alemão Lothar Meyer e o russo Dmitri 

Mendeleev fizeram mais do que quaisquer outros, posicionando-se sobre um firme fundamento 

experimental. Trabalhando  independentemente, eles descobriram a lei periódica e publicaram a 

tabela periódica dos elementos. Meyer publicou primeiro em 1864 e em 1869 expandiu sua tabela 

para mais de 50 elementos. Ele demonstrou a variação de propriedades periódicas, como o 

volume molar, o ponto de ebulição e a dureza, como uma função de massa atômica. No mesmo 

ano Mendeleev publicou os resultados de seu trabalho, incluindo sua própria versão de tabela 

periódica. Nos anos seguintes, ele prosseguiu em seu estudo, e em 1871 publicou a versão 

mostrada na Tabela 7.1. Com esta tabela ele previu a existência de elementos ainda não 

conhecidos na época e que ocupariam os espaços vazios da mesma. Desate modo, previu a 

existência dos elementos gálio e germânio e estimulou suas propriedades com grande exatidão. 

Demonstrou-se assim o valor o  valor da tabela periódica na organização do conhecimento 

químico. 

 Em suas tabelas periódicas, Meyer e Mendeleev listaram os elementos em ordem 

crescente de massa atômica. (Nesta época, as massas atômicas eram conhecidas, mas os números 

atômicos não). Atualmente sabemos que a periodicidade é mais facilmente visualizada se a 

listagem for feita em ordem crescente do número atômico. Este fato ocasiona,em alguns casos, 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 320 

uma pequena diferença na seqüência dos elementos, pois numa comparação entre dois 

elementos,o que tem o maior número atômico em geral tem a maior massa atômica. (Entretanto, 

existem umas poucas exceções; compare o potássio, Z=19, com o argônio, Z = 18, ou o iodo, Z = 

53, com o telúrio, Z =52.) 

 

 Tabela 7.1 Tabela periódica de Mendeleev com "pesos atômicos" (1871). 
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PERIODICIDADE: UMA DESCRIÇÃO MODERNA 

 A lei periódica estabelece que quando os elementos são listados, seqüencialmente, em 

ordem crescente do número atômico, é observada uma repetição periódica em suas 

propriedades. Para entender o significado deste comentário, considere a seqüência mostrada na 

Figura 7.1, que é a primeira parte desta lista de elementos. Nesta ilustração a posição de cada 

elemento; na seqüência, é marcada por um círculo, quadrado ou triângulo. Ao examinarmos esta 

lista, um conjunto de elementos que atrai nossa atenção é o dos gases nobres (quadrados, no 

diagrama). Como mencionado na Seção 6.1, recebem esta denominação porque todos são gases a 

temperaturas e pressões ordinárias ou comuns, e pouco ativos quimicamente, ou nobres. (A 

palavra tem sido usada deste modo, uma vez que os metais preciosos, notadamente prata, ouro e 

platina, todos pouco reativos, foram a princípio  denominados metais nobres.). Os gases nobres 

são: 

                                                               Hélio            (He, Z = 2) 

                                                               Neônio         (Ne, Z = 10) 

                                                               Argônio        (Ar, Z = 18) 

                                                               Criptônio      (Kr, Z = 36) 

                                                               Xenônio        (Xe, Z = 54) 

                                                               Radônio        (Ra, Z = 86) 

 

 

 

 

 

 Figura 7.1 A lei periódica. 

 

 Ao olharmos para um elemento imediatamente posterior a um gás nobre, encontramos um 

metal altamente ativo que reage vigorosamente com uma grande variedade de substancias, 

inclusive com a água. Esta família de elementos é chamada de metais alcalinos e cada elemento 

é designado por um triângulo na Figura 7.1. Os metais alcalinos são: 
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                                                      Lítio            (Li, Z =3) 

                                                     Sódio           (Na, Z = 11) 

                                                     Potássio       (K, Z = 19) 

                                                     Rubídio       (Rb, Z = 37) 

                                                     Césio           (Cs, Z = 55) 

                                                     Frâncio        (Fr, Z = 87) 

 

 Os elementos imediatamente anteriores aos gases nobres, exceto o hidrogênio, são todos 

altamente reativos, semelhantes quimicamente aos não-metais, e são chamados halogênios. Estão 

designados por círculos na Figura 7.1. Os halogênios são: 

 

 
 

 (Embora algumas das propriedades do hidrogênio sejam semelhantes às dos halogênios, o  

hidrogênio não é classificado como um halogênio. As propriedades do hidrogênio ocupam uma 

classe particular.) 

 Considerando estas três famílias de elementos, encontramos a seqüência halogênio - gás-

nobre - metal alcalino que se repete periodicamente. (A periodicidade química pode ser 

posteriormente demonstrada pela inclusão de outras famílias de elementos em um estudo similar.) 

 

 

A TABELA PERIÓDICA MODERNA 

 A repetição verificada na lei periódica é a base da estrutura da tabela periódica moderna, 

na qual as famílias de elementos com propriedades químicas semelhantes são distribuídas ,em 

colunas verticais chamadas grupos;; Uma tabela periódica é mostrada na Figura 7.2. 
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 Grupos. Os grupos maiores consistem em cinco ou seis elementos e são chamados 

grupos representativos, principais ou grupos A. São enumerados de IA até VIIA, mais o grupo 

0. (O grupo 0 consiste nos gases nobres e algumas vezes é chamado grupo VIIIA.) Comumente, o 

"A" é omitido nestas designações, e assim os halogênios correspondem ao grupo VIIA ou .grupo 

VII. Os elementos destes grupos são conhecidos como elementos representativos. 

 Os grupos menores encontrados na região central da tabela periódica são chamados 

grupos de transição, subgrupos ou grupos B. São enumerados por algarismos romanos e pela letra 

B. Os elementos deste grupo são conhecidos como elementos de transição. 

 Por muitos anos, houve um desacordo internacional quanto aos grupos que seriam 

designados por A e por B. O sistema descrito há pouco e usado neste livro é comum nos Estados 

Unidos, mas alguns publicam tabelas periódicas, comercialmente, usando as letras A e B de 

forma trocada. Em 1990, a IUPAC (Seção 2.10) publicou a recomendação final para um novo 

sistema que não usa letras e os grupos passariam a ser enumerados com algarismos arábicos de 1 

até 18 (da esquerda para a direita). Na Figura 7.2, a numeração dos grupos de acordo com este 

novo sistema é mostrada acima da designação tradicional. 

 Períodos. As filas horizontais da tabela periódica são chamadas períodos e são 

enumeradas com algarismos arábicos de 1 a 7. Observe que os períodos variam grandemente em 

comprimento: o primeiro período consiste em somente dois elementos, o sexto período consiste 

em 32 elementos, em parte porque estão incluídos os lantanóides (O termo lantanóide é recomendado pela 

IUPAC, embora não seja de uso comum dos Estados Unidos. Um termo mais antigo é elemento terra-rara), que são 14 

elementos do lantânio (Z = 57) até o itérbio (Z = 70). O sétimo período também consiste 

(potencialmente) em 32 elementos, pois estão incluídos os 14 elementos actinóides (A IUPAC 

recomenda o termo actinóide. Um termo mais antigo é elemento terra-rara pesado.), do actínio (Z = 89) ao nobélio (Z 

= 102). Os lantanóides e actinóides são conjuntamente chamados elementos de transição interna. 

 A tabela periódica mostrada na Figura 7.2 é longa e embaraçosa, por este motivo é 

usualmente mostrada na forma mais compacta na Figura 7.3, na qual os lantanóides e actinóides 

são colocados abaixo da tabela principal. Esta forma é mostrada nas páginas iniciais do livro, de 

modo a ser uma referência (Muitas tabelas periódicas comerciais publicadas posicionam o lantânio (Z = 57) e o actínio 

(Z = 89) sob o ítrio (Z = 39), e concordam em designar os elementos do cério (Z =58) ao lutécio (Z = 71) como lantanóides e do 

tório (Z =90) ao laurêncio (Z = 103) como actinóides. Contudo, as evidências experimentais sustentam a disposição usada neste 

livro. Para um resumo desta evidência, veja o artigo de William B. Jensen no Journal of Chemical Education, vol. 59, p. 

634~(1982).) prontamente utilizável. 
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 Figura 7.2 A tabela periódica dos elementos, forma expandida. 

 

 Observe que o hidrogênio é posicionado, isoladamente, na parte superior da tabela 

periódica. Isto é feito porque as propriedades do hidrogênio são particulares. Algumas versões da 

tabela periódica posicionam o hidrogênio acima do lítio (grupo IA) e/ou acima do flúor (grupo 

VIIA). Contudo, o hidrogênio pouco apresenta das propriedades dos metais alcalinos ou dos 

halogênios. 

 Cada novo período, após o primeiro na tabela periódica, tem início com um metal alcalino 

(grupo IA) e termina com um gás nobre (grupo 0). Entre os elementos, alguns têm nomes 

especiais: metais alcalinos terrosos, do grupo IIA; calcogênios do grupo VIA e, como 

mencionado anteriormente, os elementos do grupo VIIA são denominados halogênios. As 

famílias dos elementos são mostradas na Figura 7.4 

 

7.2 A PERIODICIDADE NAS CONFIGURAÇÕES ELETRÔNICAS 

 A periodicidade nas propriedades dos elementos é o resultado da periodicidade nas 

configurações eletrônicas de seus átomos. 

 A Tabela 6.1 apresenta as configurações eletrônicas de todos os átomos. Ao compararmos 

estas configurações com a tabela periódica, vemos que cada período tem início com um átomo de 

configuração ns1. (Lembre-se: neste contexto, n representa a camada mais externa de elétrons: 

Veja Seção 6.1.) Estes átomos são de hidrogênio e elementos do grupo IA (os metais alcalinos). 
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Os átomos  imediatamente seguintes a estes têm configuração ns2; incluem o hélio no primeiro 

período e demais elementos do grupo IIA, os metais alcalino-terrosos. Pode-se dizer que cada 

período é iniciado pela adição de um elétron a uma nova (previamente desocupada) camada. 

Como a distância média do núcleo é maior para um elétron nesta camada, denominamos tal 

camada de camada externa. É ainda mais comumente chamada de camada de valência. A 

palavra valência significa "capacidade de combinação", e os elétrons na camada mais externa são 

grandemente,  embora não exclusivamente, responsáveis pela maneira dos átomos se combinarem 

(formarem ligações) entre si.( Alguns autores e professores preferem a definição do termo camada de valência de modo 

a incluir alguns elétrons em uma subcamada incompleta d da segunda camada mais externa) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 7.3 A tabela periódica dos elementos, forma convencional. 
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 A Figura 7.5 é um diagrama de preenchimento na forma de tabela periódica. Neste 

diagrama estão agrupados juntamente todos os átomos no qual o elétron s é o último elétron 

adicionado com o procedimento de Aufbau (Seção 6.1). Os átomos com configurações ns1 ou ns2 

na camada de valência pertencem aos elementos do bloco s. 

 O primeiro período consiste em somente dois elementos porque a camada K tem apenas 

um orbital. O segundo período e o subseqüente completam-se com a subcamada p da camada de 

valência (a subcamada np ), que pode comportar seis elétrons. Neste caso, ao longo do segundo e 

terceiro períodos as camadas de valência dos átomos podem conter de um a oito elétrons, como 

as configurações de ns1 e ns2 para os grupos IA e IIA a ns2np1 e ns2np6 para os grupos IIIA a 0. O 

"último elétron" em cada um destes grupos é um elétron p e eles compreendem o bloco p de 

elementos, como mostrado na Figura 7.5. 

 Quando oito elétrons estão presentes na camada de valência, sua configuração é ns2np6 e o 

elemento é um gás nobre. Esta é uma configuração estável, e os gases nobres têm pouca 

tendência a reagir. A configuração ns2np6é chamada octeto porque. consiste em um total de oito 

elétrons, e a generalização desta configuração de especial estabilidade é conhecida por regra do 

octeto. 

 No quarto período, uma progressão regular de configurações eletrônicas iniciando com 

ns1 e terminando com ns2np6 é interrompida pelo atraso de complementação de terceira camada, 

pois os elétrons são adicionados previamente na subcamada 3d. Um preenchimento similar da 

subcamada (n - 1)d ocorre no quinto, sexto e sétimo período. Desse modo, os elementos de 

transição (grupo B) têm vários números de elétrons na sua subcamada (n - 1)d. A subcamada d 

pode conter 10 elétrons; este preenchimento explica o fato de que há dez elementos na série dos 

elementos de transição. Porque o "último elétron" em cada um destes átomos é um elétron d, os 

elementos compreendem o bloco d de elementos. (Ver Figura 7.5.)  

 

Comentários Adicionais 

 Um gás nobre não apresenta a configuração ns2np6; a configuração do hélio é somente 

ns2 porque a camada K não inclui a subcamada p. 

 

 Ao longo da série de lantanóides e actinóides, a subcamada a ser preenchida com o 

procedimento de Aufbau é a subcamada (n - 2)f, que é a subcamada f da terceira camada externa. 
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Uma subcamada f tem um número máximo de 14 elétrons e, assim, são 14 lantanóides e 14 

actinóides que juntamente constituem o bloco f, como mostra a Figura 7.5. 

 

 

 

 

 

 

 

 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
 

 

 

 Figura 7.4 Famílias dos elementos na tabela periódica. 
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Figura 7.5 A tabela periódica e a ordem de preenchimento. 

 

Comentários Adicionais 

 Podemos observar na Tabela 6.1 que as configurações eletrônicas de Aufbau não são 

perfeitamente regulares e, para alguns elementos dos blocos d e f, o "último" elétron não se 

encontra na subcamada esperada. Em geral, contudo, tais exceções geralmente têm pouco 

significado químico. 

 Por que as configurações eletrônicas são importantes? Um dos objetivos da química é a 

capacidade de prever as propriedades físicas e químicas das substâncias e de conhecer as 

propriedades e estruturas dos átomos individuais e moléculas. Ainda que distante da 
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possibilidade de fazer previsões exatas em todos os casos, as tentativas têm-se mostrado 

produtivas na maioria das pesquisas químicas. 

 

7.3 A PERIODICIDADE NAS PROPRIEDADES ATÔMICAS 

 Algumas das propriedades dos átomos mostram variações periódicas em função do 

número atômico. Nesta seção descreveremos a variação de três propriedades: raio atômico, 

energia de ionização e afinidade eletrônica.  

 

RAIO ATÔMICO 

 Qual é o "tamanho" de um átomo? Esta não é uma questão fácil de ser respondida. 

Embora a nuvem eletrônica de um átomo se estenda a um nó no infinito, o conceito do átomo 

infinitamente grande não é certamente útil. Algumas vezes o tamanho de um átomo é 

arbitrariamente definido como o tamanho da superfície-limite (ver a Seção 6.4) que contém a 

maior parte, digamos 90% de sua carga eletrônica total. Contudo, uma medida experimental 

segura do tamanho atômico é mais proveitosa. 

 As medidas experimentais dos tamanhos dos átomos são dificultadas por uma série de 

problemas. A dificuldade não é devido às técnicas experimentais, mas reside na interpretação dos 

resultados. Consideremos o caso da molécula de hidrogênio, H2, por exemplo. A distância de 

ligação nesta molécula foi determinada e é de 0,074 nm. O termo  distância de ligação é referente 

à distância entre os núcleos de dois átomos ligados, e,  portanto, é razoável considerar que, na 

molécula de H2, metade de 0,074 nm, ou 0,037 nm, é o raio de um único átomo de hidrogênio. 

Agora, consideraremos o diamante, que é constituído por átomos de carbono, e cuja distância de 

ligação é 0,154 nm. A metade deste valor 0,077 nm, pode ser considerada como sendo o raio 

atômico do carbono. Considerando, por fim, o composto metano, CH4, um composto molecular 

em que quatro átomos de hidrogênio estão ligados a um átomo de carbono, verificamos que, se 

verdadeiramente. os raios dos átomos de carbono e hidrogênio são fixos e característicos, a 

distância inter-nuclear de carbono para hidrogênio no metano é dada por 0,037 nm + 0,077 nm, 

ou seja, 0,114 nm. Mas a distância de ligação determinada experimentalmente é de 0,110 nm. Os 

métodos empregados são bem precisos, e a discrepância de 0,004 nm não pode ser desprezada. O 

obstáculo aparece porque o raio, efetivo do átomo não é constante. A contribuição de cada átomo 
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na distância de ligação total depende da natureza da ligação, que por sua vez depende, em parte, 

das propriedades dos átomos. 

 Apesar destas dificuldades é possível reunir um conjunto de dados de raios atômicos 

aproximados obtidos de medidas de distâncias inter-atômicas. Os resultados são mostrados 

graficamente na Figura 7.6, demonstrando claramente a variação periódica dos raios atômicos em 

função do número atômico. Observe que cada período inicia com um átomo grande e que os raios 

geralmente decrescem através do período. 

 Como poderíamos explicar este decréscimo do raio atômico ao longo do período? De 

acordo com as configurações eletrônicas, no estado fundamental de Aufbau ao longo do segundo 

e terceiro períodos, os elétrons são adicionados, na camada de valência. Simultaneamente, é 

importante relembrar que prótons são adicionados ao núcleo, aumentando a carga nuclear. Este 

aumento atrai todos os elétrons, aproximando-os do núcleo; como resultado, o raio atômico 

diminui. A Tabela 7.2 mostra os raios atômicos e as configurações dos elementos do segundo 

período. 

 Nos períodos 4, 5 e 6, o decréscimo nos raios atômicos ao longo do período é moderado 

pela intervenção da série dos elementos de transição. Por quê? A estruturação de configurações 

eletrônicas da série dos elementos de transição é caracterizada por um aumento gradual do 

número de elétrons na segunda camada externa (n-1), e não na camada de valência, n. Uma vez 

que os elétrons são colocados em (n - 1)d, entre o núcleo e a camada de valência, eles protegem 

parcialmente os elétrons da camada de valência da força de atração exercida pelo núcleo. Este 

efeito protetor reduz a carga nuclear efetiva mantendo os elétrons de valência do átomo. Portanto, 

ao longo da série dos elementos de transição, o raio atômico não decresce tão rapidamente como 

nas séries dos elementos representativos. No final da série dos elementos de transição; a 

subcamada (n - 1)d se aproxima de sua população máxima, 10 elétrons, aumentando o efeito de 

blindagem; conseqüentemente, as repulsões inter-eletrônicas entre a camada (n - 1) e a camada de 

valência acarretam um menor aumento no tamanho. Somente após o preenchimento completo da 

subcamada (n - 1)d, no término da série dos elementos de transição, os elétrons serão novamente 

adicionados à camada de valência. A partir daí, o aumento na carga nuclear reassume uma 

pronunciada contração para o resto do período. 
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Comentários Adicionais 

 O tamanho efetivo de um átomo depende de vários fatores, e seu tamanho é alterado com 

as transformações que o cercam. Os átomos não são esferas rígidas. 

 

 

 

 

 

 

 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 7.6 Raios atômicos. 

 

 

 Os lantanóides mostram ainda um maior efeito de blindagem pelos elétrons internos. 

Percorrendo esta série os elétrons são adicionados à subcamada (n - 2)f, enquanto aumenta, 

simultaneamente, a carga nuclear: O aumento do efeito de blindagem dos elétrons da subcamada f 

compensa quase completàmente o aumento da carga nuclear, resultando numa pequena contração 

através da série. 

 De um lantanóide para o próximo, o aumento do efeito de blindagem exercido pelos 

elétrons da camada interna resulta num aumento da carga nuclear. Assim, a contração  do raio é 

de 0,001 nm de um átomo para o outro, mas como eles são 14 elementos na série; a contração 

total é de 0,013 nm. Esta contração total é significativa e é denominada contração lantanóidica. 
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 Tabela 7.2 Raios atômicos dos elementos do segundo período. 

 

 

 

 

 

 

 
 

 

 

 

 

 

 

 Os raios atômicos aumentam em um mesmo grupo da tabela periódica. Em cada um dos 

grupos representativos (A), o aumento é bastante pronunciado como é mostrado na Tabela 7.3 

para os metais alcalinos (grupo IA). Este efeito pode parecer surpreendente, pois a carga nuclear 

é crescente no grupo e, assim, tende a atrair os elétrons mais fortemente. Entretanto, o número 

total de elétrons nas camadas aumenta, causando um aumento na distância entre a camada de 

valência e o núcleo: Conseqüentemente, percorrendo um grupo, o aumento do número de 

camadas internas de elétrons implica no aumento do efeito blindagem que compensa o aumento 

na carga nuclear, resultando num aumento do raio atômico. 

 Para os  grupos de transição (B), a variação no tamanho do átomo é menos pronunciada 

do que a verificada para os elementos representativos (A). Analisando qualquer elemento de 

transição do quarto período e um outro imediatamente abaixo, do quinto período, notamos um 

apreciável aumento no raio atômico. Do quinto para o sexto período, no entanto, não há 

praticamente nenhuma alteração, como mostrado na Tabela 7.4 para o grupo IVB. (Observe que o 

zircônio e o háfnio têm, praticamente, o mesmo raio atômico.) Por que o raio atômico de 

qualquer elemento do sexto período não  difere do raio do elemento imediatamente superior na 

tabela? A resposta é encontrada na contração lantanóidica, anteriormente mencionada. Conforme 

o procedimento de Aufbau para os 14 lantanóides, o preenchimento da subcamada 4f ocorre de 
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modo que o raio do itérbio (Z = 70), o último da série, seja 0,013 nm menor do que o do lantânio 

(Z = 57), o primeiro. A blindagem da camada interna compensa completamente o efeito do 

aumento na carga nuclear. Uma conseqüência desta compensação é que os elementos de transição 

seguintes ao itérbio têm átomos pequenos, contrariamente ao esperado. A contração lantanóidica 

é quase compensada pelo fato de que no sexto período os átomos têm uma camada a mais de 

elétrons do que no quinto, e assim os átomos correspondentes aos elementos de transição nestes 

dois períodos são semelhantes em dimensões atômicas. A similaridade no tamanho e na 

configuração eletrônica entre elementos de transição do quinto e sexto períodos, conduz a 

semelhanças notáveis em suas propriedades. O zircônio e o háfnio, por exemplo, além de 

formarem compostos químicos com fórmulas similares, têm propriedades semelhantes (pontos de 

fusão, pontos de ebulição, solubilidades, etc.). Estes elementos, geralmente, são encontrados 

juntos na natureza e requerem técnicas especiais para sua separação no laboratório. 

 

 

 

 Tabela 7.3 Raios atômicos dos metais alcalinos (Grupo IA) 
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 Tabela 7.4 Raios atômicos dos elementos do Grupo IVB. 

 
 

ENERGIA DE IONIZAÇÃO 

 Quando um átomo isolado, em seu estado fundamental, absorve energia, o elétron pode se 

transferir de um nível energético quantizado para outro. Se a energia fornecida for suficiente, o 

elétron pode ser completamente removido do átomo (atingindo o nível n =     ), originando um 

íon positivo. (O elétron mais facilmente removível é aquele menos firmemente preso ao núcleo, e 

o de mais alta energia.) A ionização é o processo de formação de um íon positivo pela remoção 

de um elétron. A energia de ionização é a mínima energia necessária para remover um elétron de 

um átomo isolado, no seu estado fundamental. (Uma vez que um átomo isolado está livre da 

influência de átomos vizinhos, o termo implica um átomo no estado gasoso.) Então, a energia de 

ionização é a energia necessária para provocar o seguinte processo: 

 

M(g)       M+(g) + e-(g) 

 

 Como mais de um elétron pode ser removido do átomo, a energia requerida para causar o 

processo anterior é, mais precisamente, a primeira energia de ionização. A segunda energia de 

ionização é a energia necessária para remover um segundo elétron: 

 

M+(g)      M2+(g)+ e-(g) 

 

 As energias de ionização são comumente expressas em elétron-volts (Um elétron-volt é a energia 

necessária para elevar o potencial de um elétron em um volt. As energias de ionização são geralmente chamadas potenciais de 

ionização, mas não usaremos este termo, que pode ser mal-interpretado.) por átomo, quilocalorias por mol ou 
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quilojoules por mol. Neste livro usaremos a unidade do SI, kJ mol-1. (Os fatores de conversão são 

dados no Apêndice B.) 

 A maneira pela qual a energia de ionização varia com o número atômico é uma ilustração 

da periodicidade química. A Figura 7.7 mostra esta variação para os primeiros seis períodos. Em 

geral, a carga nuclear aumenta através do período e os elétrons da camada de valência são 

atraídos mais fortemente para o núcleo. Conseqüentemente, mais energia é necessária para 

remover um elétron do átomo. Em outras palavras, a primeira energia de ionização tende a 

aumentar através de um período. 

 Note, contudo, que o comportamento no período apresenta algumas irregularidades, 

mesmo nos períodos 2 e 3, onde não há elementos de transição. A Tabela 7.5 e a Figura 7.7 

mostram que a primeira energia de ionização do boro (Z = 5) é menor do que a do berílio (Z = 4). 

O mesmo vale para o oxigênio (Z = 8) comparado ao nitrogênio (Z = 7). Estas irregularidades 

podem ser explicadas da seguinte maneira: no boro o elétron a ser removido está no orbital 2p, 

enquanto o berílio está no orbital 2s. Um elétron 2s está mais firmemente preso ao núcleo do que 

um elétron 2p, o que conduz à baixa energia de ionização do boro. (Observe as Figuras 6.19 e 

6.24 novamente. A curva da densidade e probabilidade 2s tem um máximo no núcleo, enquanto a 

correspondente curva 2p, não. Ainda que a carga nuclear do boro seja maior, os elétrons 2s no 

boro podem blindar parte desta carga do seu elétron 2p.) Portanto, menor energia é requerida para 

remover o elétron 2p do boro; do quê o elétron 2s do berílio, mesmo com a maior carga nuclear 

do boro. 
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 Figura 7.7 Primeiras energias de ionização 

 

 

 O caso do oxigênio é ligeiramente diferente. A primeira energia de ionização é mais baixa 

do que a esperada, porque o elétron é removido de um orbital 2p que contém um segundo elétron. 

Dois elétrons no mesmo orbital ocupam a mesma região do espaço e se repelem com maior 

intensidade do que se estivem em orbitais diferentes. A repulsão inter-eletrônica facilita a 

remoção do elétron do átomo de oxigênio. No átomo de nitrogênio não há tal repulsão. (Veja do 

seguinte modo: quando o elétron abandona o orbital 2p do oxigênio, é como se ele fosse 

"empurrado" pelo outro elétron daquele orbital.) Irregularidades análogas às encontradas no boro 

e oxigênio são igualmente explicáveis nos demais períodos sucessivos. 
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 Tabela 7.5 Primeiras energias de ionização dos elementos do segundo período. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Note que há também um ligeiro aumento na energia de ionização em cada série dos 

elementos de transição. Isto é causado pelo efeito de blindagem da camada interna de elétrons, 

praticamente compensado pelo aumento de carga nuclear. Observação: os elétrons mais 

facilmente removíveis dos átomos, dos elementos de transição, são os da camada de valência, ou 

seja, aqueles com o maior valor de n, número quântico principal. Assim, o primeiro elétron a ser 

removido do átomo de titânio acupa o orbital 4s e não o orbital 3d: 

 

 

 

 A remoção do segundo, terceiro e quarto elétrons admite as respectivas configurações: 

[Ar] 3d2, [Ar] 3d1 e [Ar]. Embora este procedimento pareça contrariar a seqüência de Aufbau, 

lembre-se de que eles não são processos contraditórios. Segundo o procedimento de Aufbau, (um 

processo imaginário), as configurações são obtidas, uma após outra, pela adição de um elétron à 
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região extranuclear e pela adição simultânea de um próton ao núcleo. Na ionização (um processo 

real), os elétrons são removidos da região extranuclear, mas a carga nuclear permanece a mesma. 

(Podemos citar, por exemplo, Z = 22, para o Ti e Ti+.) Nos de transição os elétrons ns são mais 

facilmente removíveis, seguidos pelos elétrons (n - 1)d. 

 Observe as altas energias de ionização dos gases nobres. Para todos eles, exceto o hélio, a 

remoção de um elétron quebra o octeto de elétrons na camada de valência. A alta energia de 

ionização é uma das razões de sua pequena tendência a sofrerem reações. O hélio tem somente a 

camada K, que pode acomodar dois elétrons. Estes dois elétrons dão ao hélio uma estabilidade 

comparável à que o octeto dá ao resto dos gases nobres. (Poderíamos dizer que o dueto do hélio é 

especialmente estável.) 

A energia de ionização é decrescente em um grupo da tabela periódica, como pode visto na 

Figura 7.7 e na Tabela 7.6. O aumento de carga nuclear em um grupo é compensado pelo efeito 

de blindagem, relativo ao aumento do número de camadas internas. A principal causa do 

decréscimo  de energia de ionização é o aumento do raio atômico, o que diminui a atração do 

átomo pelos elétrons na camada de valência.  

 A segunda, terceira, quarta, etc. energias de ionização são aquelas necessárias para 

remover o segundo, terceiro, quarto etc. elétrons, respectivamente. Na Figura 7.8 são mostradas 

da primeira à décima-sexta energias de ionização para o enxofre (Z = 16). O aumento sucessivo e 

pronunciado das energias de ionização resulta do fato  de que cada  elétron retirado deixa o íon 

mais positivamente carregado, do que o íon deixado pelo elétron anterior. A remoção seqüencial 

de elétrons implica no aumento gradual das cargas positivas, e cada vez mais energia é necessária 

para a remoção do "próximo" elétron. A sucessiva remoção de elétrons diminui o, tamanho dos 

íons e, aumenta a energia de ionização. Contudo, este aumento não é uniforme. Observe, por 

exemplo, o grande aumento da sétima para a décima - quinta energia de ionização do enxofre. 

Em cada um destes casos, o elétron deixa uma camada mais próxima do núcleo do que a camada 

deixada pelo elétron precedente. A quebra de uma nova camada requer uma quantidade extra de 

energia, porque a nova camada está mais próxima do núcleo: 
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 Tabela 7.6 Primeiras energias de ionização dos metais alcalinos (grupo IA) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

AFINIDADE ELETRÔNICA 

 Um átomo também pode receber um elétron produzindo um íon negativo: 

 

X(g) + e-(g)         X-(g) 

 

 Este processo é normalmente acompanhado por uma liberação de energia, e tal 

quantidade mede o quão fortemente o elétron se liga ao átomo. A afinidade eletrônica de um 

átomo é definida como a quantidade de energia, �H, envolvida no processo em que um átomo 

isolado gasoso, no seu estado fundamental, recebe um elétron formando um íon negativo. 

Quando um átomo tende a ganhar um elétrons, energia é liberada e, assim, a quantidade  H para 

o processo é negativa. Quanto mais negativo o valor da afinidade eletrônica, maior a tendência 

do átomo em receber elétrons. (Note que este é o resultado esperado do termo afinidade 

eletrônica). Por muitos anos, a afinidade eletrônica foi definida como a quantidade de energia liberada durante o processo do 

átomo ganhar um elétron e, portanto, muitos livros trazem as afinidades eletrônicas como quantidades positivas. No entanto, esta 

colocação contraria a convenção termodinâmica usual, que adota um sinal negativo para a quantidade de energia liberada. 

Obviamente, é importante definira convenção de sinal usada na tabela de afinidades eletrônicas. A convenção usada neste livro 

assemelha-se à mais aceita na maior parte do mundo. 
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 Figura 7.8 Energias de ionização para o enxofre. (A subcamada de "origem" de cada 

elétron é mostrada.) 
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 Figura 7.9 Unidades eletrônicas de elementos dos três primeiros períodos. (Alguns 

valores foram calculados teoricamente.) 

 

 As afinidades eletrônicas são difíceis de medir e não são conhecidos valores, exatos para 

todos os elementos. Os valores para os elementos dos três primeiros períodos estão colocados em 

função dos números atômicos na Figura 7.9. (Nem todos estes valores foram obtidos 

experimentalmente, alguns foram calculados teoricamente.) Algumas das afinidades eletrônicas 

listadas na Figura 7.9 têm valores positivos; isto significa que energia é absorvida das 

vizinhanças quando o átomo recebe um elétron. 

 A periodicidade na afinidade eletrônica é demonstrada na Figura 7.9. Embora o 

comportamento através de um período não seja uniforme, as afinidades eletrônicas tornam-se 

mais negativas (mais energia é perdida) do grupo IA ao grupo VIlA, em parte devido ao aumento 

da carga nuclear. Os elementos do grupo IA, Li e Na têm afinidades eletrônicas ligeiramente 

negativas. Estes elementos têm pouca tendência para ganhar elétrons. 
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 Tabela 7.7 Afinidades eletrônicas dos halogênios (Grupo VIIA). 

 
 

 

 As afinidades eletrônicas dos elementos Be e Mg, do grupo IIA, têm valores positivos. 

Para que estes elementos possam ganhar elétrons, terão de absorver simultaneamente uma grande 

quantidade de energia, pois os elétrons deverão ser adicionados na subcamada p, que é 

parcialmente blindada pela carga nuclear da subcamada s, da mesma camada. Isto reduz a atração 

entre o elétron e o núcleo, sendo muito pequenas as probabilidades de estes átomos ganharem 

elétrons. De fato, o elétron deve ser "forçado" a se unir ao átomo. 

 As afinidades eletrônicas dos elementos N e P do grupo VA são menos negativas do que a 

dos elementos precedentes. Nestes casos, os elétrons adicionados ocuparão a subcamada p semi-

preenchida. Como resultado, a repulsão inter-eletrônicia  diminui a tendência do átomo em 

ganhar um elétron. 

 As afinidades eletrônicas, em geral, têm valores mais positivos ao longo de um grupo, 

porque a camada de valência (em que o elétron é adicionado) está progressivamente mais distante 

do núcleo, e a blindagem da camada interna é efetiva na compensação do aumento da carga 

nuclear: Os valores para os halogênios (grupo VIIA) são mostrados na Tabela 7.7. Observe que 

todos os valores nesta tabela são bastante negativos. A grande facilidade dos halogênios em 

ganhar elétrons está relacionada com o fato de que cada elétron adicionado na camada de 

valência completa o octeto, e o átomo adquire a configuração de um gás nobre: No entanto, o 

valor para o flúor é menos  negativo do que o esperado. (Esperava-se que o flúor tivesse uma 

maior tendência em ganhar o elétron do que o cloro, pois a sua camada de valência está mais 

próxima do núcleo.) Realmente, as afinidades eletrônicas de todos os elementos do segundo 
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período não são tão negativas como se poderia esperar. Uma explicação para este resultado é 

relativa aos pequenos tamanhos destes átomos. A repulsão inter-eletrônica na camada L 

geralmente não-compacta parece compensar a alta atração do núcleo, reduzindo a afinidade 

eletrônica. 

 A afinidade eletrônica é tradicionalmente expressa em elétron-volts por átomo. Neste 

livro, contudo, usaremos a unidade do SI: kJ mol-1. 

 

7.4 A PERIODICIDADE NAS PROPRIEDADES FÍSICAS 

DENSIDADES E PONTOS DE FUSÃO 

 As propriedades físicas dos elementos também demonstram a lei periódica. A Figura 7.10 

mostra as densidades dos elementos a 25 °C, em função do número atômico. (Para os elementos 

que são normalmente gases a 25 °C, a densidade considerada é a do líquido na sua temperatura de 

ebulição.) A periodicidade na densidade é ilustrada pela sucessão de máximos e mínimos em um 

gráfico, embora estas variações não sejam muito regulares, pois diferentes características 

estruturais influenciam na densidade da substância.  

 A Figura 7.11 exibe uma periodicidade irregular e relativa aos pontos de fusão dos 

elementos. Novamente observamos uma sucessão de máximos e mínimos. Uma comparação das 

Figuras 7.10 e 7.11 com a tabela periódica demonstra uma relação entre a periodicidade na 

densidade e no ponto de fusão com a configuração eletrônica. Os melhores exemplos desta 

comparação podem ser os mínimos pontos de fusão exibidos pelos gases nobres. 

 

METAIS E NÃO-METAIS 

 Os metais são geralmente bons condutores de calor e de eletricidade, são maleáveis 

(podendo ser enrolados ou laminados) e dúcteis (podendo ser estirados em finos arames), e, têm 

uma alta refletividade e um brilho característico chamado brilho metálico.Os elementos com este 

conjunto de propriedades estão posicionados à esquerda na tabela periódica, ainda que, neste 

caso, "esquerda" signifique mais da metade da tabela, porque o número de metais é maior do que 

o de não-metais. Todos os elementos de transição e de transição interna são metais e constituem 

cerca de metade dos elementos representativos. 
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 Figura 7.10 Densidades dos elementos a 25"C. (Para os elementos gasosos nesta 

temperatura, a densidade é a do líquido no ponto de ebulição.) 

 

Os não-metais não apresentam as propriedades dos metais: são pobres condutores térmicos e 

elétricos, no estado sólido são quebradiços,e não exibem alta refletividade ou brilho metálico. 

São encontrados à direita, mais especificamente na parte superior à direita da tabela periódica. 

Percorrendo a tabela da esquerda para a direita em qualquer período, há um decréscimo gradual 

nas propriedades metálicas. Em um grupo Ocorre um aumento, nas propriedades metálicas, do 

topo para a base. A separação entre os metais e os não-metais poderia ser uma linha diagonal da 

região superior esquerda para a região da base à direita. Contudo, não é esta a linha divisória real, 

pois a transição de metais para não-metais é gradual e a distinção entre as propriedades destes 

elementos nem sempre é clara. Uma linha desenhada na forma de zigue-zague é mostrada na 

Figura 7.12. Como o posicionamento da linha de transição entre os metais e não-metais é 

algumas vezes arbitrário, os elementos mais próximos a ela são chamados metalóides ou 

semimetais. Suas características são diferentes, mas suas propriedades são intermediárias às dos 

metais e não metais. 
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7.5 A PERIODICIDADE NAS PROPRIEDADES QUÍMICAS 

 Meyer e Mendeleev (Seção 7.1) usaram extensivamente as propriedades físicas para 

sustentar os arranjos periódicos dos elementos, mas em grande parte basearam-se nas 

propriedades químicas, que também são funções periódicas do número atômico. Mais tarde 

consideraremos as propriedades químicas dos elementos em profundidade, mencionaremos, 

porém, algumas delas a seguir. 

 

METAIS 

 A maioria dos elementos químicos são metais e estão posicionados à esquerda na tabela 

periódica (Figura 7.12). É característica dos átomos metálicos terem baixas energias de ionização 

e baixas afinidades eletrônicas. Conseqüentemente, os metais tendem a formar íons carregados 

positivamente: 

M        M+ + e- 
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 Os íons positivos são chamados cátions. Quando uma corrente elétrica passa por uma 

solução contendo íons, os cátions movimentam-se para o.eletrodo negativo, denominado cátodo. 

 A carga do íon metálico depende do número de elétrons perdidos pelo átomo. Em 

circunstâncias normais, um átomo de sódio perde um elétron formando um íon sódio, Na+,  um 

átomo de magnésio, dois elétrons formando um íon Mg2+, e um átomo de alumínio, três elétrons 

formando um íon Al3+.Para cada um destes exemplos, observe a relação entre os seguintes 

fatores: posição do elemento na tabela periódica, número de elétrons na camada de valência do 

átomo e a carga do íon resultante. 

 Com a elevada energia obtida da alta temperatura de uma chama ou arco elétrico, 

qualquer número de elétrons de um átomo pode ser removido; em reações químicas à temperatura 

ambiente, contudo, os átomos de alguns metais perdem sempre o mesmo número característico de 

elétrons. O magnésio, por exemplo, forma íons Mg2+,e não Mg+ ou Mg3+.No entanto, os átomos 

de alguns metais podem perder vários números de elétrons, formando íons com várias cargas. 

Como um exemplo, considere o ferro (Z = 26). Em muitas reações com o ferro, seus átomos 

perdem dois elétrons: 
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 Figura 7.12 Metais, semi-metais e não-metais. 
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 Os íons resultante, Fe2+, são chamados íon ferro (II) ou íons ferrosos. (Veja observação 

sobre nomenclatura mais adiante). 

 

 

 

 O íon resultante é conhecido por íon de ferro (III) ou íon férrico. A habilidade na 

formação de diferentes cátions com diferentes cargas é típica dos elementos de transição e de 

transição interna, e também dos metais de pós-transição, os metais representativos posicionados 

imediatamente direita dos elementos de transição na tabela periódica. 

 

Notas de Nomenclatura 

 A IUPAC recomenda que, se o metal forma somente um cátion, o nome do .cátion deve 

ser idêntico ao nome do elemento. Então, para o átomo de sódio, Na, o nome do elemento é 

também o nome do Íon Na+ (íon sódio). Se o metal formar mais de um cátion, a IUPAC propõe 

como método para  indicar a carga no nome do Íon o uso do nome do elemento seguido por um 

número em algarismos romanos, entre parênteses. Assim, o Cu+ é chamado de Íon cobre (I) e o 

Cu2+ de Íon Cu(II). Este sistema é conhecido por sistema Stock, nome originado do químico 

alemão que primeiro sugeriu este sistema. Um sistema mais antigo, e ainda permitido pela 

IUPAC, o sistema oso-ico, é aquele usado nos casos em que o átomo não forma mais de dois Íons 

diferentes. Ao usar este método, devemos escrever a raiz do nome do elemento, originária do 

inglês ou do latim (aquela do qual o símbolo é derivado), e acrescentamos o sufixo oso para 

designar o Íon de menor carga, ou ico para o Íon de maior carga. Então Fe2+ é o Íon ferroso, e 

Fe3+ é o Íon férrico. Do mesmo modo, os dois cátions formados pelo estanho são Sn2+, o Íon 

estanoso, e Sn4+, o Íon estânico. Observe que o sufixo não indica especificamente a carga do Íon, 

como os algarismos romanos no sistema Stock: em vez disto, indica se o Íon tem a menor ou a 

maior carga das duas possíveis. Os nomes nos sistemas Stock e oso-ico de alguns Íons são dados 

na Tabela 7.8. 
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 Tabela 7.8 Nomes de alguns cátions. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 A habilidade de um átomo perder diferentes números de elétrons e, portanto, ser capaz de 

formar íons de cargas diferentes, reflete a presença de espaçamentos bem próximos nos níveis 

eletrônicos de energia. No caso do ferro, a subcamada 3d é ligeiramente menor, em energia, do 

que a 4s, e em algumas reações químicas, a energia utilizada suficiente para a remoção dos  dois 

elétrons da subcamada 4s, e também do elétron 3d formando o íon Fe (III). No caso do magnésio, 

por outro lado, a situação é bem diferente. A remoção de um terceiro elétron de um átomo de 

magnésio implica a quebra da subcamada 2p do átomo, muito menor em energia do que a 

subcamada 2s. A energia extra necessária para remover o terceiro elétron do átomo de magnésio 

não é utilizada nas reações químicas ordinárias e por isso os íons Mg3+ não são observados 

normalmente.  
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 Os Metais Alcalinos. A reatividade química ou atividade de metais geràlmente decresce 

da esquerda para a direita ao longo da tabela periódica. Os metais alcalinos reagem rigorosamente 

com não-metais e com muitos compostos. Por exemplo, o sódio, um metal prateado e mole, 

queima na presença do gás cloro, um não-metal fracamente esverdeado: 

 

 

 

 O produto é branco e cristalino: o cloreto de sódio (sal de cozinha). O sódio também reage 

vigorosa e exotermicamente com a água: 

 

 

 O gás hidrogênio formado nesta reação é freqüentemente inflamado pelo calor da reação. 

(por esta razão, algumas vezes ocorre uma explosão quando um grande pedaço de sódio é 

colocado em água.) Os íons Na+ e OH- formados nesta reação permanecem em solução como 

indicado pela designação (aq). 

 

 Os Metais Alcalino- Terrosos. A comparação das reatividades dos metais alcalino-

terrosos e metais alcalinos mostra que cada metal do grupo IIA é um pouco menos reativo do que 

o metal precedente do grupo IA; com as exceções do Be e Mg, as diferenças são pequenas. As 

reações do metal cálcio com o gás cloro e com a água são semelhantes às correspondentes 

reações do sódio: 

 

 

 

  

 Outros Metais. Percorrendo a tabela periódica mais à direita, a reatividade é decrescente, 

os elementos são menos metálicos e reagem menos vigorosamente com não-metais, tais como o 

cloro. A maioria dos metais de transição e de pós-transição são menos reativos do que os metais 

alcalinos e alcalino-terrosos. Por exemplo, na ausência do oxigênio do ar, o ferro reage muito 

lentamente com a água. 
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 Na presença de oxigênio, o ferro reage com a água em várias reações e forma uma mistura 

de produtos denominada ferrugem. Uma destas reações é a seguinte: 

 

 

 A reatividade de um metal depende de diversos fatores,um dos quais é a facilidade dos 

átomos do metal em perder elétrons formando cátions. Todos os outros fatores existindo em 

igualdade, a reatividade do metal é maior quanto maior for a sua facilidade na remoção de 

elétrons. Então, a baixa energia de ionização do sódio (96 kJ moi-1) é grandemente responsável 

pela sua alta reatividade. Em contraste, uma maior energia é necessária para a remoção de 

elétrons dos átomos de ouro (890 kJ moi-1, formando íons Au+), o que contribui para a total 

ausência de reatividade com o ar e/ou a água. 

 

Nota de Nomenclatura 

 Nas reações de sódio e cálcio, anteriormente descritas, os íons OH- são formados em 

solução aquosa..Estes íons poliatômicos são chamados de íons hidróxido. O composto Fe(OH)2 é 

chamado hidróxido de ferro(II), ou hidróxido ferroso, e o Fe(OH)3 é chamado hidróxido de 

ferro(III), ou hidróxido férrico. O termo genérico para um composto que contém o grupo OH é 

hidroxi-composto. Quando o grupo existe como um íon em um composto,o composto é 

denominado hidróxido. 

 

 

NÃO-METAIS 

 Por causa do decréscimo do comportamento metálico, da esquerda para a direita e da base 

para o topo na tabela periódica, os elementos não-metálicos estão localizados na porção superior 

direita da tabela. 

 Os gases nobres (grupo O) são encontrados na forma mono atômica, com cada átomo 

(exceto o hélio) apresentando o octeto completo em sua camada de valência. Os átomos com 

octetos na camada de valência são muito estáveis (Seção 7.2), motivo pelo qual os gases nobres 

são pouco reativos. Os halogênios (grupo VIIA) são encontrados na forma de moléculas 

diatômicas: F2, C12, Br2, I2 e At2. À temperatura e à pressão ambientes, o flúor e o cloro são 

gases, o bromo é líquido, o iodo e o astato são sólidos. Nas mesmas condições o hidrogênio, H2, 
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o oxigênio, O2 e o nitrogênio, N2 também ocorrem na forma de moléculas gasosas diatômicas. O 

enxofre é encontrado como um composto sólido de moléculas octatômicas, S8 (Figura 20.5), e 

Uma das formas do fósforo existe na forma de moléculas tetratômicas, P4 no estado sólido 

(Figura 20.9). O carbono apresenta duas importantes formas sólidas, grafite e diamante, ambas 

consistindo em um extenso arranjo de átomos. (O estudo das estruturas e ligações destas 

substâncias será realizado no Capítulo 20.) 

 Com exceção dos gases nobres, os não-metais são caracterizados pela alta afinidade 

eletrônica e alta energia de ionização. Conseqüentemente, em muitas de suas reações, os não-

metais ganham elétrons formando íons negativos, ou ânions. Assim, numa reação típica com um 

metal, os átomos de cloro ganham, cada um, um elétron (dos átomos do metal), formando íons 

cloreto: 

 

 

 Neste processo, o átomo de cloro completou o octeto na sua camada de valência. 

Analogamente, um átomo de oxigênio pode ganhar dois elétrons, para completar o octeto na sua 

camada de valência e formar o íon óxido: 

 
 Estas transformações podem ser escritas de um modo mais simples, como: 

 
 

 Hidrogênio. O hidrogênio é um não-metal único. Pode ocorrer na forma de ânion, íon 

hidreto (H-), e de cátion, chamado simplesmente íon hidrogênio (H+). Em relação à carga, o íon 

hidreto é semelhante aos íons haletos (os íons negativos dos átomos de halogênios), e o íon 

hidrogênio é semelhante aos cátions dos metais-alcalinos. (Por estas razões, o hidrogênio é, 

algumas vezes, colocado no topo dos grupos IA e VIIA na tabela periódica, mas o hidrogênio não 

é um metal e tampouco um halogênio. Neste livro o hidrogênio ocupa uma posição particular na 

tabela.) 

 O hidrogênio forma muitos compostos moleculares com outros não-metais, como o 

metano (CH4) a amônia (NH3) e a água (H2O), compostos que foram denominados de modo 
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trivial e cuja denominação é aceita na prática pela IUPAC. O hidrogênio também forma 

importantes compostos com os halogênios, os haletos de hidrogênio. Estes compostos são 

representados pela fórmula HX, em que X representa o átomo de halogênio. 

 

 Halogênios. Na Seção 7.3, vimos que os halogênios têm altas afinidades eletrônicas. Por 

este motivo, estes elementos ganham elétrons em muitas de suas reações. As reatividades variam 

grandemente e dependem da afinidade eletrônica e da estabilidade do(s) produto(s)de reação. O 

flúor é o mais reativo dos halogênios, pois tem alta afinidade eletrônica e porque o tamanho do 

seu átomo e de seu íon fluoreto é bem pequeno, permitindo a aproximação de outros átomos ou 

íons, formando fortes ligações. O flúor reage explosivamente no contato com o hidrogênio: 

 

 

 (As forças de ligações de átomos em moléculas tais como H2, F2 e HF serão estudadas no 

capítulo 8.) A reação correspondente com o cloro é menos violenta e exotérmica, porque a 

ligação entre H e CI é mais fraca do que a ligação de H e F, em parte como conseqüência do 

maior tamanho do átomo de CI: 

 

 

 As reações de Br2 e I2 são ainda menos violentas e menos exotérmicas. 

 

 

Notas de Nomenclatura 

 Os ânions monoatômicos são denominados pela adição do sufixo eto à raiz do nome do 

elemento: 
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 Este sufixo é também usado para alguns ânions poliatômicos. O mais importante destes é: 

    CN-        cianeto 

 

 São igualmente importantes, mas denominados de maneira diferente: 

 

 

 

 

 Cianetos e hidróxidos de metais são denominados como se fossem compostos binários. 

(Realmente,são algumas vezes chamados compostos pseudobinários.) Exemplos são dados a 

seguir. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Os compostos binários de hidrogênio e um não-metal do grupo VIA ou VIIA são 

sistematicamente denominados como se o hidrogênio fosse um metal. Entre os exemplos, estão: 
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 Oxigênio.Os gases oxigênio e hidrogênio misturam-se sem qualquer reação aparente. 

Entretanto, uma faísca ou chama é suficiente para iniciar uma reação explosiva entre os dois 

gases se a composição não for muito diferente da relação estequiométrica. A equação para a 

reação é: 

 

 

 As misturas de oxigênio e nitrogênio não reagem explosivamente. Sob condições 

ordinárias, a reação 

 

 

 Ocorre espontaneamente, mas é muito lenta para ser acompanhada. Esta ocorrência é 

afortunada, porque o ar é basicamente uma mistura de N2 e O2 e o produto da reação anterior, 

NO, é altamente tóxico. Contudo, na presença da alta energia obtida da chama ou da descarga 

elétrica, a reação ocorre mais rapidamente, e o produto NO participa da formação de um tipo de 

chuva ácida. 

 

 Os Gases Nobres. Estes elementos formam poucos compostos em relação a outros 

elementos. Como já observado, seus átomos não-combinados são muito estáveis. Dos compostos 

sintetizados, a maioria é de xenônio e contém flúor, o mais reativo dos não-metais. 

 

 Outros Não-Metais. Os outros não-metais formam uma grande variedade de compostos 

com metais e com outros não-metais. Os compostos binários de metal e não-metal são 

extremamente comuns; em muitos destes compostos o não-metal é um calcogênio (grupo  VIA) 

ou um halogênio (grupo VIIA). (Exemplos destes compostos binários são mostrados na Tabela 

2.2.) Os compostos de não-metal-não-metal binários e moleculares são comuns (ver Tabela 2.3) 

 

Comentários Adicionais 

 Na tentativa de tirar conclusões a partir dos valores de �H° das reações exemplificadas, 

verificamos que, quanto mais exotérmica, mais rápida é a reação. Esta verificação não é 

necessariamente verdadeira, ainda que uma reação razoavelmente rápida e também altamente 

exotérmica possa "ocorrer" quase instantaneamente após seu início. Isto ocorre porque a 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 356 

velocidade da reação geralmente aumenta com a temperatura, e uma reação exotérmica,tende a 

aquecer seus próprios reagentes.O resultado é uma espécie de explosão, a explosão térmica. 

 

HIDROXI-COMPOSTOS: ÁCIDOS E BASES 

 Um hidroxi-composto é aquele que apresenta o grupo OH, ou hidroxi, em sua estrutura. 

Os elementos metálicos formam hidroxi-compostos chamados hidróxidos. São as bases (Seção 

2.10); e quando dissolvidas em água liberam íons, OH-, em solução, no processo chamado 

dissociação. Quando o hidróxido de sódio é dissolvido em água, por exemplo; se dissocia em 

íons sódio e hidróxido: 

 

 

 A solução resultante tem uma alta concentração de íons hidróxido e é por isto chamada 

solução básica. 

 Os não-metais, por outro lado, formam hidroxi-compostos que são ácidos. (Ver Seção 

2.10.) Um exemplo destes compostos é o ácido nítrico, HNO3. (Apesar de não ser uma prática 

comum, a fórmula do ácido nítrico poderia ser escrita como NO2OH, enfatizando a presença do 

grupo OH.) Quando o ácido nítrico é dissolvido em água, dissocia-se liberando íons H+ e NO3 - 

(nitrato) poliatômico em solução: 

 

 

 A solução resultante contém uma alta concentração de íons H+ e é por isto ácida. A 

solução é considerada neutra quando as concentrações de íons H+ e íons OH- forem iguais. 

 

Notas de Nomenclatura 

 As fórmulas de ácidos são freqüentemente escritas com o(s) átomo(s) de hidrogênio 

responsável(is)pela formação dos íons hidrogênio em solução no início. Estes hidrogênios são 

chamados "ácidos". Exemplos: HCl, HBr, H2SO4, H3PO4, HC2H3O2 e H2C2O4. 

 

 Os compostos hidroxi-metálicos, como o NaOH, comportam-se como bases, porque, 

quando puros, no sólido hidróxido de sódio, os íons OH- estão presentes (com os íons Na+). Na 

Seção 11.6 veremos que as ligações que mantêm unidos os íons de cargas opostas nos sólido são 
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prontamente quebradas por moléculas de água, liberando os íons em solução. Por outro lado, 

compostos hidroxi-não-metálicos consistem em moléculas, nas quais a ligação oxigênio-não-

metal é forte, mas a ligação O—H é bastante fraca par  ser quebrada durante o processo de 

dissolução. Consideremos, por exemplo, a molécula de ácido nítrico. 

 

 

 

 

 Quando esta substância é dissolvida em água, a ligação O–H é quebrada, liberando íons 

H+ em solução. Por ter este comportamento, o HNO3 é um ácido. 

 De modo geral, em um hidroxi-composto representado por X–D–H, se X é um metal, a 

água quebra a ligação X–O, e o composto é uma base; se X é um não-metal, então a água quebra 

a ligação O–H, e o composto é um ácido. A mudança gradual de metal em não-metal, da 

esquerda para a direita ao longo de um período, é acompanhada por uma transição gradual do 

caráter básico para o ácido dos elementos hidroxi-compostos. Alguns dos elementos posicionados 

na região central da tabela periódica formam hidroxi-compostos que reagem como ácidos ou 

bases. Estes compostos são chamados anfóteros (de uma palavra grega cujo significado é 

"ambos"). O caráter ácido-básico dos hidroxi-compostos do terceiro período é mostrado na 

Tabela 7.9. (Este caráter será detalhado no capítulo 16). 

 

 Tabela 7.9 Hidroxi-compostos dos elementos do terceiro período. 
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A PERIODICIDADE NA ESTEQUIOMETRIA 

 A relação na combinação de átomos em compostos ilustra a periodicidade química de 

forma espetacular. A Tabela 7.10 mostra as fórmulas de alguns compostos de cloro. A relação 

varia de 1:1 nos cloretos do grupo IA para 1:4 nos cloretos do grupo IVA, retomando para 1:1 

nos cloretos do grupo VIIA. (O gás cloro, Cl2,está incluído na tabela, mesmo não sendo um 

composto.) Esta periodicidade atraiu, desde o princípio, a atenção de Meyer e Mendeleev, e pode 

ser ilustrada com muitos outros compostos. 

 

 Tabela 7.10 Relações nas combinações atômicas de compostos com cloro. 

 

 

 

 

 

 

 

 

Resumo 

 A lei periódica estabelece que as propriedades dos e1eII).entossão funções periódicas de 

seus números atômicos. Um arranjo baseado nesta lei agrupa, na tabela periódica, famílias de 

elementos com propriedades semelhantes em colunas verticais chamadas grupos. Os grupos 

longos, que consistem nos elementos representativos, são designados (da esquerda para a direita) 

como grupos IA (metais alcalinos), IIA (metais alcalino-terrosos), IIIA, IVA, VA,VIA 

(calcogênios), VIIA (halogênios) e 0(gases-nobres). Os grupos menores localizados na região 

central da tabela periódica consistem em elementos de transição e são designados de IIIB a 

VIIIB, seguidos pelos grupos IB e IIB. 

 As filas horizontais, na tabela periódica, são chamadas períodos e são enumeradas de  1 a 

7 (do topo para a base). O período I consiste em somente 2 elementos, os períodos 2 e 3 em oito 

elementos cada. Os períodos 4 e 5 consistem em 18 elementos cada, incluindo 10 elementos de 

transição. O período 6 consiste em 32 elementos porque inclui 14 lantanóides e o período 7 

igualmente inclui 14 actinóides. 
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 A lei periódica e a organização da tabela periódica são conseqüências da configuração 

eletrônica dos elementos, resultante da hierarquia mecânico-quântica dos orbitais, subcamadas e 

camadas. A periodicidade eletrônica é a causa fundamental das periodicidades observadas nas 

propriedades atômicas, físicas e químicas. 

As propriedades atômicas que ilustram a periodicidade são o raio atômico(medida efetiva do 

tamanho do átomo em condições específicas), a energia de ionização (energia necessária para a 

remoção de um elétron de um átomo gasoso, no estado fundamental), e a afinidade eletrônica 

(variação de entalpia envolvida na adição de um elétron em um átomo gasoso, no estado 

fundamental). A variação destas propriedades com o número atômico pode ser explicada em 

termos de carga nuclear, blindagem pelos elétrons da camada interna, número, tipo e população 

de subcamadas e camadas atômicas ocupadas. 

 As propriedades físicas como densidade e o ponto de fusão também ilustram a 

periodicidade, embora esta não seja muito regular devido à complexa relação destas propriedades 

com a estrutura. 

 As propriedades químicas são freqüentemente usadas na ilustração do comportamento 

periódico. Há uma transição gradual das propriedades metálicas para as não-metálicas, da 

esquerda para a direita através de um período, e da base para o topo em um grupo. Os hidroxi-

compostos de metais (os hidróxidos) têm caráter básico, ou seja, liberam íons hidróxidos, OH-, 

quando dissolvidos em água. Os hidroxi-compostos de não-metais, por outro lado, têm caráter 

ácido, isto é, liberam íons hidrogênio H+, quando dissolvidos em água. Os hidroxi-compostos de 

alguns elementos da região central da tabela periódica são intermediários nas propriedades ácido-

base e são chamados anfóteros. 

 Talvez a mais notável ilustração da periodicidade química seja encontrada na variação 

através do período da relação na combinação atômica entre um dado elemento e os elementos do 

período. Esta periodicidade estequiométrica conduziu à descoberta da lei periódica. 
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PROBLEMAS 

Histórico 

 7.1 Em 1829, o químico alemão Johann W. Dõbereiner observou que certos grupos de três 

elementos possuíam propriedades semelhantes e chamou-os de tríades. O segundo membro tinha 

uma massa atômica próxima da média das massas atômicas do primeiro e terceiro elementos da 

tríade. Uma das tríades do Dõbereiner constituída pelo cloro, bromo e iodo. Encontre outras. 

 

 7.2 Em 1862, o geólogo francês Alexandre de Chancourtois listou os elementos em uma 

linha espiralada ao redor de um cilindro, chamado de "parafuso telúrico". Como você construiria 

tal dispositivo para demonstrar a periodicidade química? 

 

 7.3 Em 1864, o químico inglês John Newlands expôs que, se os elementos fossem listados 

segundo o aumento da massa atômica, havia uma norma periódica de propriedades a cada oito 

elementos, em vez de nove, como a repetição em que se baseia a moderna tabela periódica. 

Proponha uma possível explicação para esta discrepância. 

 

 7.4 Mendeleev previu as propriedades de elementos ainda não descobertos. Descreva 

como ele pôde fazer estas previsões. 

 

A Tabela Periódica 

 7.5 Defina ou explique os seguintes termos: período, grupo, grupo B, elemento 

representativo, elemento de transição interna, lantanóide. 

 

 7.6 Em qual grupo da tabela periódica está: (a) um halogênio, (b) um metal alcalino, (c) 

um metal alcalino-terroso, (d) um calcogênio, (e) um gás nobre? 

 

 7.7 Por que o número de elementos de cada período da tabela periódica aumenta de cima 

para baixo? 
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Configurações Eletrônicas 

 7.8 Usando somente a tabela periódica, dê as configurações eletrônicas nos estados 

fundamentais de e usar a notação espectroscópica. 

(a) C (Z = 6) 

(b) P (Z = 15) 

(c) Cr (Z = 24) 

(d) As (Z = 33) 

(e) Sr (Z = 38) 

(f) Cu (Z = 29). 

 

 7.9 Usando somente a tabela periódica, dê as configurações eletrônicas nos estados 

fundamentais de: 

(a) Al3+ 

(b) Ca2+ 

(c) Rb+ 

(d) O2- 

(e) Br- 

(f) Ti2+ 

(g) Mn3+ 

 

 7.10 Usando somente a tabela periódica, dê o símbolo do átomo, no estado fundamental, 

que tem a seguinte configuração na camada de valência:  

(a) 3s2 

(b) 2s22pI 

(c) 4s24p3 

(d) 5s25p4 

(e) 6s26p6 
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Propriedades Atômicas 

 7.11 Qual o significado do tamanho de um átomo? Quais são os problemas associados 

com as determinações do tamanho atômico? 

 

 7.12 Onde se encontram na tabela periódica os elementos com primeiras energias de 

ionização mais altas? Explique. 

 

 * 7.13 O volume de uma amostra de um sólido C contendo 1 mol de átomos é 5,0 cm3, 

enquanto uma amostra de N é de 14 cm3. Calcule a densidade de cada um destes dois sólidos. 

 

 7.14 Para cada um dos seguintes pares de átomos, indique qual tem a primeira energia de 

ionização mais alta e explique brevemente por que: 

(a) S e P 

(b) Al e Mg 

(c) Sr e Rb 

(d) Cu e Zn 

(e) Rn e At 

(f) K e Rb. 

 

 7.15 Como a primeira energia de ionização do íon Cl- está relacionada com a afinidade 

eletrônica do átomo de Cl? 

 

 7.16 Porque a  segunda energia de ionização de qualquer átomo é maior do que a 

primeira? 

 

 7.17 Para cada um dos seguintes pares de átomos, estabeleça qual deveria ter a maior 

afinidade eletrônica e explique por que: 

(a) Br e I 

(b)Li e F 

(c) F e Ne 
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 7.18 As seguintes partículas são isoeletrônicas, isto é, possuem a mesma configuração 

eletrônica. Coloque-as em ordem decrescente de raios: 

Ne, F-, Na+, O2-, Mg2+. 

 

Propriedades Físicas e Químicas 

 7.19 Proponha uma razão para o fato de a densidade de um elemento não ser diretamente 

proporcional à sua massa atômica. 

 

 7.20 Em qual região da tabela periódica você encontra (a) metais, (b) não-metais, (c) 

semi-metais? 

 

 7.21 Cite uma diferença química e uma diferença física entre um metal e um não-metal. 

 

 7.22 Quais dos seguintes elementos seriam metais? 

(a) H (Z = 1) 

(b) Ca (Z = 20) 

(c) Br (Z = 35) 

(d) Si (Z = 14) 

(e) Xe (Z = 54) 

(f) Tc (Z = 43) 

(g) Fr (Z = 87). 

 

 7.23 Quais dos seguintes hidroxi-compostos seriam ácidos? 

(a) KOH 

(b) CIOH 

(c) Ca(OH)2 

(d) SO2(OH)2 

(e)Ti(OH)2 

(f) TIOH 

(g) Al(OH)3 
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 7.24 Escreva uma equação química balanceada para: 

(a) a reação de potássio metálico com água, 

(b) a reação de bário metálico com água, 

(c) a reação de lítio metálico com água, 

(d) a reação de estrôncio metálico com iodo, 

(e) a reação de sódio metálico com enxofre formando sulfeto de sódio, Na2S, 

(f) a reação de cálcio metálico com oxigênio formando óxido de cálcio, CaO. 

 

Nomenclatura 

 7.25 ,De acordo com o sistema oso-ico, dê o nome para:  

(a) Fe3+ 

(b) Fe2+ 

(c) Cr3+ 

(d) Cr2+ 

(e) CO3+ 

(f) CO2+ 

(g) Sn4+ 

(h) Sn2+ 

(i) Au3+ 

(f) Au+. (Note que a palavra ouro em latim é aurum.) 

 

 7.25. De acordo com o sistema Stock, dê o nome para os mesmos íons do problema 7.25 

 

PROBLEMAS ADICIONAIS 

 7.27 Que elemento é:  

(a) um halogênio no quinto período?  

(b) um gás nobre no terceiro período?  

(c) um metal alcalino com mais uma camada ocupada do que o potássio? 

(d) um elemento de transição com uma configuração 4d3? 
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 7.28 Quais dos seguintes átomos não possuem distribuições esféricas nas suas nuvens 

eletrônicas: Na, O, Ca, Xe, Cr, Mn? (Use somente a tabela periódica.) 

 

 7.29 Coloque em ordem decrescente de raio iônico: Se2-, S2-, Te2-, O2-. 

 

 * 7.30 A primeira energia de ionização do Na é 496 kJ mol-1. A afinidade eletrônica do Cl 

é 348 kJ mol-1, Considere que um mol de átomos de Na gasoso reage com 1 mol de átomos de Cl 

gasoso para formar um mol de Na+ e Cl-. Este processo libera ou absorve energia? Quanto? 

 

 * 7.31 Calcule a freqüência e o comprimento de onda de luz necessária para ionizar 

átomos de lítio, sendo que a primeira energia de ionização é 520 kJ mol-1. 

 

 7.32 A primeira energia de ionização do metal M é 367 kJ mol-1. Um mol de átomos M 

reage com 1 mol de átomos não-metálicos X para formar 1 mol de íons M+ e X-, absorvendo 255 

kJ de calor no processo. Se todos os reagentes e produtos são partículas isoladas gasosas, qual é a 

afinidade eletrônica de X? 

 

 7.33 Qual das seguintes espécies deve ter menor raio iônico: Fe2+ ou Fe3+? Explique. 

 

 7.34 Qual dos átomos deve ter maior afinidade eletrônica: C ou N? Explique. 

 

 7.35 A primeira energia de ionização do ouro (Z =79) é maior do que da prata (Z =47), 

cuja posição é imediatamente acima na tabela periódica. Explique. 

 

 7.36 Escreva uma equação química balanceada para: 

(a) a queima do enxofre em oxigênio formando dióxido de enxofre 

(b) a reação dos gases nitrogênio e hidrogênio formando amônia 

(c) a reação do óxido de nitrogênio com oxigênio formando dióxido de nitrogênio 

(d) a reação do dióxido de enxofre com oxigênio formando trióxido de enxofre 

(e) a reação de hidrogênio com o bromo formando brometo de hidrogênio. 
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 7.37 De acordo com o sistema oso-ico, dê o nome para: 

(a) FeBr3 

(b) FeBr2 

(c) Cr(OH)3 

(d) Cr(OH)2 

(e) CuI2 

(f) CuI 

(g) SnCl4 

(h) SnCl2 

(i) MnCl3 

(j) MnCl2 

 

 7.38 De acordo com o sistema Stock dê o nome para os mesmos compostos do problema 

7.37. 

 

 7.39 Quantos elétrons estão presentes na camada de valência de: 

(a) N3- 

(b) O2- 

(c) F- 

(d) Ne. 

 

 7.40 Escreva uma equação balanceada que represente o processo de dissolução dos 

seguintes componentes em água: 

(a) KOH 

(b) Sr(OH)2 

(c) La(OH)3 

(d) HNO3 

(e) HCl 
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 7.41 Usando somente a tabela periódica, faça uma previsão de quais dos seguintes átomos 

ou íons devem ser paramagnéticos no seu estado fundamental: 

(a) Li (Z = 3) 

(b) Mg (Z = 12) 

(c) S (Z = 16) 

(d) Zn (Z = 30) 

(e) Ba (Z = 56) 

(t) Re (Z = 75) 

(g) Cu2+ (Z = 29) 

(h) Fe3+(Z= 26) 

 

 7.42 Dê os símbolos de todos os átomos no estado fundamental que tenham  

(a) configurações da camada de valência 4s1 

(b) configurações da camada de valência 5s25p2 

(c) subcamada 3d semipreenchida 

(d) subcamada 3d totalmente preenchida. 
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Capítulo 8 

LIGAÇÕES QUÍMICAS 
TÓPICOS GERAIS 

 

 

8.1 LIGAÇÕES IÓNICAS 

A formação das ligações iônicas 

As estruturas de Lewis dos átomos 

As estruturas de Lewis dos íons 

monoatômicos 

As estruturas de Lewis de compostos 

iônicos 

Ligação iônica e energia 

A formação de um composto iônico sólido 

 

 

 

8.2 LIGAÇÃO COVALENTE 

A molécula de hidrogênio 

As estruturas de Lewis e a ligação 

covalente 

Ligações múltiplas 

Ligações covalentes normal e coordenada 

A regra do octeto: apenas um guia 

Ressonância 

 

8.3 ELETRONEGATIVIDADE 

Periodicidade e eletronegatividade 

Eletronegatividade e tipo de ligação 

 

 

8.4 ENERGIAS DE LIGAÇÃO 

Energias de ligação 

Energias médias de ligação 

 

 

8.5 BALANÇO DE CARGAS, PARTE I: 

CARGAS FORMAIS 

 

 

8.6 REPULSÃO DOS PARES 

ELETRONICOS 

O método VSEPR 

 

 

8.7 A POLARIDADE DAS 

MOLÉCULAS 

Moléculas diatômicas 

Moléculas triatômicas 

Outras moléculas 
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 Um dos aspectos mais intrigantes da química é o estudo das  forças que agem entre os 

átomos. Às mais fortes destas forças, denominadas ligações químicas, são forças que unem 

átomos formando moléculas, agrupamentos de átomos ou sólidos iônicos. 

 Neste capítulo focalizaremos duas das forças de interação mais fortes: a ligação iônica 

e a ligação covalente. É importante salientar que a maioria das ligações não é 100% 

covalente; na verdade; a maioria possui características intermediárias. Mas é mais fácil 

entender estas ligações intermediárias relacionando-as, inicialmente com os tipos puros ou 

ideais de ligação. Posteriormente, apesar do fato de os tipos puros de ligação não serem uma 

regra, consideraremos que muitas ligações químicas sejam predominantemente iônicas ou 

covalentes. 

 

8.1 LIGAÇÕES IÔNICAS 

  Na ligação iônica as forças eletrostáticas atraem os íons de cargas opostas.  

 

A FORMAÇÃO DAS LIGAÇÕES IÔNICAS 

 Podemos visualizar a formação de uma ligação iônica típica entre dois átomos 

hipotéticos, M (um metal) e X (um não-metal), da seguinte maneira: como M é um metal, sua 

energia de ionização é baixa, isto é, é necessária pouca energia para  remover um elétron do 

átomo. A perda de um elétron por um átomo isolado (gasoso) M leva à formação de um íon 

positivo oi cátion. 

M(g)      M+(g) +e- 

 

 Por outro lado, como X é um átomo de um não-metal, o valor de sua afinidade 

eletrônica é negativo, portanto, possui uma grande tendência em ganhar elétron e formar um 

ânion. 

X(g) + e-         X- (g) 

 

 Se estes processos são interligados, ou seja, se o elétron perdido por M é ganho por X, 

então todo o processo pode ser representado por: 

M(g) +X(g)      M+(g)+ X-(g) 

 

 Agora; como o cátion e o ânion apresentam cargas opostas, eles se atraem 

eletrostaticamente formando um par iônico: 
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M+(g) + X-(g)       [M+X -](g) 

 

 Esta força de atração eletrostática entre os íons do par é conhecida como ligação 

iônica. 

 Pares iônicos não são incomuns; eles podem ser encontrados em alguns gases a 

temperaturas muito altas e em soluções concentradas que contêm íons. Ligações iônicas são 

mais comumente encontradas em sólidos iônicos, que não possuem pares iônicos. Como 

veremos na Seção, 9.5, estes sólidos são formados por arranjos regulares de um grande 

número de cátions e ânions unidos entre si por ligações iônicas. Por exemplo, uma amostra de 

cloreto de sódio sólido, NaCl, consiste em muitos íons Na+ e Cl - que não estão arranjados aos 

pares e sim ordenados em três dimensões, como é mostrado na Figura 8.1. Nesta estrutura, 

cada íon Na+ tem seis íons Cl - como vizinhos mais próximos; da mesma maneira, a 

vizinhança mais próxima de cada Cl - consiste em seis íons Na+. (Ver Figura 8.2.) Então cada 

Na+ forma não somente uma, mas seis ligações iônicas, e o mesmo acontece com cada Cl -. O 

fato de cada um dos dois íons estar rodeado pelo mesmo número de contraíons, ou seja, íons 

de carga oposta, é coerente com a relação estequiométrica de um para um da fórmula empírica 

do NaCl. 

 

 AS ESTRUTURAS DE LEWIS DOS ÁTOMOS 

 Em 1916, o químico norte-americano G.N. Lewis desenvolveu um método de colocar 

os elétrons em átomos, íons e moléculas. Este método faz uso de diagramas, agora chamados 

de estruturas de Lewis. A estrutura de Lewis para um átomo consiste no seu símbolo químico 

rodeado por um número de pontos (ou algumas vezes de o ou x; ver Seção 8.2) 

correspondentes ao número de elétrons da camada de valência do átomo. Como o sódio tem 

apenas um elétron de valência, sua estrutura de Lewis é: 

 

Na . 

 

 (O ponto pode ser colocado à esquerda, à direita, acima ou abaixo do símbolo.) 
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 Figura 8.1 A estrutura do cloreto de sódio. (a) Modelo espacial, geometricamente 

correto. (b) Modelo de bolas e varetas. 

 

 

 
 Figura 8.2 Uma pequena parte da estrutura do NaCl. O íon Na+ forma seis ligações 

iônicas com seus seis Cl - vizinhos mais próximos. Similarmente, o íon Cl - forma seis 

ligações  com seus íons Na+ vizinhos mais próximos. 
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Um átomo de cloro possui sete elétrons de valência; sua estrutura de Lewis é, portanto: 

 

 

 (O ponto pode aparecer em qualquer um dos lados do símbolo) 

 

 O símbolo químico numa estrutura de Lewis (Cl no exemplo anterior) representa o 

tronco ou cerne do átomo, isto é, o núcleo e todos os elétrons da camada de valência. Então   

temos para o átomo de magnésio a seguinte configuração eletrônica e estrutura de Lewis: 

 

 Configuração eletrônica: 

 

 

 

 

 Os pontos na estrutura de Lewis são geralmente agrupados para mostrar se os elétrons 

se encontram ou não emparelhados num orbital. Assim, para átomo de alumínio, 

 

 Configuração eletrônica: 

 

 Estrutura de Lewis: 

 

 

 Os três elétrons de valência são mostrados como sendo um par (os dois elétrons 3s) e 

um elétron isolado (o 3p). Esta convenção de pares e elétrons isolados do átomo no estado 

fundamental nem sempre é seguida. 

 As estruturas de Lewis para os átomos do terceiro período são dadas na Tabela 8.1. 

 

AS ESTRUTURAS DE LEWIS DOS ÍONS MONOATÔMICOS. 

 A regra do octeto (Seção 7.2) estabelece que, com exceção do hélio, os átomos dos 

gases nobres possuem uma camada de valência especialmente estável, ns2np6, ou seja, um 

octeto. Os outros átomos em geral reagem para atingir esta configuração ganhando ou 

perdendo elétrons, o que resulta num íon cuja configuração eletrônica é semelhante à do gás 

nobre mais próximo na tabela periódica. 
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 Vamos considerar inicialmente os não-metais. Um típico não-metal, para completar o 

seu octeto, tem a tendência de ganhar elétrons, pois necessita apenas de poucos elétrons para 

ter um octeto na sua camada de valência. O resultado é um ânion cuja configuração eletrônica 

é a mesma do gás nobre que o sucede na tabela periódica. Por exemplo, um átomo de cloro 

ganha um elétron para se tomar um íon cloreto: 

 

Cl (ls22s22p63s23p5) + e -           Cl - (ls22s22p63s23p6) 

 

 O íon cloreto resultante possui a mesma configuração eletrônica que o átomo de 

argônio, o primeiro gás nobre, logo após o átomo de cloro na tabela periódica. Devido a isto 

dizemos que o íon cloreto e o átomo de argônio são isoeletrônicos. Usando as estruturas de 

Lewis, este processo de ganhar elétrons é 

 
 

 O sinal negativo fora dos colchetes indica a carga do íon, e o colchete serve para 

separar o sinal negativo dos pontos. (Os colchetes devem ser sempre incluídos, 

principalmente numa estrutura escrita à mão.) 

 Vamos agora considerar os metais. Um metal típico possui uma baixa energia de 

ionização e poucos elétrons na sua camada de valência. Em muitas reações há energia 

suficiente para que um átomo perca seus elétrons de valência para formar um cátion que é 

isoeletrônico com o gás nobre que o precede na tabela periódica. Por exemplo, pouca energia 

é necessária para que um átomo de sódio perca seu elétron de valência e se torne um íon 

sódio: 

Na (ls22s22p63s1)       Na+ (ls22s22p6) + e - 

 

 Note que o íon sódio é isoeletrônico do neônio, o gás nobre que o precede na tabela 

periódica. Usando as estruturas de Lewis, o processo é 

 

Na      Na+ + e- 
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 Tabela 8.1 As estruturas de Lewis para os átomos do terceiro período. 

 
 

 É importante verificar que os oito elétrons na camada L do Na+, que agora é sua 

camada externa não são mostrados. Neste tipo de estrutura de Lewis, os pontos servem para 

mostrar apenas os elétrons na camada de valência do átomo original, por isso a estrutura do 

Na+ não apresenta pontos. 

 Em algumas de suas reações, os átomos de alguns metais de pós-transição não perdem 

todos os seus elétrons de valência, ficando alguns elétrons np no cátion. Por outro lado os 

elementos de transição podem perder, além de seus elétrons de valência, alguns ou todos seus 

elétrons (n - 1)d. Em cada um destes casos o cátion resultante não é isoeletrônico com o gás 

nobre que o precede na tabela periódica. (Uma, exceção ocorre quando um metal de transição 

perde todos os seus elétrons (n - 1)d.) Nos Capítulos 21 e 22, consideraremos  a formação de 

cátions dos metais de pós-transição e de transição. 

 

 AS ESTRUTURAS DE LEWIS DE COMPOSTOS IÔNICOS 

 A estrutura de Lewis de um composto iônico consiste na combinação entre as 

estruturas de Lewis dos íons individuais. Portanto, a estrutura de Lewis do NaCl é 

 

 

 

 ou, separando as duas partes com uma vírgula, 
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 Note que isto não significa que no cloreto de sódio cada Na+ é ligado a apenas um Cl-. 

A notação simplesmente mostra que a proporção no composto entre íons Na+ e Cl- é 1:1. 

 A regra do octeto ajuda a predizer a fórmula estequiométrica (relação de combinação 

entre os átomos) de compostos iônicos. Para compor uma fórmula unitária de NaCl um 

elétron é transferido de um átomo Na para um CI, e isto resulta em íons nos quais a regra de 

octeto é obedecida e que são mais estáveis em relação às novas mudanças de suas camadas de 

valência. 

 

 

 

 No óxido de sódio, a situação é diferente porque o átomo de oxigênio possui apenas 

seis elétrons de valência e, portanto, necessita de dois elétrons para completar o seu octeto 

 

 

 

 Como o sódio pode perder apenas um elétron de valência (e a sua segunda energia de 

ionização é alta, o que dificulta a perda de um segundo elétron), são necessários dois átomos 

de sódio para fornecer dois elétrons para um único átomo de oxigênio: 

 

 

 

 

 A estrutura de Lewis para o óxido de sódio é escrita como 

 

 

 

 Ou como; 

 

 

 E a fórmula empírica (mínima) do óxido de sódio é, portanto, Na2O. 
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 Exemplo 8.1  Escreva a estrutura de Lewis para o cloreto de cálcio. 

 Solução: O cálcio, do grupo IIA da tabela periódica, possui dois elétrons de valência, 

e o cloro, do grupo VIIA, possui sete. Ao perder seus dois elétrons de valência, o cálcio 

converte dois átomos de Cl em íons. 

 

 

 

A estrutura de Lewis é: 

 

 

 

 

 Problema Paralelo: Escreva a estrutura de Lewis para o sulfeto de potássio. 

Resposta:  

 

 

Comentários Adicionais 

Antes de irmos mais adiante, é necessário deixar claro que a regra do octeto é somente um 

guia útil para fazer previsões sobre ligação e estequiometria em muitos compostos. Há, 

entretanto, várias exceções. É muito comum os elementos de transição violarem a regra do 

octeto usando os elétrons (n - l)d em ligações, o mesmo ocorrendo com alguns elementos 

representativos. A regra do octeto é mais comumente obedecida por átomos de elementos 

representativos do segundo e terceiro períodos, podendo também neste caso ocorrer 

violações à regra. A regra do octeto é uma generalização importante, porém não é uma lei. 

 

 Você deve ter percebido que não é realmente necessário montar a estrutura de Lewis 

para obter a fórmula empírica de um composto iônico. É suficiente apenas determinar as 

cargas nos ânions e cátions e em seguida combiná-los na proporção correta, de maneira tal 

que a soma das cargas negativas e positivas seja igual a zero. 

 

 Exemplo 8.3 Escreva a fórmula empírica do nitreto de potássio. 

 Solução: O átomo de potássio (grupo IA) possui um elétron de valência, que pode ser 

perdido para tomar-se um íon potássio, K+. Um átomo de nitrogênio (grupo VA) possui cinco 

elétrons de valência e, portanto, precisa ganhar três elétrons para completar seu octeto e 
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formar o íon nitreto, N3-. É evidente que são necessários três íons K+ para formar um 

composto sem carga em excesso. Portanto, a fórmula empírica é K3N. 

 

 Problema Paralelo: Qual é a fórmula empírica do fosfeto de cálcio? Resposta: Ca3P2. 

 

LIGAÇÃO IÔNICA E ENERGIA 

 Usando a regra do octeto, pode-se prever que um metal perde seus poucos elétrons de 

valência para formar um cátion e um não-metal ganha poucos elétron para formar um ânion. 

A regra é útil, mas, como já mencionamos, não explica por que este processo ocorre. Em 

outras palavras, qual é a "força motriz" atrás da formação de cloreto de sódio a partir de sódio 

e cloro? 

 Realmente uma questão bem mais básica é: por que qualquer processo ocorre? Apesar 

de mais para frente chegarmos a uma resposta mais completa, um fato óbvio é que todas as 

reações ocorrem quando os produtos formados são mais estáveis que os reagentes. 

 Em outras palavras, quando um sistema sofre uma transformação, ele atinge um estado 

de maior estabilidade. Como reconhecemos este aumento de estabilidade? Pelo fato de ser, 

em geral, seguido por uma liberação de energia. Um processo é dito energicamente 

favorável quando vem acompanhado de uma liberação de energia. Para um sistema mantido 

à pressão constante, um aumento de estabilidade é associado a um decréscimo de entalpia, ou 

 H < 0. (Ver Seção 3.2) 

 

Comentários Adicionais 

 Por si só, a liberação de energia não pode ser usada para predizer com certeza se 

uma reação irá ocorrer ou não. (Consideraremos, no Capítulo 17, um segundo fator 

importante.) Todavia, processos altamente exotérmicos freqüentemente são espontâneos. 

 

 Parece razoável esperar que metais reajam com não-metais, uma vez que os metais 

possuem baixa energia de ionização (pouca energia é necessária para retirar elétrons de seus 

átomos), e não-metais apresentam alta afinidade eletrônica (grandes quantidades de energia 

são liberadas quando seus átomos ganham elétrons). Se a energia liberada quando  cada um 

dos átomos de um mol de cloro ganha um elétron é maior  que a energia requerida para 

favorecer a perda dos elétrons da valência de um mol de átomos de sódio, os dois elementos 

reagem entre si e a energia em excesso é liberada na forma de calor. (A reação será 

energeticamente favorável.) Entretanto, verifica-se que falta energia para que este processo 
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ocorra. A energia liberada por um mol de átomos de cloro ao ganhar elétrons é grande, mas 

não o suficiente para provocar a perda dos elétrons de um mol de átomos de sódio. 

 Alguns números podem nos ajudar a verificar isto. Os valores de �H para os processos 

são: 

 

 

 

 

 

 Estes dados mostram que a energia de ionização do sódio é tão alta que a energia 

liberada durante a etapa 2 não é suficiente para fornecer a energia necessária para a remoção 

dos elétrons do átomo de sódio (etapa 1). �H para a combinação dos dois processos é 

positivo. (São necessários 495 - 348, ou seja, 147 kJ de calor para que o processo ocorra.) 

Portanto, a transferência de um mol de elétrons de átomos isolados de sódio para átomos 

isolados de cloro é Um processo energeticamente desfavorável; só ocorre se uma energia 

adicional externa for fornecida. 

 O processo acima não forma cloreto de sódio, forma um mol de íons de sódio e um 

mol de íons cloreto. Vamos agora adicionar uma terceira etapa: a formação de um mol de 

pares iônicos gasosos de NaO a partir de íons Na+ e O-. Este processo de aproximação dos 

íons de cargas opostas é acompanhado de um grande desprendimento de energia, 449 kJ por 

mol de pares iônicos formados, que é mais do que suficiente para compensar os 147 kJ por 

mol que faltavam. Assim; quando adicionamos as três etapas e seus respectivos �H, obtemos: 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Podemos ver que a conversão de um mol de Na e CI em um mol de pares iônicos NaCl 

é energeticamente favorável. A última etapa é altamente exotérmica, porque a ligação iônica 
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forte que é formada entre Na+ e O- resulta numa grande liberação de energia quando os íons 

formam os pares iônicos. 

 Na Figura 8.3 são mostradas esquematicamente as variações de entalpia que 

acompanham a formação de íons pares gasosos de NaCl a partir de átomos gasosos Na e Cl. 

Para o processo global, o valor de �H é negativo devido ao decréscimo de entalpia da etapa 3. 

Os produtos desta etapa, os pares iônicos NaCl, são energeticamente mais estáveis que os 

átomos reagentes Na e Cl. 

 

FORMAÇÃO DE UM COMPOSTO IÔNICO SÓLIDO. 

 Os processos que envolvem a formação de pares iônicos gasosos a partir de átomos 

gasosos não são geralmente encontrados. Assim, vamos considerar a formação de cloreto de 

sódio sólido a partir de sódio e cloro gasoso. (Estes são os estados nos quais estas substâncias 

são comumente encontradas.) Neste caso, o processo global é ainda mais favorecido 

energeticamente. Ele pode ser dividido em cinco etapas, como é mostrado a seguir: 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 A etapa A nesta seqüência representa a sublimação (transformação direta do sólido 

para o gasoso) de um mol de átomos de Na. A etapa B.é a dissociação de meio mol de 

moléculas de Cl2 em um mol de átomos de Cl. A etapa C é a ionização de um mol de átomos 

de sódio para formar um mol de íons de sódio. A etapa D é a conversão de um mol de átomos 

de cloro (por ganho de elétrons) em um mol de íons de cloreto. (Note: as etapas C e D são 

idênticas às etapas 1 e 2 do processo gasoso de três etapas já discutido.) Finalmente, a etapa E 

é a formação de um mol de NaCl sólido a partir de seus íons. A energia liberada na etapa E é 
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chamada de energia reticular do cloreto de sódio, e é muito grande porque nesta etapa cada 

íon sódio e cada íon cloreto formam seis ligações iônicas. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 8.3  H para a formação de um par iônico NaCl. 

 

 A variação de entalpia de cada etapa na formação de NaCl sólido a partir de seus 

elementos é mostrada esquematicamente na Figura 8.4. Observe que o processo global não 

seria favorecido senão fosse pela etapa altamente exotérmica. É esta etapa que abaixa a 

entalpia dos produtos, tomando-a inferior à dos reagentes. Em outras palavras, a força motriz 

responsável pela formação de NaCl sólido a partir de Seus elementos é a alta energia reticular 

do cloreto de sódio. Cálculos como os mostrados esquematicamente nas Figuras 8.3 e 8.4 são 

denominados ciclos de Born-Haber, de acordo com Max Born, um físico alemão, e Fritz 

Haber, um químico alemão. Estes ciclos são boas aplicações da lei de Hess (Seção 3.4) 

 Como as ligações iônicas são forças fortes, uma quantidade razoável de energia deve 

ser fornecida para quebrar um sólido iônico. Devido a isto, estes sólidos possuem pontos de 

fusão e calores de fusão relativamente altos. Sólidos iônicos são fracos condutores de calor e 

eletricidade e são geralmente encontrados como cristais duros e quebradiços. (Ver Seção 9.5.) 

As solubilidades dos sólidos iônicos em água variam bastante. Muitos compostos nos quais a 
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carga do cátion é 1+ e a do ânion é 1- são muito solúveis. (Examinaremos os diversos fatores 

que influenciam a solubilidade no Capítulo 11.) 

 Quando um sólido iônico se dissolve em água, ele se dissocia. Isto significa que seus 

íons se separam e são rodeados por moléculas de água. Com Cloreto de sódio, o processo 

pode ser escrito como: 

NaCl(s)       Na+(aq)+ C-(aq) 

 

 O processo de dissociação é algumas vezes chamado de ionização porque íons são 

formados.  Os íons formados num processo de dissociação tomam a solução resultante boa 

condutora de eletricidade, pois estes íons transportam a corrente elétrica entre dois eletrodos. 

(Discutiremos isto em maiores detalhes na Seção 9.5). 

 

Comentários Adicionais 

 O termo ionização é uma fonte de confusão, pois a palavra possui outro significado: a 

perda de um elétron por um átomo (ou molécula) para formar íon. Portanto, usaremos 

apenas a palavra dissociação quando nos referirmos à formação de íons por dissolução de 

uma substância. 

 

8.2 LIGAÇÃO COVALENTE 

 Vimos que quando um átomo possui uma energia de ionização baixa e outro apresenta 

uma afinidade eletrônica alta, um ou mais elétrons podem se transferir do primeiro para o 

segundo para formar uma ligação iônica. A ligação covalente ocorre quando os dois átomos 

têm a mesma tendência de ganhar e perder elétrons. Sob essas condições, a transferência total 

de um elétron não acontece. Em vez disso, os elétrons ficam compartilhados entre os átomos. 
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 Figura 8.4 �H para a formação do NaCl(s): um ciclo de Born-Haber. 

 

A MOLÉCULA DE HIDROGÊNIO 

 Para ilustrar as propriedades de uma ligação covalente, vamos inicialmente considerar 

a menor e mais simples molécula, a do hidrogênio, H2. Imagine que você está segurando um 

átomo de hidrogênio (núcleo mais um elétron) em cada uma de suas mãos e vagarosamente os 

aproxima. À medida que isto ocorre, você sentirá uma força atrativa que cresce e tende a fazê-

los ficar ainda mais próximos. Se você permitir uma aproximação maior finda, as forças 

atrativas atingem um valor máximo e em seguida começam a enfraquecer, decrescendo até 

desaparecerem por completo. Deste momento em diante você teci de puxar os átomos para 

mantê-los próximos, uma vez que forças atrativas foram substituídas por forças repulsivas que 

crescem bruscamente com o decréscimo da distância interatômica. Com um par de átomos 

reais de hidrogênio, esta troca de forças ocorre a uma distância internuclear de 0,074 nm. Dois 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 383 

átomos de hidrogênio permanecem nesta distância de equilíbrio porque em distância  maiores 

são atraídos e em distâncias menores são repelidos. 

 A força atrativa que segura dois átomos de hidrogênio juntos formando uma molécula 

de H2 é devida, em parte, à atração entre cada núcleo e o elétron do outro átomo; à medida 

que os dois átomos se aproximam, o elétron de cada átomo toma-se cada vez mais atraído 

pelo núcleo do outro. A força de repulsão que predomina em distâncias internucleares 

inferiores a 0,074 nm é o resultado de uma repulsão elétrica entre os dois núcleos carregados 

positivamente e entre os dois elétrons. Ambas as forças atrativas e repulsivas existem em 

todas as distâncias, e a menos que os dois átomos estejam muito próximos, a repulsão é muito 

pequena. Em distâncias internucleares inferiores a 0,074 nm, a força repulsiva predomina e 

conseqüentemente os átomos se repelem. A distância 0,074 nm é denominada distância de 

ligação ou comprimento de ligação, e é a distância onde as forças atrativas e repulsivas se 

igualam). Na distância de ligação, os dois elétrons são igualmente compartilhados entre os 

dois átomos de hidrogênio, ou seja, ambos os núcleos atraem igualmente ambos os elétrons. 

Esta atração é que constitui a ligação covalente. 

 À medida que dois átomos se aproximam, a força atrativa líquida provoca um 

decréscimo na energia potencial do par até atingir um valor mínimo na distância de ligação. 

Uma subseqüente aproximação causa um aumento da energia potencial acima do valor 

mínimo, uma vez que neste ponto existe uma força repulsiva líquida(Quando dois objetos são atraídos 

entre si por qualquer tipo de força, sua energia potencial decresce à medida que a distância entre eles decresce. Por exemplo, 

a energia potencial gravitacional de um objeto suspenso acima da terra decresce à medida que o objeto é abaixado até o solo. 

(Mais exatamente, existe um decréscimo na energia potencial total do objeto mais a Terra.) Similarmente, quando dois 

objetos são repelidos um em relação ao outro por qualquer força, sua energia potencial aumenta à medida que são 

aproximados). A Figura 8.5. mostra a energia potencial de dois átomos de hidrogênio em função 

da distância entre eles. Note que a curva possui um mínimo de 0,074 nm, a distância de 

ligação. O valor da ordenada neste ponto é -485 kJ mol-1. Em Outras palavras, a energia 

potencial de um mol de moléculas de hidrogênio, que se encontram afastadas 0,074 nm, é 458 

kJ menor que a energia potencial dos átomos quando estão completamente separados. 

 Do ponto de vista da mecânica quântica, quando dois átomos de hidrogênio se 

aproximam um do outro há um aumento na probabilidade de encontrar o elétron do primeiro 

átomo próximo do núcleo do segundo átomo e vice-versa. (Na distância de ligação, - cada 

elétron é igualmente influenciado por ambos os núcleos, e a probabilidade de encontrar cada 

elétron é a mesma em cada núcleo. A Figura 8.6 mostra como varia a densidade de 

probabilidade do elétron Ψ2 (Seção 6.4) quando dois átomos de hidrogênio formam uma 

ligação covalente. Observe a carga eletrônica na região entre os núcleos 
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 Figura 8.5 A energia potencial de dois átomos de hidrogênio a várias distâncias. 

 

 Como os dois elétrons são igualmente influenciados pelos dois núcleos, eles ocupam a 

mesma região do espaço; esta situação só é possível de acordo com o princípio de exclusão de 

Pauli (Seção 6.5), apenas se seus spins forem antiparalelos. Os dois elétrons na molécula de 

H2 estão compartilhados e são chamados par ligado ou par compartilhado. 

 Finalmente, dois átomos ligados não permanecem sem se movimentar um em relação 

ao outro. Mesmo no zero absoluto, eles vibram para dentro ou para fora, aproximando-se ou 

afastando-se um do outro, e a distância 0,074 nm é uma distância média entre os núcleos. A 

vibração de uma molécula de H2 é semelhante à vibração de duas bolas ligada por uma mola, 

apesar deste modelo não levar em consideração a quantização das energia vibracionais. O 

menor nível vibracional na molécula de H2 é 26 kJ mol-l acima do vale mínimo -485 kJ mol-l 

mostrado na curva de energia potencial da Figura 8.5. Em outras palavras, mesmo que a 

molécula se encontre no seu mais baixo estado vibracional, sua energia é 26 kJ mol-l maior 

que o mínimo da curva, ou seja, é igual a -432 kJ mol-1. Portanto, são necessários 432 kJ de 

energia para romper um mol de ligação H-H e, assim separar os átomos. 

 

ESTRUTURAS DE LEWIS E A LIGAÇÃO COVALENTE 

 A ligação covalente consiste no compartilhamento de pares eletrônicos entre dois 

átomos e pode ser representada por meio de estruturas de Lewis. A formação da molécula de 

H2 a partir dois átomos de H pode ser mostrada da seguinte maneira: 
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 Observe que o par de elétrons compartilhados é representado por um par de pontos 

entre os dois símbolos. 

 No fluoreto de hidrogênio, uma outra molécula diatômica, a formação da ligação 

covalente pode ser esquematizada como: 

 

 

 

 

 Coro anteriormente, o par compartilhado é colocado entre os dois símbolos. Os outros 

seis elétrons são agrupados aos pares ao redor do átomo de flúor, como pares solitários ou 

não-compartilhados. Pares solitários de elétrons ocupam a camada de valência de apenas um 

dos dois átomos, portanto não estão diretamente envolvidos na ligação. Muitas estruturas 

onde a ligação é covalente são ilustrações da regra do octeto; por exemplo, no HF, oito 

elétrons de valência são associados com o átomo de flúor. (O hidrogênio nunca obedece à 

regra do octeto; sua camada de valência pode acomodar apenas dois elétrons, tornando-se 

isoeletrônico igual ao gás hélio) 
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 Figura 8.6 A formação da molécula de hidrogênio. (a) Gráfico de densidade de 

probabilidade (b) Nuvens de carga eletrônica. (c) Estruturas de Lewis. 

 

 O primeiro passo para desenhar uma estrutura de Lewis é fazer o "inventário de 

elétrons", isto é, determinar o número total de elétrons de valência que serão representados 

como pontos na estrutura final. Isto é feito adicionando-se os elétrons de valência (ns e np) 

dos átomos a serem ligados (o procedimento descrito aqui é satisfatório enquanto nenhum elétron (n - 1)d é 

usado na ligação). Por exemplo, para desenhar a estrutura de Lewis para a molécula de metano 

(CH4) contamos com oito elétrons, quatro provenientes dos átomos de carbono (grupo IVA) e 

o restante vindo um de cada átomo de hidrogênio. Há, portanto, 4.(1) + 4, ou seja, 8 elétrons a 

serem representados na estrutura de Lewis. 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 387 

 Uma vez contabilizados os elétrons, escolhemos onde serão colocados. Para isto, 

devemos primeiramente determinara estrutura da molécula. (Devemos saber quais átomos 

estão ligados entre si.) No CH4 existe apenas uma possibilidade: cada um dos quatro átomos 

de H deve ser ligado ao átomo de C. Qualquer outra possibilidade requer que um átomo de H 

forme duas ou mais ligações covalentes e como isto implica na ocupação de mais de dois 

elétrons na camada K do átomo de H, isto não ocorre. O hidrogênio nunca forma  mais de 

uma ligação covalente. Assim, o átomo de carbono que é chamado átomo central, ou átomo 

principal, forma quatro ligações, uma com cada átomo de H: 

 

 

 

 

 Em seguida inserimos os oito elétrons, como quatro pares ao redor do átomo de 

carbono: 

 

 

 

 Esta estrutura de Lewis mostra como os oito elétrons de valência são usados na ligação 

de carbono e hidrogênio formando metano. Verifica-se ainda que a regra do octeto é 

obedecida, porque há oito elétrons ao redor do átomo de carbono. 

 

 Exemplo 8.4 Escreva a estrutura de Lewis para a molécula de amônia, NH3. 

 Solução: Um átomo de nitrogênio (grupo V) tem cinco elétrons de valência, e cada 

átomo de hidrogênio possui um. Assim, existem um total de 5 + 3(1), ou seja, 8 elétrons 

(pontos) para serem mostrados na estrutura [mal. Como cada H pode formar apenas uma 

ligação, o átomo de nitrogênio deve ser o átomo central: 

 

 

 

Dos oito elétrons de valência, seis são usados nas ligações do átomo de nitrogênio com os três 

átomos de hidrogênio, 

 

 

 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 388

E os dois que sobram formam um par solitário que permanece no nitrogênio, onde completam 

o octeto: 

 

 

 

 Problema Paralelo: Escreva a estrutura de Lewis para a molécula de água, H2O. 

Resposta:  

 

 

 Como podemos predizer qual é o átomo central numa molécula? Quando um elemento 

estiver presente com um único átomo, ele é o átomo central. Além disto, os átomos dos 

grupos IIA, IIIA, IVA e VA provavelmente serão átomos centrais. Por exemplo, no 

tetracloreto de carbono, CCl4, ambas as regras citadas predizem que o carbono é o átomo 

central. Sua estrutura de Lewis é 

 

 

 

 

 Nesta estrutura, os círculos foram desenhados ao redor dos elétrons a serem contados 

para cada átomo a fim de verificar a obediência à regra do octeto. Observe que cada par 

compartilhado é contado duas vezes, uma com cada átomo do par. 

 As estruturas de Lewis também podem ser escritas com íons poliatômicos (íons 

formados por dois ou mais átomos ligados entre si por meio de uma ligação covalente; são 

moléculas com alguma carga). O procedimento é exatamente o mesmo que o usado com 

moléculas, exceto pelo fato de no total de elétrons serem adicionados elétrons no lugar das 

cargas  negativas, um elétron por cada carga negativa, e subtraídos elétrons no lugar das 

cargas positivas, um por cada carga. 

 

 Exemplo 8.5 Escreva a estrutura de Lewis para o cátion amônio, NH4
+. 

 Solução: Número de elétrons de valência: 
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O N é o átomo central. A estrutura de Lewis é, portanto, 

 

 

 

 

Colocamos o sinal + fora dos colchetes para indicar que o íon possui uma carga positiva. 

 

 Problema Paralelo: Escreva a estrutura de Lewis para o íon hipoclorito, ClO-; 

Resposta:  

 

 

 

 Como vamos ilustrar no próximo exemplo, pode existir em uma molécula mais de um 

átomo central. 

 

 Exemplo 8.6 Escreva a estrutura de Lewis para o etano, C2H6. 

 

 Solução: Existem 14 elétrons de valência, 4 de cada C e I de cada H. Como um átomo 

de hidrogênio só pode formar uma única ligação, os átomos de C devem estar ligados entre si, 

além de terem cada um três átomos de H: 

 

 

 

Distribuindo os 14 pontos aos pares, temos: 

 

 

 

Nesta estrutura, ambos os átomos de carbono podem ser considerados "átomos centrais" e a 

regra do octeto é obedecida para cada átomo. (O termo "átomo principal" é mais apropriado 

para este caso.) 

 

 Problema Paralelo: Escreva a estrutura de Lewis para a hidrazina, N2H4. Resposta: 
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Comentários Adicionais 

 Na molécula de hidrazina, a posição dos átomos de hidrogênio junto aos átomos de 

nitrogênio não é crítica, porém o nitrogênio deve formar três ligações e ter um par solitário. 

Abaixo são apresentadas as três possíveis formas da estrutura de Lewis para a molécula de 

hidrazina. 

 

 

 

 A estrutura mostrada a seguir, apesar de não violar a regra do octeto, não é correta: 

 

 

 

 Esta estrutura não é simétrica. Estruturas que não são simétricas são geralmente 

menos estáveis que as simétricas. Para uma discussão mais completa, consulte o Apêndice E. 

 

 

LIGAÇÕES MÚLTIPLAS 

 Dois átomos podem compartilhar mais de um par de elétrons. Uma ligação com dois 

pares compartilhados é denominada ligação dupla e com três pares, ligação tripla. 

 

 Exemplo 8.7 Escreva a estrutura de Lewis para a molécula de eteno (etileno), C2H4. 

 Solução: O número total de elétrons de valência na molécula é 2.(4) + 4 = 12. Neste 

exemplo, como no Exemplo 8.6, os dois átomos de carbono estão ligados entre s; portanto, o 

esboço da estrutura é: 

 

 

Agora usamos um par de elétrons para ligar os átomos adjacentes de dois em dois: 

 

 

Isto gasta 10 elétrons. Onde colocaremos os dois últimos? Se os colocarmos na camada de 

valência de um C. 
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A regra do octeto é violada pelo outro, e se deixarmos um para cada átomo, ambos não 

seguem a regra, portanto, a única solução é colocar o par entre os dois carbonos, formando a 

ligação dupla: 

 

 

Note que, na estrutura de Lewis, os quatro elétrons da dupla ligação são contados para cada 

átomo de carbono. 

 

 

 

 

 Problema Paralelo: Escreva a estrutura de Lewis para a molécula do 

etino,(acetileno), C2H2. Resposta:  

 

 

LIGAÇÕES COVALENTES NORMAL E COORDENADA 

 Para reconhecer a proveniência dos elétrons na estrutura de Lewis, muitas vezes usam-

se "o" ou "X" no lugar dos pontos. Por exemplo, na estrutura de Lewis da amônia podemos 

colocar "X" no lugar dos elétrons dos átomos de H e "o" a os do N (Exemplo 8.4): 

 

 

 

 Uma ligação covalente do tipo da ligação N-H na amônia, onde cada átomo ligado 

contribui com um elétron do par compartilhado, é denominada ligação covalente normal, 

 No íon amônio (Exemplo 8.5), 

 

 

 

 Um dos átomos de hidrogênio está ligado ao nitrogênio por um par de elétrons, e 

ambos são provenientes dos átomos de nitrogênio. Este tipo de ligação é chamada ligação 

covalente coordenada. Entretanto, é importante notar que as quatro ligações são idênticas em 

todas as propriedades medidas. Em outras palavras, uma ligação covalente coordenada não é 

diferente de uma ligação covalente normal. "Normal" e "coordenada" são apenas termos 

convenientes para indicar a origem dos elétrons do par compartilhado. 
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Comentários Adicionais 

 O uso de "x" ou "o" para representar elétrons é muito difundido, porém deve ficar 

bem claro que é apenas um artifício, não significando de maneira alguma que os elétrons são 

diferentes. Um "elétron o" não é diferente de um "elétron x" só pelo fato de ser procedente de 

um átomo diferente. Os elétrons não possuem rótulos indicativos de sua origem. 

 

A REGRA DO OCTETO: APENAS UM GUIA 

 Na medida do possível a estrutura de Lewis deveria mostrar que a regra do octeto é 

obedecida. Entretanto, há algumas moléculas e íons poliatômicos onde a regra é 

desrespeitada. Infelizmente, a palavra desrespeito nos leva a pensar que algo errado ocorreu, 

o que não é o caso. O desrespeito à regra do octeto refere-se apenas a uma situação na qual a 

regra é inadequada. 

 Por exemplo, consideremos a molécula de pentacloreto de fósforo, PCl5 na qual o 

átomo de fósforo é ligado covalentemente a cinco átomos de cloro. O número total de elétrons 

de valência é 40 (5 do P e 35 dos cinco átomos de Cl). O P é o átomo central e forma cinco 

ligações: 

 

 

 

 Neste caso, a camada de valência do átomo de fósforo possui 10 elétrons. Os orbitais 

ocupados pelos cinco pares são os orbital 3s, os três orbitais 3p e um dos orbitais 3d do 

fósforo. Neste caso, dizemos que a camada de valência se expandiu, de maneira a acomodar 

os cinco pares de elétrons. A expansão da camada de valência somente é possível se o átomo 

tem orbitais nd ou(n -1)d que podem ser usados além dos orbitais ns e np. As camadas de 

valência de átomos dos primeiro e segundo períodos não podem ser expandidas porque não 

existe 1d e 2d e os orbitais 3d não são disponíveis, pois apresentam uma energia muito alta. 

 Algumas vezes a camada de valência de um átomo numa molécula contém menos 

elétrons do que o octeto. Este é o caso do trifluoreto de boro, BF3: 

 

 

 

 Aqui, a camada de valência do boro é ocupada por apenas três pares de elétrons, pois o 

número total de elétrons de valência é insuficiente para atingir o octeto. Novamente a regra do 

octeto é desrespeitada. 
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RESSONÂNCIA 

 A estrutura de Lewis é um resumo esquemático do papel representado pelos elétrons 

de valência na molécula. Algumas vezes, entretanto, não é possível representar uma partícula 

com uma única, estrutura de Lewis. Como exemplo, vamos considerar a molécula ozônio, O3, 

que apresenta a seguinte geometria: 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Tentaremos agora desenhar sua estrutura de Lewis: cada átomo O (grupo VIA) 

contribui com seis elétrons de valência num total de 6 x 3 = 18. Seguindo as regras, pode-se 

escrever não somente uma estrutura, mas duas: 

 

 

 

 

 A estrutura I apresenta a dupla ligação à direita, e a estrutura II à esquerda. A 

representação com ambas as estruturas pode ser uma solução válida, porém não o é, uma vez 

de evidências experimentais mostram que as ligações entre os oxigênios O-O são 

equivalentes. Uma ligação dupla é tipicamente mais forte e mais curta que uma ligação 

simples entre os mesmos átomos. No O3 ambas as ligações possuem a mesma força, e cada 

uma tem um comprimento de 0,128 um. Como as estruturas I e II nos levam a esperar uma 

ligação mais curta que a outra nenhuma serve para representar a estrutura de Lewis do ozônio. 

O problema é que as estruturas de Lewis, por serem muito simples, são insuficientes para 

mostrar a ligação em certas moléculas. Pode-se mostrar experimentalmente que no O3 as duas 

ligações apresentam características intermediárias (forças de comprimento) às verificadas com 

uma ligação simples O-O e às esperadas de uma ligação dupla. É possível, portanto, salvar a 

situação, mostrando uma estrutura contendo uma ligação com três elétrons, 
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 Este arranjo, no entanto, cria um novo problema: indica que a molécula é 

paramagnética (Ver Seção 6.1), o que não é o caso. Por este motivo não é satisfatória a 

representação da estrutura e das ligações do ozônio por meio da estrutura simples de Lewis. 

 

 Quando duas ou mais estruturas de Lewis podem ser escritas para uma mesma 

molécula, e as propriedades da molécula são intermediárias (distância de ligação, força, etc.) 

às esperadas para estas estruturas, então as duas formas são escritas lado a lado com uma seta 

de duas pontas entre elas: 

 

 

 

 

 A estrutura da molécula de ozônio é conhecida como um híbrido de ressonância das 

formas I e II, ou seja, é uma forma intermediária entre I e II e não pode ser representada 

satisfatoriamente por uma simples estrutura de Lewis. Cada ligação O-O não é simples, nem 

dupla, é intermediária. 

 

Comentários Adicionais 

 A palavra ressonância não é muito feliz, pois implica a existência de uma alternância 

ou oscilação entre as estruturas. Apesar de a palavra ressonância e da seta de duas pontas 

serem usadas tradicionalmente, num híbrido de ressonância não há alternância entre as 

formas contribuintes. 

 A analogia entre um híbrido biológico e um híbrido de ressonância é freqüentemente 

usada para ilustrar este ponto. Considere uma mula, que é um híbrido ou cruzamento de um 

jumento com uma égua. Quando você observa a mula, você vê um animal que rapidamente 

alterna entre um cavalo e um jumento? Não, evidentemente! A mula tem somente uma 

"estrutura", e a mesma coisa acontece com um híbrido de ressonância. O problema está na 

dificuldade de sua representação. 
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8.3 ELETRONEGATIVIDADE 

 Vimos que numa ligação covalente o par de elétrons é compartilhado entre dois 

átomos. Isto significa que o par é simultaneamente atraído para o núcleo por ambos os 

átomos, resultando numa competição pelos elétrons. O par eletrônico não é igualmente 

compartilhado, a menos que os dois átomos o atraiam com a mesma força. 

 A atração exercida por um átomo sobre o par de elétrons na sua camada de valência 

depende da carga nuclear efetiva ( a carga nuclear menos o efeito da blindagem das camadas 

internas) e da distância entre os núcleos e da camada de valência. Essa atração é medida por 

uma quantidade chamada eletronegatividade, que é definida como a tendência relativa 

mostrada por um átomo ligado em atrair o par de elétrons. 

 As eletronegatividades relativas de dois átomos ligados é que determinam o quanto um 

par é compartilhado. Na molécula de bramo, por exemplo, 

 

 

 

 O par é igualmente compartilhado, pois os dois átomos possuem a mesma 

eletronegatividade (atração pelo par de elétrons). Como resultado temos a nuvem eletrônica 

igualmente distribuída entre os dois núcleos. Por outro lado, na molécula de cloreto de bromo, 

 

 

 

 O átomo de cloro mais eletronegativo atrai o par mais fortemente, e a nuvem 

eletrônica se localiza mais próximo do cloro. 

 

PERIODICIDADE E ELETRONEGATIVIDADE 

 Comparativamente à afinidade eletrônica, a eletronegatividade mostra pelos mesmos 

motivos, um melhor comportamento periódico. A eletronegatividade tende a crescer da 

esquerda para a direita através de um período na tabela periódica devido ao  aumento da carga 

nuclear. Esta tendência é geralmente uniforme entre os elementos representativos. Através  de 

uma série de transição, a eletronegatividade também cresce da esquerda para a direita porém 

com algumas irregularidades que são resultantes da variação na efetividade do efeito de 

blindagem. Indo para baixo num grupo, a eletronegatividade decresce à medida que a camada 

de valência se torna mais afastada no núcleo e à medida que o efeito de blindagem compensa 

amplamente o aumento da carga nuclear. Assim, os elementos com maiores 
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eletronegatividades (os elementos mais eletronegativos) são os não-metais à direita, 

particularmente os da parte superior direita da tabela periódica. Os elementos com as mais 

baixas eletronegatividades (os elementos mais eletropositivos) são os metais, particularmente 

os que se encontram na parte inferior esquerda da tabela periódica. 

 A periodicidade da eletronegatividade é mostrada na Tabela 8.7, na qual os efeitos de 

carga nuclear, blindagem e raio atômico são bem evidentes. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 8.7 Periodicidade na eletronegatividade. 

 

ELETRONEGATIVIDADE E TIPO DE LIGAÇÃO 

 Átomos idênticos possuem a mesma eletronegatividade. Na molécula de H2, 

 

 Os dois núcleos atraem igualmente o par, portanto a distribuição de cargas nas 

moléculas simétrica, como é mostrado na Figura 8.8a. Uma vez que cada lado da molécula é 

eletrostaticamente igual ao outro, ela é denominada não-polar. Pela mesma razão, a ligação na 

molécula de flúor é não polar. Uma ligação formada entre dois átomos com 

eletronegatividades iguais é não polar. 
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 Átomos de elementos diferentes possuem diferentes eletronegatividades. Na molécula 

de fluoreto de hidrogênio o par de elétrons não é igualmente compartilhado porque o flúor 

possui uma eletronegatividade maior que o hidrogênio. A nuvem eletrônica do par 

compartilhado é atraída para o átomo de F, afastando-se do átomo de H como é mostrado na 

Figura 8.8b. (De outra maneira, podemos dizer que o elétron passa mais tempo próximo ao 

átomo de F.) Na ligação resultante, a quantidade de carga negativa aumentou no lado do F 

enquanto do lado do H aparece uma carga positiva. Uma ligação covalente onde o par de 

elétrons não é compartilhado igualmente é dita ligação covalente polar. A polaridade de urna 

ligação, isto é, o grau com que o par é compartilhado, depende da diferença de 

eletronegatividade dos átomos ligados; quanto maior a diferença de eletronegatividade, mais 

polar a ligação. 

  

  

 Quando a diferença na eletronegatividade de dois átomos ligados é muito grande a 

ligação é melhor descrita como iônica. Considere, por exemplo, urna ligação covalente 

normal formada entre dois átomos hipotéticos A e B. Vamos assumir que B tem alta 

eletronegatividade e que, para começar, a eletronegatividade de B também é tão alta quanto a 

de A. Colocando apenas os elétrons do par compartilhado, podemos mostrar 

esquematicamente que a ligação é não-polar, simplesmente colocando os dois pontos A e B, 

como segue: 

 

 

 Agora, vamos imaginar que podemos diminuir a eletronegatividade de A por controle  

remoto. Em outras palavras, vamos tomar A menos eletronegativo (mais eletropositivo). Isto 

vai fazer com que A atraia com menos intensidade o par que praticamente permanece 

próximo de B. O efeito é equivalente à adição de uma pequena carga negativa ao átomo B e 

uma igual carga positiva ao átomo A, tomando a ligação polar: 
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 Figura 8.8 (a) A ligação não-polar no hidrogênio. (b) A ligação polar no fluoreto de 

hidrogênio. (É mostrada apenas a nuvem de carga do par compartilhado.) 

 

 Indicamos a carga parcial negativa adicionada a B com o símbolo δ- e a carga parcial 

positiva sobre A com o símbolo δ+. As cargas adquiridas pelos átomos A e B são menores que 

uma carga inteira, porque não houve transferência de um elétron por inteiro. (δ é a letra grega 

delta minúscula.) 

 Finalmente, se continuamos a decrescer a eletronegatividade de A, de maneira que o 

par permaneça ainda mais perto de B, a probabilidade de encontrar o par de elétrons em B é 

tão grande que podemos considerar o par como "pertencente" apenas a B. Como no início o 

par era compartilhado entre os dois átomos, B realmente ganhou um elétron de A, e a ligação 

tornou-se iônica.  

 

 

 Assim, podemos considerar uma ligação iônica como sendo uma ligação covalente 

extremamente polar, ou seja, com pouco compartilhamento de elétrons. 

 

Comentários Adicionais 

 Não se costuma indicar a polaridade de uma ligação numa estrutura de Lewis por 

meio do afastamento dos dois pontos em direção ao elemento mais eletronegativo. Fizemos 

isto para mostrar que uma ligação covalente altamente polar é essencialmente iônica. 

 Também é importante entender que, numa ligação polar, o acúmulo de carga negativa 

sobre o átomo mais eletronegativo é resultante de um compartilhamento desigual do par 

eletrônico. Esta situação não ocorre porque um átomo possui mais elétrons ou mais elétrons 
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de valência do que o outro. Por exemplo, a estrutura de Lewis para o cloreto de hidrogênio 

mostra o octeto de valência ao redor do Cl e apenas dois elétrons no H. 

 

 A ligação do lado do Cl é negativa, não porque ele possui mais elétrons de valência, 

mas porque existe um compartilhamento desigual do par eletrônico. Na molécula de cloreto 

de bromo, 

 

 Apesar de ambos possuírem um octeto de valência, o bromo possui mais elétrons. 

Apesar disto, é a ligação do lado do Cl que tem carga negativa, porque o Cl é mais 

eletronegativo que o Br. 

 

 Valores numéricos de eletronegatividades foram obtidos inicialmente pelo químico 

americano Linus Pauling, em 1932. Uma escala moderna de valores é mostrada na Figura 8.9, 

que nos permite inferir a respeito da polaridade das ligações. Com estes valores, a divisão 

entre caráter predominantemente iônico e caráter predominantemente covalente ocorre para 

uma diferença na eletronegatividade de aproximadamente 1,7. Este valor é geralmente útil 

quando se deve escrever uma estrutura de Lewis covalente ou iônica. Para o cloreto de 

hidrogênio, por exemplo, devemos escrever a estrutura iônica 

 
 Ou a estrutura covalente 
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 Figura 8.9 As eletronegatividades dos elementos. 

 

 Tabela 8.2 Diferença de eletronegatividade, tipo e caráter da ligação. 
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 Como a diferença entre a eletronegatividade do CI (2,8) e do H (2,2) é apenas 0,6, a 

ligação possui um caráter covalente mais acentuado do que iônico, portanto devemos escrever 

a segunda estrutura de Lewis. Valores numéricos de eletronegatividades devem ser usados 

com cautela, pois muitas vezes a eletronegatividade varia com o ambiente do átomo (quais e 

como outros átomos estão ligados a ele). Use a "regra 1,7" com cuidado. 

 Como foi dito no início do capítulo, as ligações iônica e covalente não são 

independentes, ou seja, não há nenhuma linha divisória que possa ser usada para distinguir a 

ligação covalente da iônica. As relações entre diferenças de eletronegatividade, tipos de 

ligação e grau do caráter iônico e covalente estão resumidas na Tabela 8.2. 

 

8.4 ENERGIAS DE LIGAÇÃO 

 A força de uma ligação química é medida pela energia necessária para rompê-la. Uma 

ligação forte apresenta uma grande energia de ligação. Dois tipos de energia são importantes: 

a energia de ligação e a energia média de ligação. 

 

ENERGIAS DE LIGAÇÃO 

 A energia necessária para romper uma ligação específica numa molécula é 

denominada energia de ligação. Esta energia é geralmente positiva e é expressa como  H 

para a dissociação de um mol de ligações. (�H e  U são praticamente iguais para estes 

processos.) Por exemplo, a energia de dissociação da ligação da molécula de hidrogênio é 432 

kJ mol-1, ou 

 
 

 Energias de ligação para algumas ligações simples são dadas na Tabela 8.3. 

 Energias de ligação podem ser usadas para calcular os calores de reação quando 

reagentes e produtos são moléculas diatômicas. Considere, por exemplo, a reação: 
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 Tabela 8.3 Energias de ligação (kJ mol-1 a 25 °C.). 

 
 

 Separando a reação em duas etapas, usando as energias de ligação da Tabela 8.3 e 

aplicando a lei de Hess (Seção 3.4), obtemos: 

 

 

 

 

 

 

 

 A formação de HCI a partir de seus elementos é um processo energeticamente 

favorável porque, na formação das ligações H—Cl, mais energia é liberada do que no 

rompimento das ligações H—H e Cl—Cl. Em outras palavras, a força de ligação H—Cl é 

maior do que a média das forças de ligações H—H e Cl—Cl. (Isto é resultante da polaridade 

ou do caráter iônico parcial da ligação H—Cl.) 

 

ENERGIAS MÉDIAS DE LIGAÇAO 

 Apesar dos esforços feitos, é muito difícil determinar a energia de ligação de 

moléculas com mais de dois átomos. Além da dificuldade de se obter dados exatos, a força de 

ligação entre dois átomos é influenciada pela presença de outros átomos que estão ligados a 

eles. Por exemplo, à medida que cada um dos quatro átomos de H são removidos, um após o 

outro, da molécula de CH4 as vizinhanças do átomo de carbono variam, o que resulta na 

mudança da energia necessária para remover cada átomo de H, conforme pode ser visto a 

seguir: 
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 Tabela 8.4 Energias médias de ligação simples (kJ mol-1) a 25 °C. 

 
 

 Apesar de todas as ligações C-H no metano serem equivalentes sob todos os aspectos, 

a remoção de um átomo de H da molécula forma uma nova espécie (CH3)com uma nova 

estrutura, o que resulta numa maior facilidade na remoção de um átomo de hidrogênio. 

 Uma energia de ligação média é obtida tirando-se a média das medidas de energias de 

ligação feitas com compostos diferentes que contêm a ligação em questão. Estas energias são 

úteis na obtenção de �H° para reações cujos calores de formação adequados não são 

conhecidos (Seção 3.4). Energias médias de ligação de algumas ligações simples são dadas na 

Tabela 8.4 e, para algumas ligações múltiplas, na Tabela 8.5, 

 

 Exemplo 8.8 Usando as energias médias de ligação da Tabela 8.4 e 8.5, estime o valor 

de  H° para a reação a 25 °C. 
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 Solução: A reação pode ser subdividida em duas etapas, uma de rompimento de 

ligação e a outra de formação de ligação, como é mostrado a seguir: 

 Etapa 1 

 

 

Nesta etapa, duas ligações simples C—H e uma ligação dupla C—O são rompidas. Dos 

valores de energias médias de ligação, a variação de entalpia para esta etapa ( H°)1 é: 

 

 

 

 

 

 Tabela 8.5 Energias médias de ligações múltiplas (kJ mol-1) a 25 °C. 

 
Por outro lado, temos para H2: 

 

Etapa 2:  

 

Que é o rompimento de uma ligação H—H, 

 
 

Etapa 3: 

 

 

 

Aqui, são formadas três ligações C—H, uma ligação C—O e uma ligação O—H. Como o 

 H° para o rompimento de uma ligação é igual a –�H° de formação de uma ligação, temos 
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A soma dos valores de  H° para as etapas nos fornece o valor de  H° para a reação global: 

 

 

 

 

 Problema Paralelo: Usando as energias médias de ligação, estime o valor de �H° a 

25 °C para a reação 2CH4       C2H6 + H2. Resposta: 58 kJ mol -1. 

 

8.5 BALANÇO DE CARGAS, PARTE I: CARGAS FORMAIS 

 A determinação exata das cargas elétricas de átomos ligados é muito difícil. 

Felizmente, existem dois métodos aproximados úteis para uma série de finalidades, que são: o 

método da carga formal que será tratado logo a seguir e o método do número de oxidação que 

será discutido mais adiante na Seção 12.4. 

 A carga formal de um átomo é a carga que um átomo teria se todos os pares de 

elétrons fossem compartilhados por igual, isto é, se todas as ligações fossem não polares. A 

primeira etapa na atribuição da carga formal a átomos ligados consiste em escrever a estrutura 

de Lewis para a molécula ou íon poliatômico. Cada elétron de valência é atribuído ao átomo 

apropriado de acordo com as seguintes regras: 

 1. Atribua ambos os elétrons de cada par solitário ao seu átomo, 

 2. Divida cada par compartilhado, atribuindo um elétron para cada átomo ligado pelo 

par. 

 

 Para obter a carga formal de um átomo, subtraia o número de elétrons de valência que 

o átomo parece ter, de acordo com as instruções anteriores do número de elétrons do átomo 

isolado. A diferença é a carga formal, isto é, a carga que um átomo teria caso todas as suas 

ligações fossem não-polares. Em outras palavras, 
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 A soma das cargas formais dos átomos de uma molécula é igual a zero, e a de um íon, 

igual à carga do íon. 

 

 Exemplo 8.9 Atribua a carga formal de cada átomo na molécula de ácido perclórico, 

HClO4. 

 Solução: A estrutura de Lewis é apresentada na Figura 8.10. Para determinar as cargas 

formais, especificamos os elétrons conforme esquematizado na figura. De acordo com esta 

indicação, o átomo de Cl parece ter quatro elétrons de valência, um átomo O (aquele ligado ao 

H) tem seis, os outros átomos de O estão com sete cada e o H possui 1. 

 Como um átomo isolado CI (grupo VIIA) possui sete elétrons de valência, a carga 

formal do átomo de cloro no HClO4 é 7 - 4, ou seja, +3. Esta é a carga que um átomo de cloro 

teria se ele tivesse perdido completamente seus três elétrons. A carga formal de um átomo de 

O no grupo OH é zero; os seis elétrons atribuídos a ele são iguais em número ao do átomo 

isolado. A carga formal dos outros átomos de O é-1, pois a cada um deles é atribuído um 

elétron a mais em relação ao átomo isolado. Finalmente, a carga formal do átomo de H é zero. 

(Note que a soma das cargas formais de todos os átomos numa molécula neutra é zero.) 

 

 Problema Paralelo: Atribua a carga formal de cada um dos átomos numa molécula de 

ácido cloroso, HClO2. Resposta: H = zero; O (do OH) = zero; o outro O = 1; Cl = +1. 
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 Figura 8.10 Cargas formais no ácido perclórico. 

 

Comentários Adicionais 

 Apesar de não ser absolutamente necessário, a tabela seguinte ilustra a importância 

da atribuição de cargas formais em situações em que a regra do octeto é obedecida. Nela são 

apresentadas as ligações covalentes que um átomo precisa formar a fim de ter uma carga 

formal igual a zero. 
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 Exemplo 8.10 Atribua a carga formal a cada um dos átomos no ânion cianato, OCN-. 

 Solução: A estrutura de Lewis para este íon é 

 

 

Os oito elétrons nos quatro pares compartilhados estão distribuídos igualmente entre os 

átomos ligados. Assim, os átomos O, C e N possuem respectivamente 6, 4 e 6 elétrons de 

valência: Como para os átomos O e C este é o mesmo número de elétrons no átomo antes de 

estar ligado, sua carga formal é zero. Por sua vez, o átomo de N possui um elétron a mais em 

relação à situação antes de estar ligado, portanto, sua carga formal é -1. (Observe que a soma 

das cargas formais é igual a -1, que é a carga do íon.) 

  

 Problema Paralelo: Atribua a carga formal de cada átomo no íon clorato, ClO3  

Resposta: Cl = +2; cada O = -1. 

 

 Cargas formais são úteis na seleção da melhor estrutura de Lewis quando há várias 

alternativas que obedecem à regra do octeto. A estrutura mais estável é geralmente aquela 

que apresenta o menor número de átomos com carga formal igual a zero. A aplicação deste 

princípio é encontrada num método sistemático de escrever estruturas de Lewis desenvolvido 

pelo químico americano T. Clark. O procedimento de Clark é útil principalmente para 

estruturas complexas, e é descrito no Apêndice E. 

 

Comentários Adicionais 

 As estruturas de Lewis são muitas vezes escritas numa forma modificada, em que cada 

par compartilhado é representado por meio de um traço (uma "ligação") na estrutura, 

enquanto os pares solitários continuam sendo representados por pares de pontos. Usando 

este método, temos para a amônia a estrutura de Lewis 

 

 Que, portanto, se torna 

 

 

 Esta é essencialmente a fórmula estrutural (ver Figura 2.4) com a adição dos pontos 

para mostrar a presença dopar solitário. Esta representação é apropriada para estruturas 
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complexas, tomando-as mais claras e de mais fácil compreensão. (Por outro lado, o uso desta 

estrutura é preferida em relação à fórmula estrutural, em que a falta dos pares solitários 

pode induzira erros.) 

 

8.6 REPULSÃO DOS PARES ELETRÔNICOS 

 Vimos que numa estrutura de Lewis cada par de pontos ao redor de um átomo central 

ou principal representa o par de elétrons de valência que ocupa um orbital de cada átomo. 

Como os pares de elétrons se repelem entre si devido a suas cargas, o arranjo geométrico mais 

estável de pares eletrônicos é aquele em que as repulsões entre os pares são mínimas. 

Encontrar estes arranjos permite-nos predizer a forma geométrica de uma molécula. 

 

O MÉTODO VSEPR 

 O método para determinar a orientação mais estável dos pares eletrônicos ao redor de 

um átomo central numa molécula e, a partir disto, a geometria da molécula é denominada 

repulsão entre os pares eletrônicos da camada de valência ou método VSEPR (pronunciar 

vesper). As suposições por trás desta teoria são: 

 

1. Os pares eletrônicos da camada de valência do átomo central numa molécula ou num 

íon poliatômico tendem a se orientar de forma que sua energia total seja mínima. Isto 

significa que eles ficam tão próximos quanto possível do núcleo e ao mesmo tempo ficam o 

mais afastado possível entre si, a fim de minimizar as repulsões intereletrônicas. 

2. A magnitude na repulsão entre pares depende do fato dos pares eletrônicos estarem 

compartilhados ou não. Se os dois pares estão compartilhados a repulsão é a mais fraca, é 

intermediária entre um par solitário e um par compartilhado e é a mais  forte entre dois 

pares solitários. É fácil entender isto tendo em vista que a nuvem eletrônica de um par 

compartilhado se espalha além do átomo central devido à atração exercida pelo núcleo do 

segundo átomo, o que aumenta a distância entre esta nuvem e outros pares eletrônicos ao 

redor do átomo central e, portanto, reduz as repulsões entre eles. Por outro lado, a nuvem 

eletrônica de um, par solitário se espalha lateralmente e se aproxima mais dos outros pares 

da camada de valência, o que leva a repulsões fortes entre os pares. As forças relativas de 

possíveis repulsões intereletrônicas estão ilustradas esquematicamente na Figura 8.11. 

3. Forças repulsivas decrescem bruscamente com o aumento do ângulo entre pares. São 

fortes em ângulos de 90°, mais fracas em ângulos de 120° e extremamente fracas em ângulos 

de 180°. Na prática, não é necessário considerar repulsões para ângulos superiores a 90°.  
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 Para ilustrarmos a aplicação da teoria VSEPR, vamos usá-la para prevermos a forma 

de duas moléculas: AsCl3, tricloreto de arsênio, e SF4 tetrafluoreto de enxofre. O primeiro 

passo do procedimento é escrever a estrutura de Lewis de cada fórmula: 

 

 

 

 Em seguida determinamos o número estérico do átomo central. Para átomos como As 

e S, que não formam ligações múltiplas, o número estérico é o número total de pares 

eletrônicos (solitários e compartilhados) ao redor do átomo. O número estérico do átomo de 

As no AsCl3 é, portanto, 4 e do S no SF4 é 5. (A camada de valência de enxofre foi expandida 

para acomodar 10 elétrons.) 

 Se houver ligações múltiplas, o número estérico de um átomo é definido como a soma 

do número de átomos ligados a ele mais o número de pares solitários. (Isto equivale a 

considerar uma ligação múltipla como sendo igual a um par eletrônico.) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 8.11 Forças relativas de repulsão entre pares com ângulos de 90° 

(esquemático). (a) Par compartilhado - par compartilhado. (b) Par solitário - par 

compartilhado. (c) par solitário - par solitário. 

 

 O número estérico é usado para determinar como os pares eletrônicos estão orientados 

no espaço e, assim, tomar máximas as distâncias entre pares e mínimas as repulsões. Para 

números estéricos de 2 a 6, a melhor (mais baixa energia) orientação dos pares eletrônicos é 

ilustrada na Tabela 8.6. Outras orientações são menos estáveis (possuem energias maiores), 

pois favorecem a aproximação dos pares, o que aumenta a repulsão entre pares. Por exemplo, 
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para um número estérico igual a 4 devemos esperar uma orientação quadrada planar em vez 

de uma tetraédrica: (Ver Figura 8.12.) Entretanto, neste arranjo  os ângulos de 90° entre os 

pares produzem repulsões superiores às observadas na estrutura tetraédrica com ângulos de 

109,5°. Os pares eletrônicos estão simplesmente mais próximo num arranjo quadrado planar; 

portanto, para um número estérico igual a 4, a geometria tetraédrica é a de menor energia. (O 

nome geometria tetraédrica é devido ao sólido, definido na Tabela 8.6 pelas linhas finas e na 

Figura 8.12-pelas linhas interrompidas, ser um tetraedro.) 

 No caso do AsCl3 vimos que, a fim de, minimizar a repulsão entre pares, a orientação 

de 4 pares de elétrons ao redor do átomo de As é tetraédrica. Para diminuirmos tais repulsões 

no SF4 a orientação dos cinco pares eletrônicos ao redor do S é trigonal bipiramidal. (Esta 

expressão é derivada de bipirâmide trigonal, duas pirâmides "triangulares" ou trigonais 

unidas pelas bases.). 

 A próxima etapa na determinação da forma molecular é identificar o número e a 

localização qualquer par solitário e a partir disto, a forma geométrica da molécula. A estrutura 

de Lewis do AsCl3 mostra que, dos quatro pares de elétrons ao redor do átomo As, apenas um 

é solitário. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 8.12 Número estérico = 4: duas possíveis orientações. 
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 Figura 8.13 A molécula de AsCl3: pirâmide trigonal. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 8.14 Geometria da bipirâmide trigonal: A, posições axiais; E, posições 

equatoriais. 
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 Tabela 8.6 Orientação espacial dos pares de elétrons ao redor de um átomo central 

(esquemática): 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Para localizarmos este par, como todos os vértices de um tetraedro são 

geometricamente  equivalentes, podemos dizer apenas que ele se encontra em um dos 

vértices, como é mostrado na Figura 8.13. A forma da molécula é definida pela posição dos 

quatro átomos. (Observação:  a posição de qualquer par solitário não entra na descrição da 

forma molecular) Neste caso, a molécula forma uni triângulo equilátero com os átomos de Cl 

na base e o átomo de As localiza-se no ápice de uma pirâmide trigonal e, portanto, a 

geometria é a piramidal trigonal. (Uma pirâmide trigonal difere de um tetraedro pelo fato de 

sua base ser um triangulo equilátero, não o sendo seus lados.) Observe que a posição do par 

solitário no átomo de arsênio não é levada em consideração nesta etapa. 

 Considere agora a molécula de SF4. Vimos que o átomo S possui número estérico 

igual a 5 é, portanto, os pares eletrônicos devem estar arranjados nos vértices de uma 

bipirâmide trigonal. Um destes vértices deve estar ocupado pelo par solitário; o problema é, 

qual deles? A linha interrompida na Figura 8.14 mostra a forma desta figura. Observe que os 

vértices de uma bipirâmide trigonal não são geometricamente equivalentes como o são os de 

um tetraedro. As posições no topo e na base são posições axiais: assim denominadas porque 
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definem o eixo principal da figura, ou seja, a linha que atravessa a figura desde o vértice no 

topo até o vértice na base. Os três vértices remanescentes são chamados posições equatoriais, 

pois são análogas às posições no equador terrestre. 

 Se o par solitário do SF4 ocupa uma posição axial, como na Figura 8.15a, existem na 

molécula três pares solitários se repelindo em ângulos de 90°. Por outro lado, se o par solitário 

ocupa uma posição equatorial, como na Figura 8.15b, há apenas dois pares solitários se 

repelindo em ângulos de 90°. Como existem poucas destas repulsões no arranjo da Figura 

8.15b, podemos prever que sua energia é mais baixa e, portanto, sua estrutura é mais estável. 

De fato, esta é a estrutura determinada experimentalmente para o SF4. (Neste exemplo, não foi 

necessário considerar as repulsões entre pares solitários porque não existem. Além disso, as 

repulsões extremamente fracas entre pares compartilhados podem ser virtualmente ignoradas, 

como o podem ser todos os tipos de repulsões entre pares que formam ângulos maiores que 

90°.) 

 A estrutura mostrada na Figura 8.15b é algumas vezes denominada de gangorra, 

porque se pudermos efetuar uma rotação do SF4 de maneira que "descanse" nos seus dois 

átomos F em posições equatoriais, ela pode se apoiar neles melhor do que o próprio 

brinquedo. O experimento mostra que o par solitário está localizado em posição equatorial, 

baseando-se no fato que o ângulo axial F—S—F tem um valor pouco inferior a 180°, como é 

mostrado na Figura 8.16. Esta pequena distorção da estrutura de uma gangorra "ideal" é 

devida às repulsões entre o par solitário e os dois pares axiais ligados, (Outra confirmação 

vem do fato de que a distância de ligação axial é ligeiramente mais longa que a distância de 

ligação equatorial.) 

 Em resumo, os passos no método VSEPR para determinação da forma geométrica de 

uma molécula pequena ou íon poliatômico são: 

 1. Esquematizar a estrutura de Lewis. 

 2. Determinar o número estérico do átomo central, adicionando ao número de átomos 

ligados a ele o número de pares solitários. (Se não houver ligações múltiplas, este será o 

número de pares de elétrons ao redor do átomo central.) 

 3. Orientar o par de elétrons e as ligações múltiplas nas posições apropriadas ao redor 

do átomo central a fim de minimizaras repulsões entre eles. (A maneira de proceder está 

resumida na Tabela 8.6.) Considerar que estas posições se encontram nos vértices de uma 

figura geométrica, que deve ser identificada. 

 4. Colocar cada átomo ligado nos vértices da figura geométrica obtida na etapa 3. 

(Vértices sem átomos conterão pares solitários.) Se existe mais de uma maneira, determinar o 
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número de repulsões entre pares solitários para cada modo e escolher o arranjo que apresenta 

o número menor. Apenas repulsões com ângulos de 90° devem ser consideradas. Se neste 

ponto surge a possibilidade de mais de uma estrutura, deve-se escolher a que possui o menor 

número de repulsões entre par solitário e par compartilhado em ângulos de 90°. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 8.15 Estruturas possíveis para o SF4. (a) Pirâmide trigonal (localização axial 

dos pares solitários). (b) Gangorra (localização equatorial do par solitário). 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 8.16 A molécula SF4. 

 

 5. Estude as localizações dos átomos colocados na etapa 4 e considerar que estão 

localizados nos vértices de uma figura geométrica, possivelmente diferente da definida pelos 

pares eletrônicos solitários (etapa 3). Especificar a forma da molécula identificando esta 

figura. Ignorar as posições dos pares solitários nesta etapa. (Os nomes de formas comuns são 

dados na Tabela 8.7.) 

 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 416

 Exemplo 8.11 Faça uma previsão da forma da molécula de trifluoreto de cloro, ClF3. 

 Solução: Começamos escrevendo. a estrutura de Lewis 

 

 

O número estérico é 5. Como resultado, a repulsão entre os pares é menor quando os cinco 

pares eletrônicos ocupam os vértices de uma bipirâmide trigonal (Tabela 8.6). 

Como a molécula possui dois pares não compartilhados, existem três possíveis orientações, 

como mostrado na Figura 8.17. A estrutura II pode ser rejeitada, pois ambas as estruturas I e 

II possuem menos repulsões entre pares solitários em ângulo de 90°. A estrutura III é 

favorecida em relação à I porque apresenta menos repulsões entre pares solitários.e pares 

compartilhados a 90°. Portanto, podemos prever que a estrutura III ,em "forma de T", é a que 

melhor representa a forma do ClF3. Experiências demonstram que a forma da molécula ClF3 

se encontra ligeiramente distorcida como é mostrado na Figura 8.18. A distorção é atribuída à 

repulsão entre os dois pares solitários e o par axial compartilhado. 

 

 Problema Paralelo: Qual a forma da molécula de pentafluoreto de iodo, IF5? 

Resposta: uma pirâmide de quatro lados com uma base quadrada: pirâmide tetragonal. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 8.17 Estruturas possíveis para ClF3. 
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 Na Tabela 8.7 há um resumo de todas as possíveis geometrias moleculares para um 

número estérico de 2 a 6. 
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 Figura 8.18 A molécula de ClF3. 

 

Comentários Adicionais 

 Um erro comum cometido por quem usa o método VSEPR é confundir a orientação 

espacial de um conjunto de pares de elétrons (Tabela 8.6) com a forma molecular ou 

geometria numa molécula (Tabela 8.7). No AsCl3, por exemplo, a orientação dos pares 

eletrônicos ao redor do átomo de As é tetraédrica (Figura 8.13), porém não podemos dizer 

que a molécula seja tetraédrica. AsCl3 possui a forma de uma pirâmide trigonal com o átomo 

de As no ápice e os átomos de Cl nos vértices de sua base. O nome dado à forma de uma 

molécula é o nome da figura que possui como vértices o centro de seus átomos. 

 

 O exemplo a seguir ilustra a aplicação da teoria VSEPR a uma molécula ou íon com 

ligação múltipla. 

 

 Exemplo 8.12 Determine a forma do íon NO3-. 

 Solução: A estrutura de Lewis consiste na contribuição de três formas de ressonância: 
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O fato de a estrutura ser um híbrido de ressonância (ver Seção 8.12) não toma o problema 

mais complicado. É possível usar qualquer uma das estruturas ressonantes para determinar se 

a forma do íon. O número estérico do nitrogênio no NO3- é três (três átomos ligados; nenhum 

par solitário). Isto significa que as ligações se dirigem para os vértices de um triângulo 

eqüilátero. Como não há nenhum par solitário no átomo de N, o íon tem forma trigonal 

planar. 

 

 Problema Paralelo: Qual a forma da molécula de dióxido de enxofre, SO2? Resposta: 

Angular com o enxofre como átomo principal ("central"). 

 

 

8.7 A POLARIDADE DAS MOLÉCULAS 

 Na Seção 8.3 introduzimos o conceito de polaridade de uma ligação, segundo o qual o 

compartilhamento desigual dos elétrons entre dois átomos levou a uma separação parcial da 

carga positiva e negativa. O conceito de polaridade é útil para descrevermos moléculas 

inteiras que exibem uma separação parcial de cargas. Uma molécula não-polar é aquela em 

que a posição média de todas as cargas positivas da molécula, chamada de centro das cargas 

positivas, coincide com a posição média de todas as cargas negativas, o centro de cargas 

negativas. Numa molécula polar, existe uma separação de cargas, ou seja, os dois centros não 

coincidem. Moléculas polares são conhecidas como dipolo. 

 

MOLÉCULAS DIATÔMICAS 

 Na molécula de hidrogênio 

 

 

 As cargas positivas são os dois núcleos, e sua posição média se encontra no eixo de 

ligação a meio caminho entre os dois núcleos. A ligação nesta molécula é não-polar, e como 

os elétrons estão igualmente compartilhados pelos dois átomos, o centro de cargas negativas 

também se encontra a meia caminho entre e os dois núcleos. Os dois centros de cargas 

opostas são coincidentes, senda cada metade da molécula de H2 eletricamente idêntica à outra, 

portanto, a molécula é não-polar. 
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 A situação é diferente na molécula de cloreto de hidrogênio. 

 

 

 Aqui, os centros das cargas positivas e negativas não coincidem. Como o cloro é mais 

eletronegativo que o hidrogênio, ele atrai o par de elétrons que, portanto, se distância do H. 

Isto resulta na separação de cargas na molécula; o centro das cargas negativas se encontra 

mais próximo do átomo de Cl e o centro das cargas positivas, mais próximo do átomo de H. 

Apesar da molécula como um todo se encontrar eletricamente neutra, uma extremidade é 

negativa e a outra positiva. Desta forma, HCl é uma molécula polar, ou um dipolo. 

 No laboratório, a polaridade de moléculas pode ser medida observando seu 

comportamento num campo elétrica. Quando moléculas polares são colocadas entre um par de 

cargas carregadas opostamente, elas tendem a se alinhar com o campo elétrico, como é 

mostrado na Figura 8.19. Neste diagrama, um dipolo é representado por um seta com a cauda 

em cruz,         , apontando para a extremidade negativa da molécula. Este alinhamento de 

moléculas polares pode ser medido eletricamente e usado para calcular o momento dipolar da 

molécula. Esta é uma medida quantitativa da polaridade da molécula e é definida como o 

produto da grandeza de um dos centros de carga pela distância entre os centros. Momentos 

dipolares foram tradicionalmente expressos em debyes (D). Os momentos dipolares de 

algumas moléculas são apresentados na Tabela 8.8. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 8.19 Dipolos num campo elétrico. (a) Dipolos antes da tensão ser aplicada 

entre as placas, (b) Dipolos após a aplicação da tensão entre as placas. 
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 A polaridade de uma molécula diatômica depende apenas da polaridade de sua 

ligação. H2 e Cl2 não são polares; cada molécula é diatômica e possui uma ligação não-polar. 

HCl é mais polar que HBr, porque Cl é mais eletronegativo que Br. 

 

MOLÉCULAS TRIATÔMICAS 

 A polaridade de moléculas triatômicas depende não somente da polaridade de suas 

ligações como também de sua forma. Considere, por exemplo, a molécula de dióxido de 

carbono: 

 

 Aplicando a teoria VSEPR, predizemos que a molécula é linear. (O número estérico 

do átomo de carbono é 2, e não há pares solitários.) Entretanto, apesar de todas as ligações 

C—O serem polares, o CO2 é uma molécula não-polar. Isto se deve ao fato do deslocamento 

da carga eletrônica (em direção ao átomo mais eletronegativo) em uma ligação ser exatamente 

compensado pelo correspondente deslocamento na outra ligação, como é  mostrado na Figura 

8.20. Nesta figura observamos que, devido à simetria da molécula (as ligações estão 

exatamente em ângulos de 180°), os dois dipolos estão orientados em sentidos opostos, 

anulando-se mutuamente, e, assim, a molécula é não-polar. 

 

 Tabela 8.8 Momentos dipolares de algumas moléculas. 
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 Considere agora a molécula da água: 

 

 

 Ela também é triatômica, porém, diferentemente da molécula de CO2 é polar devido a 

sua forma angular. (O átomo de oxigênio possui um número estérico igual a 4, e existem dois 

pares de elétrons compartilhados e dois pares solitários.) Na Figura 8.21 podemos ver que a 

molécula de H2O não é linear e, portanto, os dipolos individuais não se cancelam, como 

ocorre no CO2. Em vez disso, cada dipolo contribui para um acúmulo de cargas negativas no 

átomo de oxigênio, que não está localizado no centro geométrico da molécula. O átomo de 

oxigênio é o terminal negativo do dipolo molecular e os átomos de hidrogênio são o terminal 

positivo. Os centros de cargas positiva e negativa estão em localizações diferentes, porém 

ambos estão na linha bissetriz do ângulo H—O—H; o centro negativo está mais próximo do 

átomo de O do que o positivo.A combinação de eletronegatividades diferentes e geometria 

não-linear resulta em uma molécula de H2O polar 

 

 

 

 

 

 

 Figura 8.20 A molécula não-polar de CO2. 

 

OUTRAS MOLÉCULAS 

 Um outro exemplo do efeito da geometria molecular sobre a polaridade é encontrado 

em duas moléculas tetratômicas: amônia, NH3 e trifluoreto de boro, BF3, ambas mostradas na 

Figura 8.22. Em cada uma destas moléculas existem três ligações entre o átomo central e os 

átomos periféricos. Na molécula NH3 o número estérico do átomo de N é 4 e, como há apenas 

um par solitário, a molécula é uma pirâmide trigonal. O número estérico do átomo B no BF3 é 

3 e, como não há pares solitários, a molécula é trigonal planar. Todas as ligações em cada 

molécula são polares. Na molécula piramidal NH3, os dipolos não se cancelam e o acúmulo 

de carga elétrica sobre o átomo N mais eletronegativo torna esta extremidade do dipolo 

negativa. Os átomos de hidrogênio constituem extremidade positiva. No caso da molécula de 

BF3, apesar do acúmulo de carga negativa nos átomos F mais eletronegativos, os dipolos se 
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cancelam por ser a molécula planar e simétrica. (Os átomos F se encontram nos vértices de 

um triângulo equilátero.) Como resultado, BF3 é não-polar. 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 8.21 A molécula polar de H2O. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 8.22 Duas moléculas tetratômicas: NH3 e BF3. 
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 Figura 8.23 A molécula de água: teste de geometria para polaridade. (a) Plano 

vertical, perpendicular à página: não mostra polaridade. (b) Plano da página: sem polaridade. 

(c) Plano horizontal, perpendicular à página: a molécula mostrada é polar. 

 

 Uma forma prática para decidir quando uma dada molécula é polar consiste em passar 

um plano imaginário através do centro de massa da molécula (na verdade, o centro da massa 

ou centro de gravidade) de forma a ter cargas positivas predominando de um lado do plano e 

cargas negativas do outro lado. Se isto for possível, a molécula é polar. A Figura 8.23 mostra 

três maneiras de passar um plano através do centro de massa de uma molécula de água. Os 

dois primeiros (Figura 8.23a e b) dividem a molécula de forma simétrica e, portanto, não 

mostram a separação de cargas. O terceiro (Figura 8.23c) separa o oxigênio (negativo) dos 

hidrogênios (positivos), mostrando que a molécula é polar. 

 

RESUMO 

 Ligações químicas são forças de atração fortes entre íons ou átomos. Uma ligação 

iônica consiste numa atração eletrostática entre íons de cargas opostas. Tais íons podem ser 

formados pela transferência de um ou mais elétrons a fim de formar íons positivos, chamados 

cátions: átomos não-metálicos tendem a ganhar elétrons para formar íons negativos, 

denominados ânions. Apesar de dois íons de carga contrária poderem existir associados como 

pares iônicos a altas temperaturas ou em soluções concentradas, na forma sólida encontramos 

sólidos iônicos. Estes sólidos consistem em muitos ânions e cátions ligados num arranjo 

tridimensional no qual cada íon se encontra rodeado por um certo número de íons com carga 

contrária. 

 É útil indicar a população de elétrons da camada de valência escrevendo a estrutura de 

Lewis. Nesta, pontos representam os elétrons de valência distribuídos ao redor do símbolo 

químico que representa o tronco ou cerne (núcleo e elétrons internos) dos íons. A estrutura de 
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Lewis da maioria dos íons mostra que a regra do octeto é obedecida, isto é, que cada íon 

possui uma camada de valência com oito elétrons, que é uma configuração estável. 

 Um dos fatores importantes na determinação da ocorrência de uma reação é o sinal da 

variação de entalpia da reação,  H. Uma reação exotérmica para a qual  H é negativo é 

considerada energeticamente favorecida, porque durante o processo o sistema vai para um 

estado de menor energia ou entalpia. Os resultados do ciclo de Born-Haber, que nada mais 

são que a aplicação da lei de Hess a uma reação entre um metal e um não-metal, mostram que 

tais reações são energeticamente favoráveis se o fornecimento de energia que acompanha a 

formação de uma ligação iônica (em par iônico ou em sólido) é suficientemente grande para 

compensar a energia necessária para formar os íons gasosos. 

 Um segundo tipo de ligação, a ligação covalente, consiste em um par de elétrons 

compartilhados entre dois átomos. Nesta ligação, a nuvem eletrônica do par compartilhado é 

espalhada na região entre os átomos ligados, e o par é atraído pelos dois núcleos. A distância 

de ligação, ou comprimento de ligação, é a distância entre os núcleos dos átomos ligados. 

Nesta distância, as forças atrativas e repulsivas são balanceadas. 

 Como com os compostos iônicos, as estruturas de Lewis são úteis para mostrar os 

elétrons de valência num agregado de átomos ligados por meio de ligações covalentes. Em 

tais estruturas, dois pontos entre os símbolos de dois átomos ligados representam um par 

compartilhado de elétrons e os outros pares de elétrons ao redor do símbolo representam os 

pares solitários. A regra do octeto é em geral obedecida em tais compostos. Exemplos de 

exceções à regra do octeto são encontrados entre átomos dos grupos IA, IIA e IIIA em que o 

octeto não é completado e entre outros átomos em que ocorre expansão da camada de 

valência com utilização da subcamada d. 

 Em muitos casos, cada um dos elétrons de um par compartilhado provém de átomos 

diferentes; quando isto ocorre, a ligação é denominada ligação covalente normal. Quando 

ambos os elétrons do par são provenientes de apenas um dos átomos da ligação, ela é 

denominada ligação coordenada. Entretanto, estas classificações só servem para identificar a 

origem dos elétrons, pois não são inerentemente diferentes nas suas propriedades. Em 

algumas moléculas, dois átomos estão ligados por dois pares compartilhados; este tipo de 

ligação é denominada ligação dupla. Se houver três pares compartilhados a ligação é tripla. 

 Algumas vezes não é possível escrever apenas uma estrutura de Lewis para descrever 

a ligação numa molécula ou num íon poliatômico. Neste caso, escrevem-se duas ou mais, e o 

conjunto é denominado híbrido de ressonância das estruturas que são as formas contribuintes. 
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Apalavra ressonância não implica que as estruturas se alternem entre si, ela indica que a 

estrutura atual é um intermediário das várias estruturas. 

 Eletronegatividade é a medida da tendência mostrada por um átomo ligado em atrair 

os elétrons de valência. A eletronegatividade varia periodicamente com o número atômico 

devido a uma variação da carga nuclear efetiva e do raio atômico. A polaridade de ligação 

depende da diferença entre as eletronegatividades dos átomos ligados. Se dois átomos 

possuem a mesma eletronegatividade (porque são átomos do mesmo elemento), uma ligação 

covalente entre eles é não-polar, porque a distribuição da nuvem eletrônica do par 

compartilhado é simétrica entre os átomos ligados. Numa ligação entre átomos que possuem 

eletronegatividades diferentes, as diferentes forças de atração pelos pares compartilhados 

levam a um compartilhamento desigual. Assim, a nuvem de carga do par compartilhado é 

atraída para mais próximo do átomo mais eletronegativo, resultando numa ligação covalente 

polar. Quando as eletronegatividades dos átomos que se ligam são muito diferentes, não há 

compartilhamento de elétrons e a ligação é iônica. 

 O termo energia de ligação refere-se em geral à energia necessária para romper uma 

ligação. Uma energia de ligação é a energia necessária para romper uma certa ligação numa 

molécula específica. Energias de ligação médias são médias das energias de ligação entre 

dois átomos. Cada energia pode ser usada para estimar o �H de uma reação cujos calores de 

formação não sejam conhecidos. 

 A atribuição de uma carga formal é uma maneira de descrevera natureza elétrica 

aproximada de um átomo ligado. É a carga que um átomo teria caso tivesse a mesma 

eletronegatividade do átomo ao qual está ligado. Usam-se as cargas formais para escolher a 

melhor estrutura de Lewis. 

 A geometria de muitas moléculas pequenas e íons poliatômicos pode ser prevista pela 

teoria da repulsão dos pares eletrônicos na camada de valência (VSEPR). O método é 

baseado no fato dos pares de elétrons na camada de valência de um átomo tenderem a se 

orientar a fim de minimizar as repulsões. O uso da teoria VSEPR envolve primeiramente 

encontrar a estrutura de Lewis e, a partir da mesma, determinar o número estérico do átomo 

central no agregado, isto é, o número de seus átomos ligados mais os pares solitários. Isto 

permite a colocação dos pares eletrônicos da camada de valência nos vértices de uma figura 

geométrica escolhida, tendo em vista minimizar as repulsões entre pares solitários em ângulos 

de 90°. (As repulsões entre pares solitários são de grande importância.) Este processo serve 

para estabelecer os ângulos entre os átomos ligados, o que, por sua vez, determina a forma do 

agregado. 
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 A polaridade de uma molécula, medida quantitativamente por meio de seu momento 

dipolar, é uma medida de sua tendência em se alinhar num campo elétrico. Serve para indicar 

se os centros, de cargas positivas e negativas estão ou não separados numa molécula. Se a 

ligação numa molécula diatômica é não-polar, a molécula é não polar; se a ligação é polar, a 

separação de cargas toma a molécula polar. Para uma molécula que consiste em mais de dois 

átomos, a simetria da molécula é importante na determinação de sua polaridade. Se a 

molécula é suficientemente simétrica, seus dipolos individuais se cancelam, e a molécula 

como um todo é não-polar; se não é simétrica, os dipolos se combinam, resultando num 

dipolo, e a molécula é polar. 

 

PROBLEMAS 

Ligações Iônicas 

 8.1 O íon fosfato é PO4
3-. Empregando a tabela periódica, faça a previsão das fórmulas 

empíricas dos seguintes fosfatos iônicos: de potássio, de alumínio, de césio, de magnésio e de 

rádio. 

 

 8.2 Utilize a tabela periódica para escrever as fórmulas empíricas do astateto de sódio, 

fluoreto de bário, sulfeto de potássio, nitreto de gálio, óxido de rubídio e fosfeto de cálcio. 

 

 8.3 Como os íons sódio e cloreto são atraídos eletrostaticamente, o que impede que os 

dois íons desapareçam formando um átomo simples, maior? 

 

 * 8.4 Para a sublimação do potássio, K, �H = 89,2 kJ mol-1. Para a dissociação do 

flúor, F2 �H = 158 kJ mol-1.A primeira energia de ionização do potássio é 419 kJ mol-1, e a 

afinidade eletrônica ( H) do flúor é -333 kJ mol-1. Quando o par iônico é formado a partir dos 

íons K+ e F-, �H = -473 kJmol-1. A energia reticular do fluoreto de potássio (KF) é -826 kJ 

mol-1. Calcule (a) o �H para a formação de 1 mol de pares iônicos a partir dos átomos K e F e 

(b) o �H de formação de fluoreto de potássio sólido a partir de potássio sólido e gás flúor. 

 

Ligação Covalente 

 8.5 Explique por que o Cl2 é uma espécie molecular estável. 

 

 8.6 Cada uma das seguintes moléculas contém pelo menos uma dupla ligação. Escreva 

as estruturas de Lewis para: CS2, C3H6, C2H3Cl. 
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 8.7 Cada uma das seguintes moléculas contém uma ligação tripla. Esquematize as 

estruturas de Lewis para: CO, C2H2, HCN. 

 

 8.8 Mostre que no cloreto de amônio, NH4Cl, estão presentes ligações iônicas e 

covalentes. 

 

 8.9 Mostre que cada uma das seguintes espécies contém uma ligação covalente 

coordenativa: NH4+, S2
2-,H3O+, H3PO4 

 

 8.10 Na molécula-íon de hidrogênio, H2
+, um só elétron segura os dois núcleos juntos.  

Qual seria a expectativa para a freqüência de vibração do H2
+ comparada com a do H2? 

Explique. 

 

 8.11 Utilizando a tabela periódica, escreva a fórmula molecular para os compostos 

mais simples (poucos átomos por molécula) formados entre o cloro e cada um dos seguintes 

elementos: enxofre, iodo, silício, fósforo, boro. 

 

 8.12 A estrutura de cada um dos seguintes íons ou moléculas pode ser representada 

como um híbrido de ressonância: Esquematize as formas equivalentes que contribuem para a 

estrutura de: SO2, SO3, NO3
–, NO2

–. 

 

Eletronegatividade e Tipo de Ligação 

 8.13 Quais os fatores que influenciam a eletronegatividade de um átomo? Interprete as 

variações observadas nos períodos e nos grupos da tabela periódica. 

 

 8.14 Usando a tabela periódica, classifique cada uma das ligações como sendo 

predominantemente iônica ou covalente: O—S, Ca—O, Si—C, H—I, Cl—O, Ga—F, Rb—

Br, H—Li, Cs—N. 

 

 8.15 Escreva as configurações eletrônicas para H e Na. Explique por que o HCl é 

covalente, enquanto o NaCl é iônico. 

 

 8.16 Afinidade eletrônica e eletronegatividade medem a tendência de um átomo em 

atrair elétrons. Explique claramente como elas diferem. 
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 8.17 Classifique a ligação nos seguintes compostos como predominantemente 

covalente ou iônica: CsBr, MgO, NO, SF4, BaI2, CS2, OF2, KI, Rb2O. 

 

 8.18 Como à distribuição de carga no BrCl difere da do Cl2? Desenhe figuras para 

ilustrar sua resposta. 

 

 8.19 Use a tabela periódica para prever qual das seguintes ligações é a menos polar e 

qual é a mais polar: S—Cl, S—Br, Se—Cl, Se—Br. 

 

Estruturas de Lewis 

 8.20 Escreva a estrutura de Lewis para os seguintes compostos iônicos: (a) fluoreto de 

rubídio, (b) iodeto de bário, (c) sulfeto de magnésio, (d) óxido de potássio, (e) nitreto de 

césio, (f) fosfeto de estrôncio 

 

 8.21 Esquematize a estrutura de Lewis para cada uma das seguintes moléculas: CHI3, 

C2H5Cl, PCl3, N2H4, HOCl, HClO2, BCl3, OF2. 

 

 8.22 Considere os átomos X, Y e Z, todos do mesmo período. X é um metal alcalino, 

Y está no grupo VA e Z é um halogênio. (a) Qual dos três átomos é mais eletronegativo? Qual 

o menos? (b) Qual das ligações X—Y, X—Z, Y—Z deve ser iônica? (c) Escreva a estrutura 

de Lewis para o composto de X e Y, X e Z, e Y e Z. 

 

 8.23 Escreva a estrutura de Lewis para os seguintes íons: PH4
+, SO3

2–, S2O3
2–, PO4

3–, 

HPO4
2–, BF4

–, CN–, N3
–, CH3NH3

+. 

 

 8.24 Defina energia de ligação. Ela pode ser negativa? 

 

 8.25 Faça uma distinção clara entre energia de ligação e energia média de ligação. 

Quando elas são iguais? 

 

 8.26 Usando os dados deste capítulo, ordene em ordem decrescente: acetileno (C2H2), 

etano (C2H6) e etileno (C2H4) de acordo com a distância carbono-carbono. Justifique sua 

resposta. 
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 8.27 Você esperaria que a ligação carbono-nitrogênio fosse mais curta no HCN ou no 

H3CNH2? Explique. 

 

 * 8.28 Usando os dados das Tabelas 8.4 e 8.5, calcule o calor molar padrão de 

formação da água a 25 °C. (A ligação na molécula de O2 é dupla.) Compare sua resposta com 

o valor dado na Tabela 3.2. 

 

 8.29 Calcule o calor molar padrão de formação do peróxido de hidrogênio gasoso, 

H2O2, a 25 °C. 

 

Cargas Formais 

 8.30 Atribua a carga formal para cada átomo: BrCl, BeCl2, BF4
–, IO3

–, CN–, N2H5
+. 

 

 8.31 Atribua a carga formal para cada átomo: NH4
+, NO3

–, (HO)2SO, PO4
3–, CO. 

 

Repulsão Eletrônica 

 8.32 Determine o número estérico do átomo central nos seguintes compostos e íons:  

BeCl2, BrF5, H2S, BCl3, AlCl4–, AsH3, XeF4, I3
–, SO42–, SO3

2–. 

 

 8.33 Determine o número de pares compartilhados e de pares solitários ao redor do 

átomo central em cada uma das moléculas e íons do Problema 8.32. 

 

 8.34 Determine a orientação espacial dos centros de cargas negativas (ligações mais 

pares solitários) ao redor do átomo central em cada uma das moléculas e íons do Problema 

8.32. 

 

 8.35 Faça uma previsão da forma de cada uma das moléculas e íons do Problema 8.32. 

 

 8.36 Faça uma previsão da forma de PF6
–, BF4

–, SiCl4, SF2, ClF3, IF5, BeF2: 

 

 8.37 Faça uma previsão da forma do SiH4, BrF5, PCl5, XeO4, IF2
–, AsF6

–, XeO3, IF4
–. 

 

 

 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 431 

Moléculas Polares e Não-Polares 

 8.38 Explique porque BeF2 é não-polar e OF2 é polar.  

 

 8.39 Faça uma previsão de qual molécula é polar: I2, ICl, CCl4, CH2Cl2, PCl3, POCl3, 

BF3 e NF3. 

 

 8.40 Faça uma previsão de quais partículas do Problema 8.32 possuem momento 

dipolar. 

 

PROBLEMAS ADICIONAIS 

 8.41 Desenhe a estrutura de Lewis empregando a regra do octeto para o ácido 

sulfúrico, H2SO4. (a) Qual a carga formal de cada átomo? (b) Indique como a carga formal do 

S pode ser reduzida, "permitindo" que ele expanda a sua camada de valência. (c) Descreva a 

molécula de H2SO4 como um híbrido de ressonância. 

 

 8.42 Escreva a estrutura de Lewis para ICl4
–, SF6, SF4, I3

–, XeF4, BrF5, XeOF4, BI3. 

 

 8.43 Para avaliar a força de uma ligação, qual a melhor medida: a energia de ligação 

ou o comprimento de ligação? Explique. 

 

 8.44 A expansão da camada de valência para permitir que mais de oito elétrons sejam 

acomodados somente pode ocorrer se há um número suficiente de orbitais. Lembrando-se 

disso, explique porque o fósforo forma dois cloretos, PCl3 e PCl5, enquanto o nitrogênio 

somente um, NCl3. 

 

 8.45 O íon hidreto tem fórmula H–. Qual a fórmula empírica do hidreto de sódio? Do 

hidreto de cálcio? Quando adicionado à água, o hidreto de sódio reage para formar gás 

hidrogênio, como um dos produtos. Escreva a equação desta reação. 

 

 8.46 Cloreto de sódio sólido é parcialmente estável devido a sua alta energia reticular.  

(a) Você esperaria que a energia reticular do NaCl2 (contendo íon Na2+e Cl–) fosse maior ou 

menor que a de NaCl?(b) Por que NaCl2 não existe? 
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 8.47 Explique por que (a) o momento dipolar do SiCl4 é menor que o do SeCl4 (b) o 

momento dipolar do NF3 é menor que o do NH3 (Sugestão: lembre-se dos pares solitários.) 

 

 8.48 Quando sódio metálico e gás cloro reagem, o que determina se o sólido será 

formado por NaCl sólido ou por pares iônicos? 

 

 8.49 Escreva a estrutura de Lewis para cada molécula que possui a fórmula C4H6. 

(Sugestão: são mais de duas) 

 

 8.50  Escreva a estrutura de Lewis para COCl2, SbCl5, C2H6O (dois compostos 

diferentes), SCN–, CH2O2, NO2, NO2
–, NO2

+. 

 

 8.51 Escreva a estrutura de Lewis para SrF2, CO2, K2Se, Na3N, NaClO4, BeH2, CaSO4. 

 

 8.52 Quais das moléculas a seguir são polares? F2, SeF4, BI3, NI3, CS2, CCl4, NO. 

 

 8.53 Todos os átomos na molécula de ozônio, O3, são átomos de oxigênio. A molécula 

é polar? Justifique sua resposta. 
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Capítulo 9 

SÓLIDOS 

TÓPICOS GERAIS 

9.1 OS SÓLIDOS: ALGUMAS OBSERVAÇÕES PRELIMINARES 

Propriedades gerais dos sólidos 

Cristais 

 

9.2 DIFRAÇÃO DE RAIO X 

O mecanismo da difração 

A equação de Bragg 

Aplicações da difração de raios X 

 

9.3 O RETÍCULO CRISTALINO 

A cela unitária 

Alguns retículos cristalinos representativos 

 

9.4 EMPACOTAMENTO DENSO 

O empacotamento denso de esferas idênticas 

Cristais com estruturas de empacotamento denso 

Vazios tetraédricos e octaédricos 

Estruturas cristalinas baseadas no empacotamento denso  

 

9.5 LIGAÇÕES E PROPRIEDADES DOS SÓLIDOS 

Sólidos iônicos 

Sólidos moleculares 

Sólidos covalentes 

Sólidos metálicos 

 

9.6 ENERGIA RETICULAR 

 

9.7 DEFEITOS EM CRISTAIS 

Defeitos lineares 

Defeitos puntuais 

Semicondutores 
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 Os sólidos são bastante diferentes, dos gases: são duros e rígidos, não mostrando 

praticamente tendência em fluir ou difundir, e são geralmente incompressíveis. No Capítulo 4 

vimos que as propriedades de um gás podem ser explicadas com base na sua estrutura. Neste  

capítulo examinamos a relação entre estrutura e propriedades do estado sólido. Antes de 

começarmos, entretanto, vamos dizer algo a respeito da baixa compressibilidade dos sólidos. 

Contrariamente ao que ocorre com um gás, em que o volume cai pela metade ao dobrarmos a 

pressão, num sólido é necessário uma pressão da ordem de 106 para um mesmo decréscimo de 

volume (isto é, um milhão de vezes a pressão que poderíamos obter em laboratório e com 

equipamento adequado.) O fato de os sólidos serem tão incompressíveis é uma conseqüência 

direta da falta de espaços vazios neste estado da matéria. Uma outra propriedade importante 

dos sólidos é sua capacidade em produzir aquelas formas tão bonitas, os cristais, que são 

muito importantes na elucidação da estrutura e da geometria no estado sólido. 

 

9.1 OS SÓLIDOS: ALGUMAS OBSERVAÇÕES PRELIMINARES 

 Tradicionalmente, um sólido é definido como uma substância que mantém um volume 

e uma forma fixos. Em outras palavras, o tamanho e a forma de um sólido não são 

influenciados pelo tamanho e forma do recipiente no qual ele está contido. Uma definição 

moderna de sólido, usada nesse livro, baseia-se de preferência na estrutura interna do que em 

propriedades físicas: Um sólido é uma substância que apresenta suas partículas constituintes 

dispostas num arranjo interno regularmente ordenado. A segunda definição é quase 

equivalente à primeira, mas exclui a classe de substâncias comumente chamadas sólidos 

amorfos. 

 O típico sólido amorfo tem volume e forma fixa, parece-se com um sólido em 

aparência e comportamento externo, não apresenta faces cristalinas e sua estrutura interna 

apresenta pouca regularidade. Um sólido amorfo pode ser considerado como um líquido que 

foi super resfriado bem abaixo do seu ponto de congelamento, imitando assim um sólido 

verdadeiro. (É duro e rígido, e sua forma é independente do recipiente que o contém.) Um 

exemplo comum de sólido amorfo é o vidro; de fato, sólidos amorfos são comumente 

chamados vidros. (Ver Seção 10.4) Como os líquidos, os sólidos amorfos possuem estrutura 

interna irregular, apesar de sua aparência externa. Visto que a estrutura interna de um sólido 

verdadeiro é chamada de estrutura cristalina do sólido (ver Seção 9.3), o termo sólido 

cristalino é geralmente usado para identificar um sólido verdadeiro. 
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PROPRIEDADES GERAIS DOS SÓLIDOS 

 Seria correto afirmar que os sólidos apresentam volumes e formas definidas? Na 

realidade não, pois o volume de um sólido muda pouco quando sua temperatura varia. 

(Muitos sólidos se expandem à medida que a temperatura aumenta.) Contudo, o coeficiente de 

expansão térmica de qualquer sólido (sua variação de volume por aumento de grau Kelvin) é 

muito pequeno comparado com o de um gás. Por outro lado, variações de pressão afetam 

muito pouco o volume de um sólido. Assim, consideraremos os volumes (e formas) dos 

sólidos independentes da temperatura e da pressão. 

 Os sólidos são substâncias rígidas que, ao serem comparadas com os líquidos e os 

gases, apresentam velocidades de fluxo e de difusão extremamente baixas. Isto é verdadeiro 

porque os sólidos consistem em partículas (átomos, íons ou moléculas) muito próximas umas 

das outras e ligadas fortemente entre si. Comparado com um gás que apresenta moléculas 

muito espaçadas, um sólido apresenta uma estrutura extremamente compacta, na qual as 

partículas estão fortemente interligadas. 

  

CRISTAIS 

 Uma das características mais notáveis dos sólidos é a sua ocorrência como cristais. A 

Figura 9.1 mostra o desenho de um monocristal perfeito de quartzo (dióxido de silício, SiO2). 

Foram encontrados na crosta terrestre cristais de alguns minérios de vários decímetros do 

comprimento. Muitos cristais grandes foram obtidos em laboratório. A Figura 9.2 apresenta a 

fotografia de um cristal de alúmen de crômio [sulfato de potássio e crômio dodecahidratado, 

KCr(SO4)2. 12H2O] obtido pela evaporação lenta de uma solução aquosa deste composto. 

 O crescimento extremamente lento num meio uniforme é necessário para a obtenção 

de cristais grandes e perfeitamente formados. Como estas condições não são geralmente 

atingidas, é comum obter-se cristais que apresentam distorções, como é ilustrado na Figura 

9.2. Tais distorções são o resultado de condições não-uniformes na vizinhança do cristal em 

crescimento, que favorecem o crescimento mais rápido em certas direções do que em outras. 

 As impurezas muitas vezes afetam a forma de um cristal. Assim, cloreto de sódio, que 

normalmente forma cristais cúbicos, pode ser levado a formar cristais octaédricos quando se 

dissolve uréia, CO(NH2)2, na solução aquosa a partir da qual o cristal de NaCl está se 

formando. 
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 Figura 9.1 Um monocristal de quartzo, SiO2. 

 

 Neste livro, estamos preocupados principalmente com a estrutura interna do cristal, e 

não com sua forma externa. Começaremos estudando cristais ideais ou perfeitos que 

apresentam uma estrutura interna perfeitamente regular. Apesar desta perfeição existir apenas 

em cristais muito pequenos, é importante considerá-los primeiramente e em seguida (Seção 

9.7) examinar alguns tipos comuns de imperfeições. (Lembre-se de que primeiro estamos o 

gás ideal hipotético e depois o comparamos com os gases reais.) 

 

9.2 DIFRAÇÃO DE RAIO X 

 Apesar da forma externa de um cristal fornecer indicações valiosas sobre a sua 

estrutura interna, a maioria dos conhecimentos sobre as estruturas dos materiais cristalinos 

provém de uma técnica com grandes recursos, a difração de raio x. Foi mencionado na Seção 

6.2 que qualquer radiação eletromagnética pode sofrer difração (ser desviada) por uma grade 

de difração; isto é, uma série de objetos (linhas, átomos, etc.) colocados de maneira regular a 

uma distância aproximadamente igual à do comprimento de onda da radiação. 

 O comprimento de onda dos raios X é muito curto, mas as distâncias entre átomos 

num cristal são suficientemente próximas para o cristal servir de rede de difração para raios 

X. Medidas dos ângulos de difração de raios X, cujos comprimentos de onda são conhecidos, 

são usadas para calcular o espaçamento interatômico num cristal e, assim, a estrutura 

cristalina do mesmo pode ser deduzida. Esta técnica foi inicialmente sugerida em 1912 pelo 

físico alemão Max von Laue. 
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 Figura 9.2 Cristais ideal e distorcido. 

 

 A Figura 9.3 ilustra um aparelho que pode ser empregado para obter um diagrama de 

difração. Um feixe de raios X monocromáticos (de um único comprimento de onda) incide 

sobre um cristal e os feixes emergentes, difratados, são detectados por meio de um filme 

fotográfico. A localização das manchas no diagrama de Laue (Figura 9.3b) pode ser usada 

para calcular o espaçamento entre átomos no cristal. 

 

 

O MECANISMO DA DIFRAÇÃO 

 Os raios X são difratados por um cristal porque os elétrons dos seus átomos absorvem 

a radiação e então servem como fontes secundárias que reemitem radiação em todas as 

direções. As ondas reemitidas reforçam-se mutuamente em algumas direções e se cancelam 

em outras. Considere, por exemplo, os dois átomos que aparecem na Figura 9.4. A radiação X 

incidente é absorvida pelos átomos e depois reemitida em todas as direções, sendo que apenas 

três ângulos são mostrados. Uma parte da radiação atravessa diretamente sem sofrer difração. 

No ângulo A, porém, os raios difratados dos dois átomos estão fora de fase um com o outro, 

anulando exatamente ou cancelando os outros. Neste ângulo, nenhuma energia do raio x é 

detectada no cristal. Por outro lado, no ângulo B, as ondas estão em fase e se reforçam 

mutuamente; observa-se difração neste ângulo. 
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 Figura 9.3 Difração de raios X pelo método de Laue. (a) Aparelhagem. (b) Diagrama 

de difração de Laue. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 9.4 Modelo para difração de raios x por dois átomos. 
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 Figura 9.5 Derivação da equação de Bragg. 

 

 

A EQUAÇÃO DE BRAGG 

 Em 1913, William e Lawrence Bragg, uma equipe inglesa de pai e filho, mostrou que 

a difração dos raios X deve ocorrer como se eles fossem refletidos pelas camadas de átomos 

de um cristal, assim como a luz é refletida por um espelho plano. Eles demonstraram que 

existe uma relação muito simples entre a distância entre camadas de átomos, o comprimento 

de onda da radiação x e o ângulo de difração. A equação de Bragg é: 

 

n� .= 2d sen θ 

 

 Onde:  n = número inteiro positivo (geralmente igual a 1) 

 � = comprimento de onda do raio x 

 d = distância entre camadas adjacentes de átomos 

 θ = ângulo entre o raio incidente e os planos refletidos. (θ, theta, é uma letra grega.) 

 

 Apesar da difração de raio x ser muito mais complicada do que a simples reflexão da 

luz em um espelho, este modelo pode ser utilizado para deduzir a equação de Bragg. Na 

Figura 9.5 são vistas várias camadas de átomos situadas à distância d uma das outras. Usando 

o modelo da reflexão, podemos dizer que o ângulo de reflexão θ  é igual ao ângulo de 

incidência θ (como no caso da reflexão da luz por um espelho). Considerando os raios 1 e 2 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 440

produzidos na "ampliação", verificamos que, para eles emergirem em fase, a distância 

suplementar a ser percorrida pelo raio 2 deve corresponder a um número inteiro de 

comprimento de onda. No diagrama, como esta distância suplementar é 2l, podemos escrever: 

 

n� = 2l 

 

 Onde n é um número inteiro positivo. Usando um pouco de trigonometria, verificamos 

que: 

l = d sen θ   

 

 Da figura, pode-se observar que θ   = θ. Substituindo, temos a equação de Bragg: 

 

n� = 2d sen θ 

 

A equação de Bragg nos diz que, para qualquer distância d, a difração pode se dar em diversos 

ângulos, cada um correspondendo a um valor diferente de n. O raio que corresponde a n =1 é 

chamado raio difratado de primeira ordem, e é aquele no qual o ângulo de difração é o 

menor. 

 

 Exemplo 9.1 Numa experiência de difração foram utilizados raios x de comprimento 

de onda de 0,154 nm sobre um cristal de NaCl. Uma difração de primeira ordem teve lugar no 

ângulo θ de 22,77°. Qual a distância entre as camadas de átomos responsáveis por esse raio? 

 Solução: Com uma calculadora de bolso achamos sen 22,77° = 0,3870. Então, 

resolvendo a equação de Bragg para d, obtemos: 

 

 

 

 

 

 Problema Paralelo: Raios x de comprimento de onda λ =0,0576 nm produzem um 

ângulo de difração de primeira ordem iguala 9,40° sobre um cristal de cobre. Qual a distância 

entre as camadas de átomos de cobre responsáveis por essa difração? Resposta: 0,176 nm. 
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APLICAÇÕES DA DIFRAÇÃO DE RAIO X 

 Hoje em dia existem diversas modificações do método de Laue que são muito usadas. 

Cada uma destas modificações fornece dados que podem ser utilizados para determinar a 

orientação dos planos de átomos num cristal e, a partir disto, a própria estrutura 

tridimensional do cristal. Hoje em dia, utilizam-se computadores para resolver cálculos 

complicados. 

 Em uma das aplicações da difração de raio x, o método do diagrama de pó, a 

substância a ser investigada é usada na forma de um pó finamente dividido no lugar do cristal. 

Neste método, os raios x difratados produzem arcos de círculos sobre um filme fotográfico. 

Cada substância produz um diagrama característico de arcos, que serve como "impressão 

digital" para identificar o composto por comparação com diagramas de pó de substâncias 

conhecidas. 

 

9.3 O RETÍCULO CRISTALINO 

 Um sólido é caracterizado pelo arranjo ordenado tridimensional de seus átomos, o 

retículo cristalino. Isto é melhor descrito em termos de um retículo espacial, que é um 

arranjo geometricamente regular de pontos no espaço. Um exemplo de um retículo espacial é 

mostrado à esquerda da Figura 9.6. (As linhas foram traçadas para facilitar a visualização das 

relações espaciais entre pontos.) A direita da ilustração, foram colocados átomos de ferro 

centralizados nos pontos do retículo. O resultado, um arranjo de átomos de ferro centrados 

nos pontos do retículo espacial, é uma fração do retículo cristalino do ferro. Um retículo 

cristalino pode ser imaginado como sendo um retículo espacial cujos pontos são ocupados por 

átomos, íons, moléculas ou grupos destes. O arranjo das partículas, num retículo cristalino, 

repete-se periodicamente em três dimensões, até os limites físicos de cada cristal. Alguns 

sólidos verdadeiros que não parecem cristalinos a olho nu são formados por cristais 

microscópicos, empacotados numa matriz compacta. 

 

A CELA UNITÁRIA 

 Para simplificar o trabalho de descrição de um retículo cristalino, é fundamental 

especificar a cela unitária, uma pequena fração do retículo que pode ser usada para gerar ou 

construir o retículo inteiro, movendo-a de acordo com certas regras. Antes, porém de 

estudarmos a maneira como isto é feito, vamos primeiro enfatizar um análogo bidimensional: 

a rede. 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 442

 Uma rede é um arranjo regular, repetitivo, de pontos num plano (ver Figura 9.7). Uma 

cela unitária para uma rede deve conter no mínimo quatro pontos, mas pode ser escolhida das 

mais diversas maneiras. Uma escolha óbvia seria o quadrado, mostrado no canto esquerdo 

superior da Figura 9.7. Esta cela pode ser utilizada para gerar a rede inteira quando é movida 

no plano repetidamente a uma distância igual ao comprimento de uma das suas arestas e numa 

direção paralela a esta aresta. A figura indica oito destes movimentos, que produzem um total 

de 14 pontos adicionais a partir dos quatro da cela unitária original. 

 Outras maneiras de se escolher uma cela unitária para a rede da Figura 9.7 são 

mostradas na Figura 9.8. Geralmente a cela unitária escolhida para uma rede é um 

paralelograma. Na figura, as celas unitárias a, b e c são ditas primitivas, porque possuem 

pontos apenas nos seus vértices. As células unitárias d e e contêm pontos adicionais, por isso, 

são não-primitivas. A cela f é idêntica à a em tamanho, forma e orientação, portanto, a e f são 

equivalentes. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 9.6 Retículo espacial e retículo cristalino. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 9.7 Uma rede: pontos em um plano num arranjo regular e repetitivo. A cela 

unitária quadrada pode ser usada para gerar a rede inteira como mostrado. 
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 Figura 9.8 Maneiras diferentes de escolher uma cela unitária para uma rede. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 9.9 Um pedaço de papel de parede. 

 

 Se agora colocarmos um objeto em cada ponto da rede (Figura 9.9), o resultado (um 

pedaço de papel de parede, talvez) é um retículo cristalino em duas dimensões. Note que ele 

pode ser descrito completamente especificando sua cela unitária: um quadrado com um pato 

em cada vértice. 

 Agora, vamos considerar uma estrutura em três dimensões. A cela unitária geralmente 

escolhida para um retículo espacial é a figura sólida conhecida como paralelepípedo, que 

possui seis lados, cada um dos quais é um paralelograma. A Figura 9.10 mostra parte de um 

retículo cúbico simples e uma cela unitária, a que geralmente é escolhida para este retículo. 

Esta cela unitária é primitiva porque apresenta pontos apenas nos seus vértices e é chamada 

cela unitária cúbica simples. 
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 São possíveis dois outros retículos cristalinos espaciais, mas, para cada um destes, a 

cela unitária escolhida é não-primitiva. As celas unitárias dos três retículos espaciais cúbicos 

são mostradas na parte inferior da Figura 9.11, e na parte superior são mostrados os três 

retículos cristalinos das celas unitárias correspondentes, onde cada átomo ocupa os pontos do 

retículo espacial. A célula unitária cúbica de corpo centrado tem, além dos oito pontos dos 

vértices, um ponto no centro do cubo. A cela unitária cúbica de face centrada possui um 

ponto no centro de cada uma das seis faces, além, naturalmente, dos pontos dos vértices. 

 Vimos que existem várias maneiras de se escolher uma cela unitária para uma rede 

(Figura 9.8); o mesmo é verdadeiro para um retículo espacial. A Figura 9.12 mostra a cela 

unitária cúbica de face centrada convencional. Também é mostrada uma cela unitária 

alternativa (um romboedro), que é baseada no mesmo conjunto de pontos reticulares, porém é 

uma cela primitiva. Para um dado retículo espacial geralmente é escolhida a cela unitária que 

apresenta maior simetria, ou seja, aquela que possui o maior número de arestas 

perpendiculares. Portanto, a cela unitária cúbica de face centrada é geralmente preferida à cela  

unitária romboédrica mostrada na Figura 9.12. 

 Em 1848, o físico francês A. Bravais demonstrou que existem apenas 14 maneiras 

fundamentalmente diferentes de dispor, de forma regular, os pontos no espaço. Estes 14 

retículos espaciais, chamados retículos de Bravais, são classificados em seis grupos, que 

correspondem aos seis sistemas cristalinos. Uma cela primitiva representando cada um dos 

seis grupos encontra-se na Figura 9.14. 

 

 

 

 

 

 

 

  

 Figura 9.10 Uma parte de um retículo espacial cúbico e sua cela unitária. 
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 Figura 9.11 As três celas unitárias cúbicas. (a) Modelos espaciais. (b) Modelo de bola 

e vareta. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 9.12 Retículo cúbico de face centrada: duas celas unitárias possíveis. 

 

ALGUNS RETÍCULOS CRISTALINOS REPRESENTATIVOS 

 Um retículo cristalino é um retículo espacial, no qual cada ponto é ocupado pelo 

mesmo tipo de átomo, molécula, íon ou grupo destes. 

 O argônio. A unidade mais simples que pode ocupar um ponto reticular é um átomo. 

O argônio, um dos gases nobres, solidifica-se a -189 °C (à pressão de 1 atm). Como um 

sólido, exibe uma estrutura cúbica de face centrada, na qual cada ponto no retículo espacial é 

ocupado por um único átomo de Ar. (Ver Figura 9.14a.) 

 O etileno. O etileno sólido, C2H4, é um exemplo de um retículo cristalino no qual cada 

ponto é ocupado por uma molécula. O retículo cristalino nesta substância é ortorrômbico de 

corpo centrado. A cela unitária está colocada na Figura 9.15 e pode ser considerada como 

sendo um cubo de corpo centrado que foi distorcido (os comprimentos das três arestas 

perpendiculares não são mais iguais) para acomodar a molécula não-esférica de C2H4. 
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 O Cloreto de Sódio. Em sólidos iônicos, um grupo de íons é associado com cada 

ponto do retículo. A Figura 9.16a mostra um modelo de bola e vareta da cela unitária do NaCl 

como é em geral representado. É um cubo de face centrada com íons Cl– em cada vértices do 

cubo e no centro das faces e íons Na+ entre os íons Cl–. (Também é correto usar uma cela 

unitária equivalente na qual as posições dos cátions e dos ânions são invertidas.) Na realidade, 

cada ponto reticular é associado com um Na+ e um Cl–. (Ver Figura 9.16b; cada íon Na+ se 

encontra à direita do Cl– a uma distância de meio comprimento de aresta da cela unitária.) Isto 

é consistente com a fórmula NaCl. (Cloreto de sódio pode ser descrito como sendo formado 

por dois retículos cúbicos de face centrada, idênticos, um de íons sódio e o outro de íons 

cloreto, que se interpenetram.). 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 9.13 Seis células primitivas diferentes. 
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 Figura 9.14 Argônio sólido: uma estrutura cúbica de face centrada. (a) Modelo 

espacial. (b) Modelo mostrando frações de átomos numa cela unitária cúbica. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 9.15 Etileno sólido: uma estrutura ortorrômbica de corpo centrado. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 9.16 Cela unitária de NaCl. (a) Modelo de bola e vareta. (b) Modelo de "par 

iônico.". 
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9.4 EMPACOTAMENTO DENSO 

 Alguns elementos, tais como o argônio, solidificam-se formando retículos cristalinos 

nos quais os átomos individuais ocupam os pontos reticulares. O arranjo dos átomos, em 

muitos desses retículos, é o empacotamento denso, que significa que a eficiência de 

empacotamento é a máxima possível. A eficiência de empacotamento mede a capacidade com 

que as esferas preenchem o espaço quando estão aglomeradas numa dada estrutura. É definida 

como a porcentagem de um dado volume ocupado por esferas. 

 

 Exemplo 9.2 O argônio cristaliza na estrutura mostrada na Figura 9.14. Calcule a 

eficiência de empacotamento no argônio sólido. 

 Solução: Primeiramente determinamos o volume ocupado por átomos esféricos dentro 

de uma cela unitária. Cada cela unitária consiste em oito átomos em cada vértice e seis átomos 

no centro de cada face. Entretanto, cada vértice serve também para outras sete celas unitárias. 

(Imagine oito celas unitárias justapostas, formando um único grande cubo. No centro deste há 

um ponto que serve de vértice para cada um dos oito cubinhos.) Todo átomo em cada vértice 

do retículo é compartilhado por oito celas unitárias. Portanto, apenas 1/8 de cada átomo no 

vértice "pertence" a uma dada cela unitária. Em contraste, cada um dos seis átomos no centro 

das faces é compartilhado por duas celas unitárias adjacentes, e apenas 1/2 de cada um 

"pertence" à cela unitária. (Cada face da cela unitária é também a face da cela unitária 

adjacente.). A Figura 9.14b mostra a cela unitária do argônio após as partes de todos os 

átomos fora da cela unitária terem sido removidas. 

Como existem oito átomos nos vértices e seis átomos no centro das faces de cada cela 

unitária, o número total de átomos realmente dentro da mesma é: 

 

 

 

 

Verificamos que no argônio sólido, ou em qualquer estrutura cúbica de face centrada, estão 

presentes quatro átomos por cela unitária. 

Como o volume de uma esfera é dado pela fórmula V = 4/3 π r3, o volume ocupado pelo 

equivalente de quatro átomos esféricos de argônio de raio r é 
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O passo seguinte será achar o volume da cela unitária inteira, expresso em termos de r. A 

partir da Figura 9.14b, pode-se verificar que a diagonal de uma face da cela unitária é 4r. 

Disto deduzimos o comprimento da aresta e, utilizando o teorema de Pitágoras (em um 

triângulo retângulo o quadrado da hipotenusa é igual à soma dos quadrados dos outros dois 

lados.) 

 

Resolvendo para e, obtemos: 

 

 

 

 

 

E o volume Vcela par a cela unitária é: 

 

 

 

 

A fração da cela unitária ocupada por átomos de argônio é 

 

 

 

Eficiência de empacotamento = 0,740 x 100 = 74,0 % 

 

 Problema Paralelo: Qual a eficiência de empacotamento das esferas em um arranjo 

cúbico simples? Resposta: 52,4% 

 

 

O EMPACOTAMENTO DENSO DE ESFERAS IDÊNTICAS 

 Quando esferas rígidas e idênticas são aglomeradas numa única camada 

bidimensional, diversos arranjos regulares tomam-se possíveis. Dois deles são o 

empacotamento quadrado (Figura 9.17a) e o empacotamento hexagonal (Figura 9.17b). 

 É possível ver pelos diagramas da Figura 9.17 que no empacotamento hexagonal as 

esferas se ajustam mais compactamente do que no empacotamento quadrado. De fato, dentro 

de uma camada, o empacotamento hexagonal é o mais compacto possível e, por isso, é 
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chamado empacotamento denso, ou o mais denso. Repare que cada esfera nesta camada é 

rodeada por seis esferas vizinhas. 

 Em três dimensões, é possível aglomerar esferas idênticas de diversas maneiras todas 

elas sendo combinações das duas estruturas básicas. Em cada uma, a eficiência de 

empacotamento é a máxima possível e o número de esferas vizinhas que rodeiam uma dada 

esfera é 12. 

 Para conseguir visualizar a natureza do empacotamento denso em três dimensões, 

comece considerando um empacotamento denso em duas dimensões, como é visto na Figura 

9.18a, e de uma perspectiva oblíqua na Figura 9.18b. Denomine este empacotamento de 

camada A. Em seguida, adicione camadas sucessivas por cima da camada A, para resultar 

numa coleção de esferas densamente empacotada sem três dimensões. 

 Observe que na superfície superior da camada A aparece um arranjo regular de 

pequenas depressões localizadas na região onde três esferas se tocam. Tais depressões  podem 

ser divididas em dois conjuntos, chamados B e C, respectivamente, na Figura 9.18. Na 

realidade não há diferença entre as depressões B e C, exceto que, uma vez colocada uma 

esfera numa depressão B, nenhuma das depressões C adjacentes estão disponíveis para serem 

ocupadas. (Isto é verdade, uma vez que as três depressões C estão muito próximas da 

depressão central B.) Como resultado, quando uma segunda camada de empacotamento denso 

é empilhada em cima da primeira, todas as esferas devem se acomodar em uma mesma 

espécie de depressão, seja B ou C. Colocando as esferas de uma segunda camada nas 

depressões B, construímos a estrutura de duas camadas, mostrada na Figura 9.19. Esta 

segunda camada chamaremos camada B. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figuras 9.17 Empacotamento de esferas em duas dimensões. (a) Empacotamento 

quadrado. (b) Empacotamento (denso) hexagonal. 
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 Figura 9.18 Esferas com arranjos de empacotamento denso: duas camadas, seqüência 

(AB). (a) Vista de cima. (b) Vista oblíqua. 

 

 Agora vamos a adicionar uma terceira camada. Para isso temos duas escolhas: cada 

esfera pode ser colocada diretamente sobre as esferas da primeira camada, isto é, nas posições 

A, ou acima das depressões C da primeira camada. Se colocarmos as esferas da terceira 

camada nas posições A, o resultado é uma seqüência de camadas ABA (Figura 9.20). Esta 

seqüência pode ser repetida colocando uma quarta camada exatamente acima da segunda e 

uma quinta acima da terceira etc. A seqüência repetitiva ABABAB... é chamada 

empacotamento hexagonal denso (ehd). 

 Se, por outro lado, colocarmos as esferas da terceira camada nas depressões C (Figura 

9.21), o resultado é uma seqüência ABC, porque as esferas da terceira camada não estão 

centradas sobre as esferas nem da primeira nem da segunda camada. A seqüência obtida é 

ABCABCABC...,  denominada empacotamento cúbico denso (ecd). 
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 Figura 9.19 Esferas com arranjos de empacotamento denso: duas camadas, seqüência 

(AB). (a) Vista de cima. (b) Vista oblíqua, 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 9.20 Esferas com arranjos de empacotamento denso: três camadas, seqüência 

hexagonal de empacotamento denso (ABA). (a) Vista de cima. (b) Vista oblíqua. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 9.21  Esferas com arranjos de empacotamento denso: três camadas, seqüência 

cúbica de empacotamento denso (ABC). (a) Vista de cima. (b) Vista oblíqua. 
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 Quais os aspectos das celas unitárias de estruturas ehd e ecd? A Figura 9.22a apresenta 

uma pequena parte das três camadas (ABA) de um retículo ehd. A cela unitária escolhida é a 

terça parte de um prisma hexagonal, reproduzida na extremidade direita. A Figura 9.22b 

ilustra uma pequena parte de um retículo ecd. O modelo espacial, colocado à esquerda mostra 

frações de quatro camadas (ABCA) na estrutura. O modelo de bola e vareta à direita, mostra 

claramente que esta estrutura é cúbica de face centrada (cfc). Empacotamento cúbico denso e 

cúbico de face centrada são nomes diferentes para a mesma estrutura. 

 

CRISTAIS COM ESTRUTURAS DE EMPACOTAMENTO DENSO 

 Todos os gases nobres cristalizam em estruturas com empacotamento denso, o hélio na 

estrutura ehd e o resto na ecd. Em todas estas estruturas, os pontos do retículo são ocupados 

por átomos que se atraem por meio de forças fracas, não-direcionais. Muitos metais também 

cristalizam estruturas de empacotamento denso nas quais cada átomo (na verdade, íon; Ver 

Seção 9.5) ocupa os pontos do retículo. Os metais Cd, Co, Mg, Ti e Zn apresentam estruturas 

ehd. Ag, Al, Ca, Cu, Ni e Pt apresentam estruturas ecd. Alguns metais apresentam estruturas 

de empacotamento denso que não são nem ehd nem ecd. Neodímio, por exemplo, cristaliza 

numa estrutura em que as camadas são arranjadas na seqüência ABACABAC... chamada 

empacotamento hexagonal denso duplo. (Alguns metais cristalizam em retículos que não são 

de empacotamento denso: Ba, Cr, Fe, K, Na e W. Isto é uma prova de que estes átomos não 

podem ser tratados como esferas rígidas; forças interatômicas direcionais estão presentes 

(ligações covalentes) e são suficientemente fortes, impedindo que estes metais se cristalizam 

em estruturas de empacotamento denso.] 
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 Figura 9.22 Celas unitárias de empacotamento denso: (a) ehd. (b) ecd (cfc). 
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 Algumas substâncias moleculares também cristalizam em estruturas de 

empacotamento denso. Isto ocorre quando a molécula é aproximadamente esférica, ou se ela 

gira rapidamente e ao acaso ao redor de seu ponto reticular, tomando-se assim efetivamente 

esférica. Tais substâncias incluem CH4, HCI, H2S (todas ecd) e H2 (ehd). Geralmente, tais 

substâncias exibem uma estrutura de empacotamento denso acima de uma certa temperatura. 

Quando resfriada abaixo de 22 K, a estrutura do CH4, por exemplo, transforma-se numa outra 

que não é de empacotamento denso, pois as moléculas param de girar e ficam presas em suas 

posições. (Mesmo próximo ao zero absoluto, as moléculas de H2 continuam girando e o 

hidrogênio sólido é, conseqüentemente, ehd em todas as temperaturas medidas.) 

 

VAZIOS TETRAÉDRICOS E OCTAÉDRICOS 

 Em qualquer estrutura de empacotamento denso existem espaços não ocupados, ou 

vazios, entre as esferas. Os mais importantes são os chamados vazios tetraédricos e 

octaédricos mostrados na Figura 9.23. Um vazio tetraédrico é formado quando uma esfera se 

instala numa depressão formada por três esferas da camada adjacente. O termo tetraédrico é 

usado porque os centros das quatro esferas adjacentes ao vazio estão localizados nos vértices 

de um tetraedro. Em qualquer estrutura de empacotamento denso, cada esfera forma dois 

vazios tetraédricos, um com três átomos da camada inferior e o outro com três da camada 

superior. Conseqüentemente, existe o dobro de vazios tetraédricos do que de esferas numa 

estrutura de empacotamento denso qualquer. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 9.23 Vazios tetraédrico e octaédrico. (a) Vista de cima. (b) Vista oblíqua. 
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 Figura 9.24 A estrutura da fluorita. 

 

 Um vazio octaédrico é maior do que um vazio tetraédrico e pode ser imaginado como 

sendo uma "dupla depressão", resultante da combinação de uma depressão formada por três 

esferas em uma camada, com outra formada por três esferas de uma camada adjacente. O 

termo octaédrico é usado porque os centros de seis esferas que circundam o vazio estão 

localizados nos vértices de um octaedro. (Ver Figura 9.23.) Em qualquer estrutura de 

empacotamento denso, cada esfera possui seis vazios octaédricos adjacentes, Como são 

necessárias seis esferas (três em cada camada adjacente) para formar um vazio octaédrico, o 

número de vazios octaédricos é igual ao número de esferas. 

 

Comentários Adicionais 

 Sem usar modelos, a visualização dos vazios tetraédricos e octaédricos é difícil. 

Portanto, arranje algumas esferas idênticas, tais como bolas de isopor ou bolas de golfe, e 

use-as para montar as estruturas citadas anteriormente. É muito mais fácil entender estas 

estruturas construindo-as do que quando se lê a respeito. 

 

ESTRUTURAS CRISTALINAS BASEADAS NO EMPACOTAMENTO DENSO 

 Muitos compostos essencialmente iônicos cristalizam-se em estruturas que podem ser  

descritas como arranjos de empacotamento denso de uma espécie de íon, geralmente a maior e 

com íons de carga oposta ocupando os vazios. Por exemplo, a estrutura do NaCl e de muitos 

outros sais, chamada estrutura de salgema, pode ser descrita como um retículo ecd dos íons 

Cl– maiores com os íons menores Na+ ocupando os vazios octaédricos. 

 A estrutura do arseneto de níquel, denominada com base no composto NiAs, está 

intimamente relacionada com a estrutura do salgema, embora seja menos comum. Esta 
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estrutura é baseada num retículo ehd de íons maiores com os íons menores ocupando todos os 

vazios tetraédricos. 

 A estrutura da fluorita é chamada, segundo o nome mineralógico, de fluoreto de 

cálcio, CaF2. É um retículo ecd de íons positivos com íons negativos ocupando todos os 

vazios tetraédricos (Figura 9.24). 

 Quando os cátions e os ânions estão em posições invertidas em relação à estrutura da 

fluorita, temos a estrutura da antifluorita. No retículo cristalino do óxido  de lítio, por 

exemplo, os íons Li+ preenchem todos os vazios tetraédricos de um retículo ecd de íons O2–. 

 Em algumas estruturas, nem todos os vazios de um determinado tipo são ocupados. Na 

estrutura da blenda de zinco, ou esfalerita, os íons positivos preenchem apenas metade dos 

vazios tetraédricos de um arranjo ecd de ânions (ver Figura 9.25). (Blenda de zinco e 

esfalerita são nomes mineralógicos para uma forma de sulfeto de zinco, ZnS.) 

 

Comentários Adicionais 

 Imaginar que as estruturas citadas sejam arranjos de íons esféricos e rígidos num 

empacotamento denso, tendo íons de carga oposta em algum tipo de vazio, é simplificar 

demais a situação. Íons não são esferas rígidas e, como as ligações em que participam 

possuem um considerável caráter covalente, o composto formado adota uma estrutura 

particular em função do caráter direcional destas ligações. Entretanto, o conceito de 

empacotamento denso é útil, pois ajuda-nos a visualizar muitas estruturas cristalinas. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 9.25 A estrutura de blenda de zinco ou esfalerita. 
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9.5 LIGAÇÕES E PROPRIEDADES DOS SÓLIDOS 

 As propriedades de um sólido dependem, em parte, da geometria do retículo cristalino. 

Também dependem da natureza das unidades (átomos, íons, moléculas) nos pontos reticulares 

e das forças que mantêm unidas estas unidades. Vistos por esta perspectiva, os sólidos podem 

ser classificados em quatro tipos: iônico, molecular, covalente e metálico. 

 

SÓLIDOS IÔNICOS 

 Num sólido iônico os cátions e ânions ocupam os pontos do espaço reticular. Como 

uma ligação iônica é forte, é difícil distorcer o retículo; os sólidos iônicos são tipicamente 

duros, porém quebradiços. Por exemplo, um cristal de NaCl é muito resistente à quebra ou ao 

esmagamento, porém, ao quebrar, estilhaça-se rapidamente em vez de sofrer distorção ou 

esfarelar aos poucos.A Figura 9.26 representa uma força que, aplicada a um cristal iônico, 

desloca uma camada de íons em relação à seguinte. As diversas ligações iônicas fortes 

dificultam este movimento e os íons de cargas opostas começam a se aproximar uns dos 

outros. Então as forças repulsivas substituem as forças atrativas e o resultado é uma separação 

entre as duas camadas. Este ponto é atingido inesperadamente e o cristal racha de repente ao 

longo do plano em questão. (Este fenômeno é chamado de clivagem e é particularmente 

comum entre cristais iônicos.) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 9.26 Fragilidade nos sólidos iônicos. 

 

 Os sólidos iônicos geralmente possuem pontos de fusão altos. Quando o calor é 

adicionado a um sólido, suas partículas ganham energia cinética e, portanto, vibram com 

intensidade cada vez maior nas suas posições médias do retículo cristalino. Eventualmente, as 

vibrações tornam-se tão violentas que as forças que atuam entre as partículas não são mais tão 

fortes para mantê-las unidas e o retículo cristalino começa a desintegrar (o sólido funde). 
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Como as ligações iônicas são fortes, isto geralmente ocorre em alta temperatura. Por exemplo,  

NaCl funde a 808 °C. 

 Os sólidos iônicos são maus condutores de eletricidade. A condução elétrica é a 

passagem ou movimento de partículas carregadas. Os íons são partículas carregadas, mas não 

estão livres para se movimentar num sólido iônico. (Observação: no estado líquido, NaCl e 

outros sólidos iônicos são bons condutores porque seus íons são móveis.) 

 

SÓLIDOS MOLECULARES 

 Num sólido molecular, as unidades que ocupam os pontos reticulares são moléculas. 

Dentro de cada molécula dos átomos se mantêm unidos por meio de ligações covalentes. As 

forças entre as moléculas são normalmente mais fracas e são chamadas de forças de Van der 

Waals, segundo o físico holandês do século XIX que propôs primeiro sua existência. Existem 

vários tipos de forças de Van der Waals, sendo as mais importantes as forças de dipolo-dipolo 

e as forças de London. 

 Forças dipolo-dipolo são atrações elétricas entre moléculas polares. A Figura 9.27 

mostra esquematicamente um par de moléculas polares adjacentes em um cristal molecular. 

Duas orientações comuns são ilustradas, sendo que em ambas os terminais das moléculas 

carregadas com sinais opostos são induzidos a se manterem próximos um do outro. Forças 

dipolo-dipolo são geralmente bem mais fracas que as ligações iônicas ou covalentes. 

 Forças de London, também chamadas forças de dispersão, são geralmente muito 

fracas. São responsáveis pelo Jato de que a temperaturas suficientemente baixas até partículas 

não-polares, tais como moléculas de H2 e átomos de H, estão unidas no estado sólido. Estas 

forças, descritas primeiramente em 1930 por Fritz London, um físico americano de origem 

alemã, originam-se das flutuações momentâneas que ocorrem nas nuvens eletrônicas em um 

átomo ou molécula. Veja, como exemplo, os átomos de argônio da Figura 9.28. Poderíamos 

representar uma nuvem eletrônica como sendo uma esfera simétrica de carga negativa (Figura 

9.28a). London, entretanto mostrou que esta esfera poderia representar uma forma e uma 

localização média, visto que a distribuição de carga real sofre rápidas (virtualmente 

instantâneas) flutuações na sua posição. Num dado instante a carga eletrônica poderá ser 

distribuída como é mostrado no átomo à esquerda na Figura 9.28b; neste instante, o átomo 

não é simétrico, mas possui um momento dipolar instantâneo. Esse deslocamento temporário 

da nuvem eletrônica para a direita tende a repelir os elétrons do átomo vizinho, convertendo-o 

em um dipolo temporário. Em outras palavras, a polaridade momentânea do primeiro átomo 

induz uma polaridade momentânea similar no segundo átomo, e o resultado é uma fraca 
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atração entre os átomos. A atração é muito fraca e, instantes depois, a distribuição de cargas 

nos dois átomos já se modificou. O efeito líquido destes rápidos dipolos flutuantes é uma 

atração muito fraca entre os átomos de argônio. Forças de London semelhantes existem entre 

átomos e moléculas, porque todos possuem elétrons. Em geral, quanto maior a molécula e 

quanto mais elétrons tiver, mais fortes serão as forças de London. 

 Os sólidos moleculares tendem a ter pontos de fusão relativamente baixos e a ser 

moles, pois as forças intermoleculares nesse caso são fracas. Eles não são condutores de 

eletricidade (isolantes) porque não possuem partículas carregadas. (Contrariamente aos 

compostos iônicos, as substâncias moleculares não conduzem corrente elétrica mesmo no 

estado líquido.) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 9.27 Forças dipolo-dipolo. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 9.28 Forças de London (dispersão) entre átomos de argônio. (a) Um átomo: 

nuvem eletrônica "média". (b) Dois átomos: atração entre dipolos momentâneos. 
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 Figura 9.29 Metal sódio. 

 

SÓLIDOS COVALENTES 

 Num sólido covalente, às vezes chamado sólido atômico, as unidades nos pontos 

reticulares são átomos ligados por covalência. Os átomos formam uma enorme rede 

tridimensional típica que se prolonga até os limites físicos do cristal. Um dos exemplos mais 

simples de um sólido covalente é o carbeto de silício, ou carborundum, SiC, que é geralmente 

usado como abrasivo. (Ver Figura 2.3.) No carbeto de silício, cada átomo de silício é ligado 

tetraedricamente a quatro átomos de carbono, e cada átomo de carbono, por sua vez, é ligado 

a quatro átomos de silício. O resultado é uma estrutura fortemente entrelaçada, rígida, à qual 

se deve a grande dureza e o alto ponto de fusão do carburundum. Como não há partículas 

móveis na estrutura destes compostos covalentes, eles são tipicamente maus condutores de 

eletricidade. 

 

SÓLIDOS METÁLICOS 

 Num sólido metálico as unidades que ocupam os pontos reticulares são íons positivos. 

Por exemplo, no metal sódio os íons Na+ ocupam os pontos de um retículo cúbico de corpo 

centrado. Cada Na+ pode ser considerado como sendo o resultado da perda de um elétron por 

átomo de sódio, e os elétrons de todos os átomos de sódio formam uma nuvem gigante de 

elétrons que se espalha por todo o retículo. Estes elétrons não estão ligados a qualquer átomo, 

mas estão deslocalizados sobre o cristal, como é mostrado na Figura 9.29. Estes elétrons são 

chamados de elétrons livres ou gás de elétrons. (A mecânica quântica trata estes elétrons 

como ondas que se estendem pelo cristal inteiro.) No sódio e em outros metais típicos existe 

um atração mútua entre os elétrons livres e os cátions. Tal atração estabiliza a estrutura e ao 
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mesmo tempo permite que sofra distorção sem esfarelar. Assim, o sódio e outros metais são 

moles e facilmente deformáveis. 

 Alguns metais são duros porque a ligação metálica é complementada por ligações 

covalentes entre cátions adjacentes no retículo. Muitos metais de transição são extremamente 

duros, como por exemplo, crômio e tungstênio. Os íons destes elementos têm os subníveis    

(n - 1)d parcialmente preenchidos e podem, portanto, compartilhar pares de elétrons com íons 

adjacentes no retículo. Estas ligações covalentes tendem a manter estes íons presos no lugar, 

prevenindo assim deformação do retículo. O ponto de fusão de metais varia 

consideravelmente devido às diferenças no grau da ligação covalente complementar. Por 

exemplo, o ponto de fusão do sódio e do tungstênio são respectivamente 98 e 3410 °C. 

 Os elétrons livres num metal são responsáveis por suas características condutividades 

elétrica e térmica. Quando elétrons são adicionados numa extremidade de um pedaço de 

metal, outros elétrons são simultaneamente retirados de outra extremidade. Esta passagem de 

elétrons é denominada condução metálica. Por outro lado, quando calor é adicionado a uma 

extremidade de um pedaço de metal, o resultado é um aumento na energia cinética média, 

tanto dos íons, que vibram mais intensamente, como dos elétrons, que conseqüentemente se 

movem mais rapidamente através do metal. A capacidade dos elétrons livres de transmitir 

energia rapidamente de uma extremidade do metal a outra é responsável pela alta 

condutividade térmica mostrada pela maioria dos metais. Finalmente, o aspecto característico 

do metal, sua alta refletividade e seu brilho metálico, também é explicado pela presença de 

elétrons livres. Os elétrons, deslocalizados numa superfície metálica, absorvem e reirradiam a 

luz que incide na superfície. Isto acontece de tal maneira que uma superfície lisa de um metal 

reflete completamente a luz em todos os ângulos e dá ao metal seu brilho peculiar. (A reflexão 

total também pode ser observada com substâncias não-metálica, porém apenas em pequenos 

ângulos.) 

 As características dos quatro principais tipos de sólido estão resumidas na Tabela 9.1. 
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 Tabela 9.1 Ligações e propriedades dos sólidos. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

9.6 ENERGIA RETICULAR 

 A força com que estão unidas as partículas de um sólido pode ser expressa pela 

energia reticular, definida como a quantidade de energia necessária para  separar as 

partículas que compõem um mol de sólido e geralmente expressa como �H do processo. A 

energia reticular depende (1) da força de interação entre as partículas e (2) da geometria do 

retículo cristalino. A Tabela 9.2 mostra a energia reticular de exemplos representativos dos 

diferentes tipos de sólidos. A título comparativo, os pontos de fusão também são mostrados. 

Em dois casos, a substância não pode ser fundida a 1 atm, portanto são fornecidos os 

respectivos pontos de sublimação. (Sublimação é a conversão direta do sólido em gás; ver 

Seção 10.7.) 

 A energia reticular pode ser obtida tanto por meio de cálculos teóricos como por meio 

de experimentos. A abordagem teórica implica o cálculo das energias das interações atrativas 

e repulsivas entre todas as partículas num cristal. Tal cálculo aplica-se bem para cristais 
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iônicos, não sendo satisfatório no caso de cristais cujas ligações apresentam considerável 

caráter covalente. 

 A determinação experimental da energia reticular de um sólido iônico consiste na 

utilização do chamado ciclo de Born-Haber, já descrito na Seção 8.1 e posto em diagrama na 

Figura 8.4. Por exemplo, para encontrarmos a energia reticular do cloreto de potássio, 

separamos a formação do sólido a partir de seus elementos, em cinco etapas: 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Com exceção da etapa 5, o valor de  H para cada etapa e para o processo total pode 

ser obtido independentemente por via experimental. De acordo com a lei de Hess, o valor de 

 H para o processo total é igual à soma dos valores de cada etapa individual, 

 

 Hf =  Hsubl+  Híon + ½ Hdiss +  Ha.e.+ (–  Hret) 

 

 Portanto, para encontrar a energia reticular do KCl, resolvemos para  Hret 

                                 Hret = - Hf + Hsubl +  Híon + ½ Hdiss +  Ha.e. 

                                         = 436 kJ + 90 kJ + 419 kJ + 121 kJ - 348 kJ 

                                         = 718 kJ 
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 (O sinal positivo no  Hret é esperado, pois é necessário energia para quebrar um mol 

de KCl sólido em íons K+ e Cl–.) 

 

 Tabela 9.2 Energias reticulares e pontos de fusão. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

9.7 DEFEITOS EM CRISTAIS 

 Um cristal  ideal, ou perfeito, apresenta uma estrutura interna perfeita que se expande 

em três dimensões, formando faces cristalinas planares. O crescimento destes cristais é difícil 

ou praticamente impossível. Um sólido real consiste geralmente em uma matriz de cristais 

individuais muito pequenos, também chamados de grãos, que estão deformados por estarem 

firmemente empacotados entre outros grãos deformados. Os grãos individuais em um pedaço 

de metal podem ser vistos examinando-se sua superfície polida e decapada ao microscópio. 

Em situações mais favoráveis, é possível que cresçam cristais pequenos com formas perfeitas, 
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mesmo assim estes possuem várias irregularidades internas chamadas defeitos de cristal. Estes 

defeitos podem ser defeitos lineares e defeitos puntuais. 

 

DEFEITOS LINEARES 

 Um defeito linear, também chamado deslocamento, é uma irregularidade estrutural 

que segue uma linha no cristal. Existem dois tipos comuns de deslocamento: o deslocamento 

em cunha e o deslocamento helicoidal. Um deslocamento em cunha, como pode ser visto na 

Figura 9.30, é uma camada de partículas que não tem continuidade dentro do cristal. 

 Um deslocamento helicoidal é mostrado na Figura 9.31. Consiste em camadas de 

átomos enroladas ao redor de um eixo que passa através do cristal, como se fosse a rosca de 

um parafuso. Num parafuso, para passarmos de uma rosca qualquer a outra adjacente, 

simplesmente nos, deslocamos ao redor de seu eixo. Da mesma maneira, começando numa 

camada de átomos, podemos chegar a outra adjacente, seguindo ao redor do eixo do 

deslocamento. 

 Deslocamentos em cunha ou helicoidais são muito comuns. Na maioria das 

substâncias, são centros de reatividade química acentuada. Por exemplo, a corrosão de metais 

ocorre mais rapidamente onde há alta concentração de deslocamentos. Muitos metais são 

moles em parte devido ao fato de a deformação criar muitos deslocamentos que, propagando-

se através do cristal, permitem que camadas de átomos se desloquem uma em relação a outra. 

Excessivos trabalhos a frio de um metal o tornam-no frágil devido à criação de uma alta 

concentração de deslocamentos numa única região. (Um pedaço de metal pode ser quebrado 

após ser dobrado várias vezes num mesmo lugar.) 

 

DEFEITOS PUNTUAIS 

 Um outro tipo comum de defeito é o defeito puntual. Existem vários tipos de defeitos 

puntuais; dois dos mais comuns são o vazio e a posição intersticial. (Ver Figura 9.32.) Um 

vazio é uma posição na qual um átomo, um íon ou uma molécula está fora de sua posição no 

cristal. Um defeito intersticial é uma partícula aprisionada entre posições cristalinas. 

 Um outro tipo de defeito é o centro de cor, que fornece a cor para cristais incolores. 

Um tipo desses é o centro F (do alemão Farbenzentrum, "centro de cor"). É um elétron 

aprisionado numa posição aniônica vazia em um cristal iônico. 
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 Figura 9.30 Deslocamento em cunha. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 9.31 Deslocamento helicoidal. 
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 Figura 9.32  Defeitos puntuais. (a) Vazios. (b) Posição intersticial 

 

 

SEMICONDUTORES 

 Também classificados como defeitos puntuais, temos os centros de impurezas, que são 

átomos, íons ou moléculas estranhos em pontos do retículo. Isto ocorre geralmente, em todos 

os sólidos, e em alguns deles dá origem ao fenômeno da semicondutividade. 

 Um semicondutor é uma substância cuja condutividade elétrica aumenta como o 

aumento da temperatura. Num metal normal, um aumento na temperatura provoca um 

aumento na amplitude da vibração dos íons no cristal, o que limita a liberdade de movimento 

dos elétrons deslocalizados e, conseqüentemente, a condutividade do metal decresce. A baixas 

temperaturas, um semicondutor é um fraco condutor de eletricidade porque a maioria de seus 

elétrons estão ligados a átomos específicos. À medida que a temperatura aumenta, alguns 

elétrons são liberados, podendo se movimentar, o que resulta num aumento da condutividade 

elétrica. Uma substância pura que exibe este fenômeno é chamada de semicondutor 

intrínseco. 

 O fenômeno da semicondução pode, em alguns casos, ser provocado ou acentuado 

pela técnica da dopagem, isto é, adicionando traços de uma certa substância em outra. Por 

exemplo, a semicondutividade do silício pode ser aumentada dramaticamente dopando o 

mesmo com certos elementos. 

 Em Si puro e cristalino, à temperatura ambiente, os quatro elétrons de valência de um 

átomo são usados numa ligação covalente normal com quatro outros átomos de Si adjacentes. 
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Quando o cristal de Si é dopado com elementos do grupo VA, tais como P, As, Sb ou Bi, a 

geometria do retículo cristalino não varia. Entretanto, pode ocorrer que um átomo com cinco 

elétrons de valência ocupe uma posição que normalmente seria ocupada por um átomo de 

silício. Este átomo estranho usa quatro de seus elétrons de valência numa ligação covalente 

como se fosse um átomo de silício, deixando o quinto elétron deslocalizado e, portanto, 

contribuindo para a condução elétrica. Silício que foi dopado com um elétron do grupo VA é 

chamado semicondutor do tipo n, onde "n" se refere a negativo, uma vez que elétrons (cargas 

negativas) são responsáveis pela semicondutividade. 

 A dopagem de um cristal de silício com elementos do grupo IIIA, tais como B, Al, Ga 

ou In, produz uma estrutura cristalina na qual se encontram alguns átomos com apenas três 

elétrons de valência. O lugar onde o quarto elétron de valência está ausente é denominado de 

vazio eletrônico ou simplesmente vazio. Sob a influência de um campo elétrico, um elétron 

pode "cair dentro" do vazio e anulá-lo. Assim, é criado um novo vazio no lugar de onde veio 

o elétron, dando a impressão de que o vazio inicial se movimentou numa direção oposta ao 

deslocamento do elétron. Desta forma, o vazio se move através do retículo do silício como se 

fosse uma partícula positiva real. Si dopado com elementos do grupo IIIA é denominado um 

semicondutor do tipo p por serem os vazios positivos os responsáveis pela semicondutividade. 

 

Comentários Adicionais 

 Uma analogia do movimento de um vazio num semicondutor do tipo p é encontrada 

num colar de pérolas onde falta uma. Imagine que uma pérola se desloca para o espaço 

vazio, deixando um novo vazio. Se a pérola se movimenta para a direita, o vazio parece se 

deslocar para a esquerda. Se continuarmos a deslocar a pérola para a direita, teremos a 

impressão de que o vazio estará em movimento ao longo do colar para a esquerda. 

 

 A semicondução, mostrada esquematicamente na Figura 9.33, consiste na 

movimentação de elétrons em um sentido (em um semicondutor do tipo n) ou de vazios em 

outros (num semicondutor do tipo p). Diversas combinações de semicondutores do tipo n e p 

são usadas para construir componentes eletrônicos. O diodo de estado sólido (ver Figura 9.34) 

é um componente eletrônico comum obtido pela combinação destes dois tipos de 

semicondutores. É usado como retificador (ele converte corrente alternada em contínua), pois 

nele o fluxo de corrente se dá em um único sentido. Quando uma tensão é aplicada em um 

sentido através do diodo, como é mostrado na Figura 9.34a, os elétrons passam através da 

região de tipo n em um sentido, e os vazios através do tipo p no sentido oposto. Quando eles 
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se encontram na junção entre as duas regiões, o movimento de ambos é anulado, pois os 

elétrons caem nos vazios. A condução continua à medida que mais elétrons são introduzidos 

na região tipo n (à esquerda na Figura 9.34a), e mais vazios são criados na região tipo p (à 

direita, por remoção de elétrons). Quando a polaridade da tensão é invertida, os elétrons e os 

vazios se afastam uns dos outros a partir da junção, como é mostrado na Figura 9.34b. Num 

diodo comum, vazios e elétrons livres não podem se formar na junção pn e, assim, o fluxo a 

partir da junção não ocorre. 

 Outras aplicações dos semicondutores incluem o transistor, no qual um semicondutor 

"sanduíche" pnp ou npn é usado para detectar ou amplificar sinais de rádio ou de áudio. O 

diodo emissor de luz, ou LED: é um diodo no qual a energia produzida quando elétrons 

destroem vazios na junção pn é emitida como luz. Num fotodiodo, luz incidindo na junção 

cria um igual número de vazios e de elétrons móveis em sentidos opostos da junção e isto 

produz uma diferença de potencial através das duas regiões. A célula solar é essencialmente 

um fotodiodo eficiente usado para converter energia luminosa em energia elétrica. 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 9.33 Condução em semicondutores: (a) tipo n, (b) tipo p. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 9.34 Um diodo de estado sólido. (a) A corrente flui através do diodo. (b) A 

polaridade foi invertida; não há fluxo de corrente. 
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RESUMO 

 Os sólidos são substâncias relativamente rígidas, inflexíveis e que são encontradas 

como cristais. As estruturas internas dos cristais são determinadas experimentalmente por 

meio da técnica de difração de raio x, na qual o diagrama dos raios x difratados pelo cristal é 

usado para calcular as posições dos átomos no retículo cristalino. 

 Os retículos cristalinos apresentam formas geométricas diferentes. A cela unitária, 

pequena porção do retículo cristalino, pode ser usada para gerar a estrutura geométrica de 

todo o retículo. Um dos tipos de retículos é o retículo de empacotamento denso, que pode ser 

tanto empacotamento cúbico denso (ecd) ou empacotamento hexagonal denso (ehd). Em cada 

um destes, a eficiência de empacotamento, isto é, a capacidade do arranjo em preencher o 

espaço, é a máxima possível. Alguns retículos iônicos, apesar de não serem de 

empacotamento denso, podem ser descritos em termos de retículos de empacotamento denso 

de um tipo de íon com um contra-íon, isto é, um íon de carga oposta, ocupando vazios 

octaédricos e/ou tetraédricos na estrutura. 

 

 Sólidos iônicos consistem em cátions e ânions nos pontos do retículo cristalino. 

Sólidos moleculares consistem em moléculas que se atraem entre si por meio def orças de 

Van der Waals, que são geralmente fracas. Sólidos covalentes consistem em uma rede 

tridimensional de átomos ligados entre si por meio de ligações covalentes. Sólidos metálicos 

consistem em cátions envolvidos por uma nuvem de elétrons livres que pertencem a todo o 

cristal. 

 A estabilidade de um sólido é quase sempre caracterizada por sua dureza, ponto de 

fusão, calor de fusão e, com maior ênfase, pela sua energia reticular. Energias reticulares 

podem ser calculadas a partir de dados experimentais, usando o ciclo de Born-Haber. 

 O estado sólido é quase sempre caracterizado  por irregularidades internas conhecidas 

como defeitos. Isto inclui irregularidades conhecidas como defeitos lineares ou 

deslocamentos, nos quais a regularidade do retículo cristalino é interrompida ao longo da 

linha, e defeitos puntuais, que incluem vazios e posições intersticiais, centros de cor e centros 

de impurezas. Os semicondutores são preparados adicionando-se em certas substâncias baixas 

e controladas concentrações de centros de impurezas. 
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PROBLEMAS 

Sólidos: Considerações Gerais 

 9.1 Faça a distinção entre um sólido cristalino e um amorfo. De que maneira suas 

propriedades são semelhantes? De que maneira são diferentes? 

 

 9.2 Explique cada um dos enunciados seguintes, em termo de estruturas: 

(a) A difusão nos sólidos é muito mais lenta que nos gases. 

(b) Os sólidos são muito menos compressíveis que os gases, mas somente um pouco menos 

compressíveis que os líquidos. 

(c) Os cristais possuem faces planas. 

(d) Os líquidos fluem mais rapidamente que os sólidos. 

 

 9.3 Por que alguns sólidos são muito moles, ao passo que outros são extremamente 

duros? 

 

 9.4 Como você planejaria uma experiência para medir:  

(a) a compressibilidade 

(b) o coeficiente de expansão térmica de um sólido? 

 

 9.5 Como se poderia mostrar que um pedaço de aço liso e brilhante, apresenta na 

realidade natureza cristalina? 

 

 9.6 Trace o diagrama de um cubo. Se você ligar todos os centros das faces adjacentes 

por retas, qual é a figura geométrica que traçou? Com outro desenho de cubo, identifique 

quatro vértices não-adjacentes. Agora, ligue esses vértices por retas. Que figura geométrica 

traçou desta vez? 

 

Difração de Raios x 

 9.7 De que maneira a difração de raios x por um cristal é semelhante à difração de luz 

por uma grade de difração? Em que elas são diferentes? Em que elas são iguais? 

 

 9.8 A difração de primeira ordem de raios x de alguns planos cristalinos ocorre a um 

ângulo de 11,8° em relação aos planos. Se a distância entre os planos é de 0,281 nm, qual o 

comprimento de onda dos raios x? 
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 9.9 Raios x de comprimento de onda de 0,150 nm são usados numa experiência de 

difração na qual a difração de primeira ordem ocorre a 25,0° .Qual a distância entre os planos 

de difração? 

 

 * 9.10 Numa experiência de difração de raios x um raio de difração de primeira ordem 

é observado a θ = 48,6°, se forem utilizados raios x de λ = 0,229 nm. Qual a distância entre as 

camadas de difração dos átomos? 

 

Celas Unitárias 

 9.11 Num retículo cúbico, simples, de átomos, quantos vizinhos mais próximos tem 

cada átomo? Quantos tem num retículo cúbico de corpo centrado? E num retículo cúbico de 

face centrada? E num retículo hexagonal de empacotamento denso? 

 

 9.12 Poderia um cubo com íons Na+ e Cl– nos vértices, de maneira alternada, servir 

como cela unitária satisfatória para o retículo de cloreto de sódio? Explique. 

 

 9.13 Dê o número global de pontos reticulares ligados a um cela unitária em cada um 

dos seguintes retículos: 

(a) cúbico simples 

(b) cúbico centrado 

(c) cúbico de face centrada 

(d) ortorrômbico de base centrada 

(e) primitivo monoclínico. 

 

 9.14 Considere uma cela unitária de NaCl como está desenhada na Figura 9.17a. Ela 

possui um total de 14 íons de Cl– e 13 íons de Na+. A fórmula do cloreto de sódio deveria ser 

Na13Cl14? Explique. 

 

 9.15 A cela unitária do cloreto de césio pode ser imaginada como um cubo com um 

cloreto em cada vértice e um íon césio no centro do corpo. Esta estrutura não é classificada 

corretamente como cúbica de corpo centrado. Explique. Qual seria a classificação correta da 

cela unitária do CsCl? 
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 9.16 O metal prata cristaliza num arranjo cúbico de face centrada. Se o raio de cada 

íon prata nesta estrutura metálica é 0,144 nm, qual o comprimento da aresta nesta cela 

unitária? 

 

 * 9.17 O retículo cristalino de uma forma de ferro é cúbico de corpo centrado. Se o 

raio de um íon ferro neste retículo metálico é 0,124 nm, qual o comprimento da aresta nesta 

cela unitária? 

 

 9.18 A cela unitária de cobre é cúbica com um comprimento de aresta igual a 0,362 

nm. Se a densidade do cobre é 8,92 g cm-3, em qual retículo cúbico (simples, corpo centrado 

ou face centrada) o cobre cristaliza? 

 

Empacotamento Denso 

 9.19 Num arranjo de esferas rígidas tridimensional, com estrutura de empacotamento 

denso, cada esfera tem contato com quantas esferas vizinhas: 

(a) em sua própria camada? 

(b) nas camadas de cima e de baixo? 

 

 9.20 Que tipos de sólidos moleculares deveriam se cristalizar em estruturas de 

empacotamento denso? 

 

 * 9.21 Sabendo-se que o raio de um íon brometo é de 0,182 nm, qual o tamanho 

máximo que um cátion pode ter para se encaixar num vazio octaédrico de um retículo de íons 

Br–? 

 

 9.22 Num arranjo de íons iodeto com estrutura de empacotamento denso, com raio de 

0,206 nm qual seria o tamanho máximo de um cátion para se encaixar nos vazio tetraédricos? 

 

Ligações nos Sólidos 

 9.23 Os sólidos covalentes tendem a ser duros e a ter pontos de fusão altos, enquanto 

os sólidos moleculares tendem a ser moles e ter pontos de fusão baixos. Explique estas 

diferenças, visto que a ligação covalente ocorre nos dois tipos de sólidos. 
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 9.24 Por que os sólidos iônicos geralmente são bem duros? Por que são tipicamente 

quebradiços? 

 

 9.25 Dê as razões de o ferro ser muito mais duro que o potássio, apesar de os dois 

serem metálicos. 

 

 9.26 O NaCl e MgS cristalizam-se na estrutura do salgema. Para quais desses 

compostos se esperaria um ponto de fusão maior? Explique. 

 

 9.27 O ponto de fusão normal do hidrogênio é de -259 °C, ao passo que o do oxigênio 

é de -219°C. Dê a explicação para esta diferença. 

 

 9.28 Quais as propriedades físicas comumente mostradas pelos metais? Que 

características estruturais acredita-se serem as responsáveis por estas propriedades? 

 

Energia Reticular 

 9.29 Como é influenciada a energia reticular nos compostos iônicos por:  

(a) raios dos íons? 

(b) cargas iônicas? 

(c) estrutura cristalina? 

 

 9.30 Apesar de a energia ser liberada quando um elétron é adicionado a um átomo de 

O ( Ha.e. = -142 kJ mol-1), ela é absorvida quando ao íon O– resultante é adicionado um outro 

elétron (para O–,  Ha.e. = +780 kJ mol-1). Em vista da grande quantidade de energia necessária 

para formar o íon de óxido (O2–), como se poderia explicar o fato de NaO ser inexistente, 

enquanto o Na2O é um composto estável, bem-comportado? 

 

 9.31 Considere o composto sólido hipotético de Na2Cl (contendo o íon Cl2-). Poder-se-

ia esperar que sua energia reticular fosse maior do que a do NaCl? Explique. Por que não é 

encontrado Na2Cl? 

 

 9.32 Qual a relação entre a energia reticular de um sólido molecular e sua energia de 

sublimação? 
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 9.33 NaCl, MgO e TiC (carbeto de titânio) têm a mesma estrutura cristalina. Quais as 

previsões sobre a dureza relativa e os pontos de fusão desses compostos? 

 

 9.34 Calcule a energia reticular do cloreto de césio, CsCl, a partir dos seguintes dados: 

 Hf do CsCl é -447 kJ mol-1;  Hsubl do césio é 78,2 kJ mol-1;  Híon do Cs é 375 kJ mol-1; 

 Hdiss do Cl2 é 242 kJ mol-1; e  Ha.e. do Cl é -348 kJ mol-1. 

 

Defeitos de Estado Sólido 

 9.35 O que é um deslocamento? Faça uma distinção entre um deslocamento em cunha 

e um deslocamento helicoidal. 

 

 9.36 Mostre por meio de um desenho como um deslocamento em cunha pode surgir na 

superfície de um cristal, quando o cristal sofre uma solicitação mecânica. 

  

 9.37 Proponha uma razão para o fato de muitos minérios cristalinos apresentarem 

faces ligeiramente curvas. 

 

 9.38 O que é um semicondutor? Descreva os dois principais tipos de semicondutores e 

compare seus mecanismos de condução. 

 

 9.39 O átomo de arsênio possui cinco elétrons de valência e o átomo de silício, quatro.  

Porque um cristal de silício dopado com arsênio não possui uma carga negativa? 

 

 9.40 É possível preparar um óxido cuproso, Cu2O, não-estequiométrico no qual a 

relação átomos de cobre e oxigênio é ligeiramente menor do que 2: 1. Explique porque a 

substância é um semicondutor do tipo p. 

 

PROBLEMAS ADICIONAIS 

 * 9.41 Um conjunto de planos de átomos num certo cristal dá origem à difração 54,5°, 

quando é utilizada radiação λ= 0,166 nm. A que ângulo ocorreria semelhante difração se o 

comprimento de onda do raio x fosse de 0,194 nm? 
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 9.42 A densidade do crômio metálico é de 7,20 g cm-3. Sabendo-se que a cela unitária 

é cúbica e o comprimento da aresta é 0,289 nm, determine o tipo de cela unitária (simples, de 

corpo centrado ou face centrada). 

 

 9.43 O níquel se cristaliza num retículo cúbico de face centrada. Sabendo-se que o raio 

de um átomo de níquel é de 0,124 nm, qual a densidade do níquel? 

 

 9.44 A densidade da fluorita, CaF2 é de 3,180 g cm-3. Qual o comprimento da aresta da 

célula unitária? Use informações deste capítulo para responder. 

 

 9.45 O óxido férrico se cristaliza num arranjo hexagonal de íons óxido (O2–) com 

estrutura de empacotamento denso, sendo que dois de cada três vazios octaédricos são 

ocupados por íons férricos. Qual é a fórmula para o óxido férrico? 

 

 9.46 No iodeto de cádmio, o vazio octaédrico, num arranjo ehd de íons iodeto (I–) e, 

ocupado por um íon cádmio. Qual é a fórmula para o iodeto de cádmio? 

 

 9.47 Que tipo de força intermolecular deve ser exercida para conseguir fundir cada um 

dos itens seguintes:CH4, CaCl2, SiC, CO2, Ag, Ar, NH3? 

 

 9.48 Explique por que o ponto de fusão do NaCl é maior do que o NaBr. 

 

 9.49 Explique por que nenhum dos compostos seguintes pode ser encontrado nas 

prateleiras de um depósito de produtos químicos: NaCl2, CaCl, Ca2O, Ca2Cl. 

 

 9.50 Classifique os seguintes semicondutores como sendo do tipo p ou do tipo n: 

(a) Ge dopado com In 

(b) B dopado com Si 

(c) NaCl dopado com Na 

(d) NiO1,0001 

(e) Znl,000l O. 
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Capítulo 10 
LÍQUIDOS E MUDANÇAS DE ESTADO 

TÓPICOS GERAIS 

 

 

10.1 LÍQUIDOS  

Propriedades gerais dos líquidos 

Evaporação 

 

10.2 EQUILÍBRIO E PRESSÃO DE 

VAPOR 

Equilíbrio líquido-gás 

Ebulição 

Calor de vaporização 

Superaquecimento 

 

10.3 A VARIAÇÃO DA PRESSÃO DE 

VAPOR COM A TEMPERATURA  

 

10.4 EQUILÍBRIO SÓLIDO-LÍQUIDO 

Congelamento 

Calor de fusão 

Supercongelamento 

Vidros 

 

 

 

 

 

10.5 MUDANÇAS DE ESTADO 

Curvas de aquecimento 

Curvas de congelamento 

 

10.6 EQUILÍBRIO E O PRINCÍPIO DE 

LE CHÂTELIER 

Equilíbrio líquido-gás e variações de 

temperatura 

Equilíbrio líquido-gás e variações de 

pressão 

Equilíbrio sólido-líquido e variações de 

temperatura 

Equilíbrio sólido-líquido e variações de 

pressão 

Equilíbrio sólido-gás 

Ponto crítico 

Outros equilíbrios de fase 

 

10.7 DIAGRAMAS DE FASES 

Água 

Água: diagrama de fases a alta pressão 

Dióxido de carbono 
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 Geralmente pensamos em líquidos como sendo algo "intermediário" entre sólidos e 

gases, provavelmente porque a maneira mais simples para um sólido transformar-se em um 

gás é por meio do estado líquido. Outras propriedades dos líquidos também dão suporte a este 

ponto de vista. As velocidades de difusão e escoamento, por exemplo, são muito menores nos 

líquidos do que nos gases, porém mais rápidas que nos sólidos. Qualquer pessoa que tenha 

pulado na água de um trampolim alto aceita o fato de que, embora os líquidos não sejam tão 

duros quanto os sólidos, certamente eles são mais duros que os gases. 

 Nos líquidos, encontramos certo tipo de inter-relação entre as estruturas e propriedades 

que existem nos gases e sólidos. As moléculas em um líquido estão quase tão próximas 

quanto nos sólidos, porém estas mostram ao mesmo tempo um grau de desordem tal como as 

moléculas de um gás. Esta estrutura característica é a responsável pelos líquidos serem como 

são. 

 Neste capítulo, concluiremos nosso estudo sobre os três estados da matéria 

considerando as transformações de um estado para o outro. 

 

10.1 LÍQUIDOS 

 Um líquido pode ser formado tanto pela fusão de um sólido como pela condensação de 

um gás. Durante o processo de fusão, a energia absorvida faz com que as forças de atração 

entre as moléculas (ou átomos, ou íons) no sólido diminuam. Durante a condensação, a 

energia é liberada à medida em que as moléculas são mais unidas pelas forças atrativas. Um 

líquido é como um sólido porque as suas moléculas estão muito próximas. Ao mesmo tempo, 

assemelha-se a um gás, devido à desordem de suas moléculas. Quais são as propriedades dos 

líquidos, e como este modelo de moléculas muito próximas porém desordenadas pode 

explicar o estado líquido? 

 

PROPRIEDADES GERAIS DOS LÍQUIDOS 

 Os líquidos possuem viscosidades intermediárias, menores do que nos sólidos, porém 

maiores do que as dos gases (viscosidade é a resistência ao escoamento). Devido à fluidez 

dos líquidos, a forma depende do recipiente em que estão contidos. Entretanto, diferentemente 

de um gás, uma amostra de líquido mantém um determinado volume característico e não se 

expande para ocupar todo o recipiente em que se encontra. A fluidez de um líquido mostra 

que as suas moléculas possuem maior liberdade de movimento do que aquelas em um sólido, 

porém menor do que as moléculas do gás. Todavia, as viscosidades relativas dos líquidos e 

gases indicam a presença de elevadas forças intermoleculares nos líquidos. 
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 As velocidades de difusão dos líquidos tendem a ser intermediárias entre aquelas dos 

sólidos e dos gases. Um gás se difunde rapidamente porque a maior parte do volume ocupado 

por ele é constituído por espaço vazio, e a molécula do gás somente será impedida de 

movimentar-se se ocorrerem colisões, relativamente pouco freqüentes, com suas moléculas 

vizinhas.Em um líquido, por outro lado, cada molécula está em contato tão íntimo com as 

suas vizinhanças que a habilidade desta se mover é mais restrita. Este fato pode ser 

demonstrado colocando-se uma solução aquosa colorida em contato com água pura em 

máximo repouso. A velocidade de difusão de um líquido no outro pode ser observada como 

sendo bastante lenta. Contrariamente, pode-se sentir o cheiro característico de uma loção de 

barba ou perfume em poucos segundos ou minutos, do outro lado da sala onde o recipiente foi 

aberto em função da difusão de suas moléculas constituintes. (Sólidos se difundem ainda mais 

vagarosamente que os líquidos.) 

 Os líquidos são muito menos compressíveis do que os gases. Como no caso dos 

sólidos, são necessárias elevadas pressões para reduzir o volume de um líquido a uma 

quantidade significativa. Há pouco espaço em um líquido, e as repulsões entre as nuvens 

eletrônicas de moléculas vizinhas oferecem intensa resistência à aproximação das moléculas. 

A compressão dos líquidos não é muito diferente da dos sólidos. 

 Os líquidos exibem tensão superficial. A tensão superficial é a tendência de um líquido 

a minimizar sua área superficial, e ocorre porque as moléculas na superfície de um líquido  

são atraídas pelas moléculas de dentro do líquido, mas não de "fora". Neste desequilíbrio de 

forças, origina-se a tensão superficial. O fato de um pedaço de madeira “flutuar” sobre a água 

depende da elevada tensão superficial relativa, a qual, por sua vez, é conseqüência das fortes 

forças de atração intermoleculares no líquido. 

 

EVAPORAÇÃO 

 Uma propriedade importante de um líquido é a sua tendência de evaporar ou 

vaporizar, ou seja, transformar-se em um gás. Em um líquido, como em qualquer estado da 

matéria, as moléculas apresentam velocidades muito variáveis, ou seja, diferentes energias 

cinéticas. Num dado instante, algumas moléculas estão-se movendo rapidamente, outras se 

movem vagarosamente,e há ainda outras moléculas essencialmente sem movimento. A Figura 

10.1 mostra a distribuição das energias cinéticas das moléculas em um líquido típico em duas 

temperaturas distintas. A curva mais alta representa a distribuição da fração do número total 

de moléculas que possuem valores de energia cinética específicos em uma temperatura 

relativamente baixa. Observe que muitas moléculas possuem valores mais baixos do que altos 
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para a energia cinética. A curva mais baixa representa a distribuição dos valores de energia 

cinética a uma temperatura mais elevada, mostrando a presença de poucas moléculas lentas e 

muitas moléculas rápidas, ao contrário da curva anterior. 

 Quando um líquido evapora, as moléculas na superfície são forçadas a sair e deixar o 

líquido se o movimento adquirido por estas for suficiente para contrapor-se à atração exercida 

pelas moléculas vizinhas. Num dado instante, uma certa fração de moléculas na superfície 

adquire a mínima energia cinética necessária para vencer as forças intermoleculares, 

escapando do líquido. A evaporação consiste na perda destas moléculas se movimentando 

mais rapidamente. 

 O fenômeno de resfriamento por evaporação é familiar para muitos de nós. O frio 

repentino que sentimos em nossa pele quando saímos de uma piscina, sob uma brisa suave, 

ocorre em parte devido a este efeito. Durante o processo de evaporação, as moléculas se 

movimentam mais rapidamente, com maiores valores de energia cinética, conseguem escapar 

das interações com as moléculas vizinhas e deixam o líquido. A saída gradativa das moléculas 

mais rápidas, deixando as mais lentas, ocasiona um decréscimo na energia cinética média do 

líquido. Isto se traduz em uma diminuição na temperatura. Os refrigeradores por evaporação 

utilizados nos edifícios utilizam este efeito para a circulação de ar frio; tais refrigeradores são 

mais econômicos energeticamente do que os condicionadores de ar convencionais. 

 A Figura 10.1 pode ser utilizada para mostrar porque a água quente evapora mais 

rapidamente que a água fria. Considere a linha vertical tracejada no gráfico representando a 

energia cinética mínima que uma molécula deve possuir de modo a passar para a fase gasosa. 

Observe que a fração de moléculas que possui o mínimo desta energia aumenta com a 

temperatura. Conseqüentemente, à medida que a temperatura do líquido aumentar, mais 

moléculas terão energia cinética suficiente para escapar das forças atrativas de suas moléculas 

vizinhas e, assim, mais moléculas deixarão o líquido por unidade de tempo. Em outras 

palavras, a velocidade de evaporação aumenta com a temperatura. 

 

10.2 EQUILÍBRIO E PRESSÃO DE VAPOR 

 Um dos conceitos mais importantes em química é o conceito de equilíbrio. 

Posteriormente, veremos que todas as reações químicas ocorrem próximas a um estado de 

equilíbrio. Ainda não estamos preparados para uma discussão sobre o equilíbrio químico, mas 

as propriedades gerais de todos os sistemas em equilíbrio são bem representadas pelo 

equilíbrio físico, especialmente aqueles que englobam mudanças de estado. 

 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 482

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 10.1 Distribuição da energia cinética das moléculas em um líquido. 

 

 EQUILÍBRIO LÍQUIDO-GÁS 

 Considere o seguinte experimento: Um recipiente contendo água é colocado dentro de 

uma campânula de vidro munida de um manômetro (ver Figura 10.2). O recipiente é 

totalmente preenchido com água (total ausência de ar) e tampado, e o ar contido dentro da 

campânula é retirado. Depois, a tampa do recipiente é retirada por controle remoto. Isto faz 

com que a água evapore, e a presença das moléculas de água na fase gasosa faz com que o 

manômetro acuse um valor, como mostrado na Figura 10.2a. A pressão aumenta e após um 

pequeno intervalo de tempo atinge um valor-limite (ver Figura 10.3). 

 Por que a pressão dentro da campânula pára de subir? Como existem moléculas na 

fase gasosa, algumas podem voltar ao líquido, ficando presas pelas forças intermoleculares. 

Este processo é conhecido como condensação, e a sua velocidade aumenta à medida que a 

concentração das moléculas na fase gasosa aumenta. Eventualmente, a velocidade com a qual 

as moléculas retomam ao líquido toma-se suficientemente elevada, de modo que se toma igual 

à velocidade de saída da fase líquida; isto é, a velocidade de condensação toma-se igual à 

velocidade de evaporação (Figura 10.2b). A partir deste momento, não há nenhum aumento 

global na transferência de moléculas do líquido para o gás, e em função de não ocorrer 

nenhuma alteração posterior na concentração das moléculas na fase gasosa, a pressão 

permanece constante. 
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 A Figura 10.2b representa um estado de equilíbrio dinâmico, uma condição na qual 

dois processos opostos ocorrem na mesma velocidade. Uma vez estabelecido o equilíbrio 

neste sistema líquido-gás, o nível do líquido não diminui mais, e a pressão na fase gasosa pára 

de aumentar. Pela aparência, alguém poderia imaginar que neste ponto nada esteja ocorrendo 

dentro da campânula de vidro, o que não é verdade. No equilíbrio, tanto a evaporação como a 

condensação ocorrem muito rapidamente, e é apenas porque ocorrem na mesma velocidade, 

compensando exatamente uma a outra, que nenhuma variação global ocorre, e assim nada é 

observado. Podemos escrever uma equação representando o equilíbrio entre a água líquida e 

gasosa como 

H2O(l)  ↔  H2O(g) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 10.2 Equilíbrio da pressão de vapor. (a) Imediatamente após a remoção da 

tampa; equilíbrio ainda não estabelecido. (b) No equilíbrio. 

 

 A seta dupla representa a evaporação e a condensação ocorrendo na mesma 

velocidade. 

 A pressão exercida por um gás em equilíbrio com o seu líquido é chamada de pressão 

de vapor de equilíbrio do líquido, sendo conhecida mais simplesmente como a pressão de 

vapor do líquido, embora deva ser lembrado que este termo é aplicado somente para um 

sistema em equilíbrio. A pressão de vapor de um líquido depende da tendência ao escape das 

moléculas na fase líquida. Se as atrações intermoleculares são fracas, as moléculas podem 

escapar facilmente, e o resultado é o aumento na pressão de vapor. 

 A pressão de vapor de um líquido aumenta com o aumento da temperatura. Por quê? A 

Figura 10.1 mostra a fração de moléculas capaz de escapar das interações com as vizinhanças 
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tornando-se maior com a temperatura crescente; aumentando a tendência ao escape, a pressão 

de vapor se eleva. A Figura 10.4 mostra a variação dos valores de pressão de vapor de três 

líquidos distintos, com a temperatura: éter dietílico (C2H5OC2H5), etanol (C2H5OH) e água. 

Observe, em primeiro lugar, que, a qualquer temperatura dada, a pressão de vapor do éter 

dietílico é a maior, e a da água a menor. Isto indica que as forças de atração intermoleculares 

são menores no éter dietílico, intermediárias no etanol e mais elevadas na água. (Realizar uma 

comparação dos valores de pressão de vapor na mesma temperatura é uma boa maneira de se 

estimar as forças intermoleculares relativas nos líquidos.) Em segundo lugar, observe que a 

Figura 10.4 mostra que a pressão de vapor de cada líquido aumenta com a 

temperatura.(Falaremos mais sobre isto em breve.) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 10.3 Aproximação do estado de equilíbrio líquido-gás. 

 

Ebulição 

 Se um líquido for aquecido a uma temperatura suficientemente elevada, a tendência ao 

escape de suas moléculas toma-se tão grande que ocorre a ebulição. A ebulição consiste na 

formação de bolhas de vapor (gás) no corpo do líquido(As pequenas bolhas de gás que geralmente se 

formam quando um líquido é aquecido são meras bolhas de ar provenientes da solução. As bolhas de gás 

formadas durante a ebulição crescem muito mais rapidamente à medida que as bolhas sobem para a superfície.). 

Estas bolhas são formadas quando a pressão de vapor do líquido toma-se igual à pressão 

externa exercida sobre o líquido pela atmosfera. O ponto de ebulição de um líquido é a 

temperatura na qual a pressão de vapor do líquido é igual à pressão externa ou pressão 

atmosférica. Devido aos pontos de ebulição dependerem da pressão externa, aquele 

geralmente especificado para uma substância é o ponto de ebulição normal, definido como a 

temperatura na qual a pressão de vapor do líquido é igual à pressão atmosférica (pressão 

padrão ). Na Figura 10.4, uma linha horizontal tracejada foi representada em P = 1 atm. A 
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temperatura na qual a curva da pressão de vapor para cada líquido atravessa esta linha 

corresponde ao ponto de ebulição normal do mesmo. 

 

Comentários Adicionais 

 A água entra em ebulição a uma temperatura menor no topo de uma montanha do que 

se estivesse sendo aquecida ao nível do mar, porque, quando aquecida no topo da montanha, 

à pressão de vapor da água atinge a pressão atmosférica em uma temperatura mais baixa. É 

certo que a água entra em ebulição "mais rapidamente" no topo de uma montanha, porém 

suas batatas cozinharão mais lentamente, porque a temperatura do ponto de ebulição é 

menor. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 10.4 Variação da pressão de vapor com a temperatura. 

 

CALOR DE VAPORIZAÇÃO 

 Tanto o ponto de ebulição como a pressão de vapor numa temperatura específica 

podem ser utilizados para estimar a magnitude das forças de atração intermoleculares em um 

líquido. Uma boa forma de medição destas forças é o calor de vaporização de um líquido. O 

calor de vaporização molar,  Hvap é a quantidade de energia necessária para evaporar um 
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mol de líquido. Quanto maior o calor de vaporização, maiores serão as forças intermoleculares 

no líquido. Valores de  Hvap para determinados líquidos são fornecidos na Tabela 10.1. 

Também são indicados os valores para os pontos de ebulição normal e os tipos de forças 

intermoleculares que devem ser vencidas para ocorrer a vaporização. 

 

SUPERAQUECIMENTO 

 De um modo ideal, um líquido entra em ebulição quando sua temperatura for 

aumentada o suficiente para que a sua pressão de vapor exceda a pressão atmosférica. Este é 

um modo simples de entender o fenômeno, porque um líquido pode em alguns casos ser 

aquecido até acima de seu ponto de ebulição sem ebulir. Este fenômeno é conhecido como 

superaquecimento. Para dar início à ebulição, devem ser formados núcleos de bolhas 

submicroscópicas dentro do líquido, cada um sendo constituído por apenas umas poucas 

dúzias de moléculas. Estas minúsculas bolhas atuam como centros de crescimento aos quais 

outras moléculas aderem rapidamente, formando bolhas maiores e visíveis, que crescem 

rapidamente, até à medida que sobem para a superfície do líquido. Todavia, em muitos 

líquidos, a probabilidade de formação de um núcleo de bolha é tão pequena que, mesmo após 

atingir a temperatura de ebulição, deve-se esperar alguns segundos, ou mesmo minutos, para 

que a ebulição tenha início. Um líquido puro possui um ponto de ebulição fixo e constante, 

mas, quando um núcleo de bolha não se forma com aquecimento contínuo, ocorre o 

superaquecimento. Alguns líquidos tendem a superaquecerem mais facilmente do que outros, 

embora a maioria o faça em um recipiente de vidro cuja superfície interna esteja limpa e sem 

riscos. Partículas de sujeira e pequenas imperfeições servem como locais nos quais podem 

formar-se núcleos de bolhas, reduzindo assim a tendência ao superaquecimento. 
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 Tabela 10.1 Calores de vaporização no ponto de ebulição. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 O superaquecimento pode ser um problema real no laboratório. Um líquido não 

permanece superaquecido indefinidamente, e eventualmente forma-se um núcleo de bolha que 

cresce rapidamente com uma violência quase explosiva. A transformação repentina de uma 

considerável quantidade de líquido em vapor abaixa abruptamente a temperatura, a medida 

que o calor de vaporização é consumido. Após a temperatura ter caído até o ponto de 

ebulição, esta pode prosseguir vagarosamente, ou o superaquecimento pode ocorrer 

novamente, iniciando um novo ciclo. Isto não só conduz a uma flutuação da temperatura (ver 

Figura 10.5), o que toma impossível usar o líquido fervente para fornecer uma temperatura de 

referência constante, como também ocasiona a formação repentina de grandes bolhas no 

líquido, um fenômeno conhecido como ebulição descontrolada, podendo projetar parte do 

líquido para fora de seu recipiente. Este problema toma-se especialmente mais grave quando o 

recipiente é longo e estreito, como um tubo de ensaio. 

 O superaquecimento e conseqüente ebulição descontrolada podem ser reduzidos ou 

eliminados por adição de uma ou mais pérolas de vidro, ou pedrinhas de ebulição, no líquido. 
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São, geralmente, pequenos cacos de porcelana ou cerâmica porosos. O ar retido nos pequenos 

poros pode servir como um núcleo de bolha, reduzindo a tendência de o líquido superaquecer-

se. Um pequeno pedaço de politetrafluoroetileno (PTFE, ou Teflon) é até mais eficiente na 

prevenção do superaquecimento em soluções aquosas, além de ser quimicamente inerte com 

relação a quase todas as substâncias. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 10.5 Flutuação da temperatura em um líquido com ebulição descontrolada. 

 

10.3 A VARIAÇÃO DA PRESSÃO DE VAPOR COM A TEMPERATURA 

 A Figura 10.6a mostra uma curva da pressão de vapor da água construída a partir de 

dados pertinentes a seis diferentes temperaturas. O gráfico foi elaborado normalmente: os 

valores para a pressão de vapor foram colocados no eixo das ordenadas e a temperatura no 

eixo das abscissas. 

 Observe agora a Figura 10.6b. Utilizamos os mesmos dados, porém, foi colocado desta 

vez no eixo das ordenadas o logaritmo neperiano dos valores da pressão de vapor (ln P), e no 

eixo das abscissas o inverso dos valores de temperatura absoluta (1/T). Deste modo, o gráfico 

tomou-se uma linha reta. 

 Qual é o significado da linha reta na Figura 10.6b? Uma linha reta pode ser 

representada por uma equação do tipo: 

y = mx+b 

 

 Onde y representa um valor no eixo das ordenadas e x, na abscissa. Devido aos eixos 

utilizados na Figura 10.6b, a linha reta pode ser representada pela equação: 
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 Pode ser mostrado que o coeficiente angular (slope) m da reta na Figura 10.6b depende 

do calor de vaporização do líquido,  Hvap, do seguinte modo: 

 

 

 

 Onde R é a constante do gás ideal. Portanto, 

 

 

 

 Para a vaporização,  Hvap é sempre um número positivo e, para a água, representa a 

variação de entalpia para o processo: 

 

 

 

 Agora, observe novamente a relação entre  Hvap e o coeficiente angular da reta 

mostrado na Figura 10.6b. Se rearranjarmos esta relação, obtemos: 

 Hvap  =  –Rm 

 

 Assim, uma medida do coeficiente angular da reta na Figura 10.6b permite obtermos o 

valor para o calor de vaporização da água. O coeficiente angular é encontrado utilizando a 

definição convencional: 

 

 

 

 Onde x1, y1, e x2, y2, são as coordenadas de dois pontos na linha reta. Nós 

selecionamos dois pontos na reta, de preferência pontos não-experimentais, subtraímos suas 

coordenadas ln P, e dividimos esta diferença pela diferença entre as coordenadas 1/T. Usando 

os ponto marcados por quadrados no gráfico, obtemos 
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 Figura 10.6 Pressão de vapor da água. a) P versus T. (b) ln P versus 1/T. 
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 Agora, multiplicamos este valor de coeficiente angular por –R para calcularmos  Hvap. 

Devemos ser cautelosos, contudo, ao escolhermos um valor para R, o qual deve ser expresso 

nas unidades apropriadas. Se desejamos  Hvap em unidades de joules por mol, devemos 

utilizar R expresso em unidades correspondentes, isto é, R = 8,315 J K-1 mol-1 (ver Apêndice 

B). Sendo assim, 

      Hvap = –Rm  

    = - (8,315 J K-1 mol-1) (-5,16 x 103 K) 

    = 4,29 x 1,04 J mol-1, ou 42,9 kJ mol-1, 

 A relação 

 

 

 

 É uma forma da equação de Clausius-Clapeyron. 

 

 Podemos chegar a uma outra forma da equação de Clausius-Clapeyron, por 

substituição na forma anterior, usando valores de pressão de vapor em duas temperaturas 

diferentes. Se P1 é a pressão de vapor de um líquido na temperatura T1, e P2 é a pressão de 

vapor a T2, então: 

 

 

 

 

 E, 

 

 

 

 Agora, subtraindo a segunda equação da primeira, obtemos: 

 

 

 

 

 Ou, 
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 Esta é a forma geral da equação de Clausius-Clapeyron é útil para: 

1. Conhecer  Hvap de um líquido quando a pressão de vapor for conhecida em duas 

temperaturas diferentes. 

2. Conhecer a.pressão de vapor de um líquido numa dada temperatura quando  Hvap  e a 

pressão de vapor em uma outra temperatura forem desconhecidas. 

3. Conhecer a temperatura na qual o líquido possui um determinado valor para a pressão 

de vapor, fornecendo  Hvap  e a pressão de vapor em alguma outra temperatura. 

 

Comentários Adicionais 

 A forma anterior da equação de Clausius-Clapeyron foi expressa em termos dos 

logaritmos neperianos, ou seja, logaritmos na base e (loge normalmente escrito ln). Em 

termos dos logaritmos decimais, os logaritmos na base 10 (logl0 normalmente escrito log), as 

relações  correspondentes são: 

 

 

 e 

 

 

 

 

 

 Exemplo 10.1 A pressão de vapor do etanol é 43,9 mmHg a 20,0 °C e 352,7 mmHg a 

60,0 °C. Qual é o calor de vaporização molar do etanol? 

 Solução: Vamos denominar a temperatura mais alta de T2, e a mais baixa de T1. 

Convertendo os valores de temperatura para a escala absoluta, temos: 

     T1 = 20,0 + 273,2 = 293,2 K 

     T2 = 60,0 + 273,2 = 333,2 K 

     P1 = 43,9 mmHg 

     P2 = 352,7 mmHg 

     R = 8,315 J K-1 mol-1 

 

(Embora não seja necessário converter os dois valores de pressão para qualquer outra unidade, 

é necessário que estes sejam ambos expressos nas mesmas unidades.)  
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Antes de substituir os valores na equação de Clausius-Clapeyron, vamos rearranjá-la de modo 

a tomá-la aritmeticamente mais simples: 

 

 

 

Portanto, 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Problema Paralelo A pressão de vapor do tetracloreto de carbono, CCl4, é 1,00 x 102 

mmHg a 23°C e 4,00 x 102 mmHg a 58°C. Qual é o calor de vaporização molar do 

tetracloreto de carbono? Resposta: 32,3 kJ mol-1. 

 

 Exemplo 10.2 Usando o calor de vaporização obtido no Exemplo 10.1, calcule a 

pressão de vapor do etanol a 0,0°C. 

 Solução:  
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Portanto,  

 

 

 

 

 Problema Paralelo: Usando o valor de  Hvap obtido no Problema Paralelo do 

Exemplo 10.1, calcule a pressão de vapor do tetracloreto de carbono a 45 C. Resposta: 2,48 x 

102 mmHg. 

 

 Exemplo 10.3 Usando os dados obtidos no Exemplo 10.1, determine o ponto de 

ebulição normal do etanol. 

 Solução: Uma vez que o ponto de ebulição normal é a temperatura na qual a pressão 

de vapor toma-se igual a 1 atm, ou 760 mmHg. 

    P1 = 352,7 mmHg 

    P2 = 760 mmHg 

    T1 = 60,0 + 273,2 = 333,2K 

    T2 = ? 

     Hvap = 4,231 x 104 J mol-1 

    R = 8,315J K-1 mol-1 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Em graus Celsius, o valor é 350,8 - 273,2, ou 77,6°C. 
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 Problema Paralelo Utilizando os dados obtidos do Problema Paralelo do Exemplo 

10.1, determine o ponto de ebulição normal do tetracloreto de carbono. Resposta: 350 K ou 

77°C. 

 

10.4 EQUILÍBRIO SÓLIDO-LÍQUIDO 

 Até este momento, nossa discussão tem sido quase totalmente voltada ao equilíbrio 

líquido-gás. Consideraremos a seguir os processos de congelamento e fusão. 

 

CONGELAMENTO 

 Para diminuir a temperatura de uma substância, energia deve ser removida, 

possibilitando a redução da energia cinética média das partículas. Se suficiente energia for 

removida de um líquido, a temperatura eventualmente decresce até o ponto de congelamento 

e, a partir deste ponto, à medida que o líquido congela, a temperatura não diminui mais com 

posterior remoção contínua de energia. (Veremos na Seção 10.6 que, durante o processo de 

congelamento, a remoção de energia ocasiona o decréscimo da energia potencial média das 

moléculas.) 

 Congelamento e fusão são processos opostos e, para qualquer substância, estes 

ocorrem na mesma temperatura enquanto o sistema estiver em equilíbrio. De fato, o ponto de 

congelamento Tc e o ponto de fusão Tf de uma substância são ambos definidos como a 

temperatura na qual os estados sólido e líquido estão em equilíbrio. Para a água, 

 

 

 As temperaturas de congelamento (e fusão) variam com a pressão em um grau menor 

que as temperaturas de ebulição; por exemplo, o ponto de congelamento da água decresce 

menos que 0,01°C em resposta a uma variação de pressão de uma atmosfera. Em uma pressão 

exatamente igual a 1 atm, o ponto de congelamento (ou fusão) de uma substância é 

denominado seu ponto de congelamento normal (ou ponto de fusão normal). 

 

Comentários Adicionais 

 Embora seja um efeito pequeno, o decréscimo do ponto de fusão do gelo com a 

pressão pode ser importante. Como exemplo, a patinação no gelo é possível, em parte, pela 

diminuição do ponto de fusão do gelo produzida pela grande pressão exercida pela lâmina 

dos patins. O gelo funde quando seu ponto de fusão sofre um decréscimo abaixo de sua 

temperatura real, que é aumentada com a fricção entre a lâmina e o gelo. Isto produz uma 
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fina camada de água líquida que contribuí para que os patins deslizem suavemente sobre o 

gelo. 

 

CALOR DE FUSÃO 

 A quantidade de calor necessária para fundir um mol de um sólido é chamada calor de 

fusão molar,  Hfus e é igual à entalpia de um mol do líquido menos a entalpia de um mol do 

sólido. Como este requer 6,02 kJ de calor para fundir um mol de gelo, podemos escrever: 

 

 

 Para o processo inverso, o congelamento de um mol de água líquida, o calor deve ser 

retirado: 

 

 

 Onde  Hcrist é o calor de cristalização, solidificação ou congelamento molar. O 

sinal menos indica que calor é liberado durante o processo de congelamento. 

 

 O calor de fusão molar propicia uma boa medida da grandeza das forças que mantêm 

as unidades estruturais (átomos, íons ou moléculas)em suas posições no retículo cristalino. A 

Tabela 10.2 traz alguns valores para o calor de fusão de alguns sólidos. 

 

SUPERCONGELAMENTO 

 Quando energia suficiente é retirada de um líquido para resfriá-lo ao seu ponto de 

congelamento, a líquida começa a congelar, ao menos teoricamente. Na verdade, é normal a 

temperatura ultrapassar o ponto de congelamento antes que a solidificação tenha início. Este 

fenômeno é conhecido como supercongelamento, e sua causa é semelhante ao caso do 

superaquecimento. Para que um liquida congele com a remoção de calor a partir de seu ponto 

de congelamento, umas poucas moléculas devem ocasionalmente se aproximar umas das 

outras para formar um minúsculo núcleo cristalino de crescimento, o começo de um cristal 

maior. É mais provável as moléculas no líquido aderirem inicialmente a uma superfície 

organizada de um pequeno cristal da que formar a cristal em si. Quando um líquido 

supercongela, sua temperatura diminui a um valor abaixo do ponto de congelamento, até que 

um núcleo de crescimento se forme em algum lugar dentro da liquido. Em seguida, ocorre a 

cristalização, em geral muita rapidamente e com freqüência, acompanhada pela liberação de 

uma quantidade de calor, o calor de cristalização. Isto aumenta a temperatura ao ponto de 
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congelamento, caso o líquido não tenha atingido uma condição de supercongelamento 

extremo. Assim, à medida em que o calor continua a ser retirado do sistema, o liquido 

continua a congelar, embora mais lentamente. 

 

 Tabela 10.2 Calores de fusão no ponto de fusão. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Alguns líquidos mostram uma tendência tão intensa a supercongelarem que a 

cristalização torna-se muita difícil. No laboratório, líquidos supercongelados em recipientes 

de vidro podem freqüentemente ser solidificados mediante o ato de fazer atrito nas paredes de 

recipiente cm um tubo de vidro. Uma técnica eficiente consiste na adição de uma pequena 

semente de cristal do sólido, se for possível isto geralmente promove a cristalização rápida 

devido a uma pequena superfície do retículo cristalino oferecer-se como suporte, facilitando o 

crescimento da cristal. 

 

VIDROS 

 Os líquidos podem ser supercongelados a temperaturas muita abaixo de seus pontos de 

congelamento por resfriamento brusco. Se for removido suficiente calor, o movimento das 

moléculas torna-se tão lento que a probabilidade das moléculas coalescerem dentro dos 

retículos cristalinos torna-se muito pequena. Neste ponto, a viscosidade  torna-se tão alta que 

a fluidez é praticamente nula, e o líquido torna-se semelhante a um sólido - duro e rígido, com 

forma constante. Líquidos altamente supercongelados são com freqüência chamados vidros (a 

janela de vidro é um exemplo comum). São também chamadas de sólidos amorfos para 
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distingui-los dos sólidos verdadeiros (cristalinos). Outros exemplos de vidros incluem 

determinados plásticos, cerâmicas e ligas. 

 A difração de raio x (Seção 9.2) mostra pequena regularidade na estrutura interna de 

um vidro. O padrão Laue produzido por um vidro e um líquido convencional (não 

supercongelados) são muito semelhantes. Para ambos, consiste em uma série de anéis 

concêntricos ou arcos, em vez da série de manchas produzidas por um sólido.  

 Os vidros podem sofrer cristalização, ou transformação em sólidos reais, embora este 

processo seja com freqüência extremamente lento devido ao movimento vagaroso das 

moléculas. As garrafas e outras relíquias de vidros de civilizações antigas geralmente contêm 

turvações internas, causadas por incontáveis cristais microscópicos que cresceram muito 

lentamente. A cristalização enfraquece um vidro e torna-o quebradiço, devido aos cristais 

individuais não estarem fortemente atados ou interligados uns com os outros: 

 

10.5 MUDANÇAS DE ESTADO 

 Após ter estudado as estruturas e propriedades dos três estados da matéria 

individualmente consideraremos agora o que acontece quando uma substância passa por uma 

mudança de estado. Começaremos considerando as mudanças que ocorrem quando um sólido 

é aquecido a uma temperatura final acima de seu ponto de ebulição. 

 

CURVAS DE AQUECIMENTO 

 Para começar, considere o que acontece quando o calor é fornecido constante e 

lentamente a um sólido inicialmente próximo ao zero absoluto. A Figura 10.7 mostra como a 

temperatura do sólido varia com o tempo. Antes do fornecimento de calor, as moléculas (ou 

átomos ou íons) vibram com baixa intensidade ao redor das posições no retículo cristalino. 

Nesta temperatura, as moléculas possuem apenas a energia do ponto zero, a energia residual 

mínima que uma substância possui no zero absoluto. Agora, começamos a fornecer calor à 

substância a urna velocidade constante, fazendo com que as moléculas vibrem mais 

ativamente sobre as suas posições, à medida que a temperatura aumenta. Com contínuo 

fornecimento de calor ao sólido, as vibrações de suas moléculas tornam-se gradativamente 

mais violentas, até que finalmente as forças entre as moléculas não são mais tão fortes para 

mantê-las unidas. Neste ponto (t1 na Figura 10.7), as moléculas na superfície do cristal 

começam a se distanciar de suas vizinhas, e o sólido começa a fundir (estamos assumindo que 

não esteja ocorrendo um superaquecimento, um fenômeno raro nos sólidos). 
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 Entre os instantes t1 e t2 a temperatura permanece constante. Este intervalo 

corresponde ao ponto de fusão Tf enquanto o sólido se funde gradativamente, absorvendo o 

calor de fusão. Quando calor é fornecido ao sólido no seu ponto de fusão, por que a 

temperatura não aumenta? E o que acontece à energia fornecida ao sólido? A temperatura 

permanece constante porque não existe nenhum aumento na energia cinética média das 

moléculas. Em vez disso, o calor fornecido produz um aumento na energia potencial média 

das moléculas. 

 Nó instante t2 na Figura 10.7, todo o sólido fundiu, e, à medida que continuamos, a 

fornecer calor, a temperatura aumenta, até que o tempo t3 seja alcançado. Durante este 

intervalo, a energia cinética aumenta, uma vez que as moléculas tomam-se crescentemente 

mais ativas. 

 

Comentários Adicionais 

 Há duas boas razões para se concluir que a energia potencial média aumenta durante 

o processo de fusão: inicialmente, nós sabemos que assim como a temperatura permanece 

constante, a energia cinética média não pode demonstrar aumento. Depois, para fundir o 

sólido,  deve ser fornecido trabalho ao mesmo para distanciar as moléculas unias das outras 

no retículo cristalino. Realizar trabalho sobre um sistema ocasiona aumento de energia 

potencial do mesmo. Conseqüentemente, o calor de fusão é uma medida do aumento da 

energia potencial das moléculas que acompanham o processo de fusão. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 10.7 Curva de aquecimento. 
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 No instante t3, há uma segunda região de temperatura constante. Agora, temos o ponto 

de ebulição Te. (Como anteriormente, assumimos que nenhum superaquecimento ocorre.) 

Contínuo fornecimento de calor propicia a energia necessária para vencer as forças de atração 

intermoleculares, e as moléculas deixam o líquido na forma gasosa. Este calor ocasiona 

aumento na energia potencial média das moléculas, enquanto a energia cinética média 

permanece constante. A quantidade de calor absorvido de t3 a t4 compreende o calor de 

vaporização, e é uma medida do aumento da energia potencial média das moléculas que 

acompanham o processo de vaporização. 

 No instante t4, a temperatura continua a aumentar porque o calor fornecido produz um 

aumento na energia cinética média das moléculas do gás. 

 

CURVAS DE CONGELAMENTO 

 O congelamento de uma substância é realizado mediante a remoção de calor da 

mesma, e a curva de temperatura-tempo resultante é denominada curva de congelamento. A 

Figura 10.8 é um exemplo desta curva e mostra a variação da temperatura de um gás com a 

remoção constante de calor do mesmo. Inicialmente, a temperatura decresce, assim que a 

remoção de energia causa menor movimentação das moléculas do gás. De t1 a t2, ocorre a 

condensação (liquefação), e a energia potencial das moléculas diminui concomitante à 

remoção do calor de condensação,  Hcond ( Hcond = – Hvap). Entre t3 e t4, a energia cinética 

média das moléculas no líquido diminui, como é indicado pelo decréscimo na temperatura. 

Em t3, inicia-se o congelamento (cristalização), e como o calor de cristalização,  Hcrist, é 

retirado, a energia potencial das moléculas diminui ( Hcrist = – Hfus). (Assumimos que não 

esteja ocorrendo o supercongelamento.) Após todo o líquido ter sido congelado (em t4), a 

temperatura mais uma vez decresce, à medida que a atividade molecular diminui. 
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 Figura 10.8 Curva de congelamento. 

 

 Quando um líquido supercongela (Seção 10.4), a transição sólido-líquido é demorada 

ou, se é formado um vidro, adiada indefinidamente. A Figura 10.9 mostra a porção de uma 

curva de congelamento próxima ao ponto de cristalização. Na Figura 10.9a, uma substância 

está congelando sem supercongelar. A Figura 10.9b mostra supercongelamento moderado 

antes de congelar; a temperatura inicialmente decresce abaixo do ponto de congelamento, à 

medida que a contínua remoção de calor simplesmente diminui a energia cinética média das 

moléculas do líquido. Então, o congelamento espontâneo tem início, e a temperatura 

rapidamente se eleva para o ponto de congelamento, pois calor de cristalização é liberado. A 

Figura 10.9c mostra uma substância sofrendo prolongado supercongelamento com a formação 

de um vidro (ver Seção 10.4). 

 

10.6 EQUILÌBRIO E O PRINCÍPIO DE LE CHÂTELIE 

Em 1884, o químico francês Remi Le Châtelier postulou que um sistema em equilíbrio mostra 

uma tendência a compensar os efeitos de influências perturbadoras, tais como variações de 

temperatura, pressão e concentração. O princípio de Le Châtelier é aplicado a qualquer tipo 

de equilíbrio dinâmico e pode ser expresso do seguinte modo: 
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 Princípio de Le Châtelier: Quando um sistema em equilíbrio é sujeito a qualquer 

perturbação ou stress, tende a ajustar-se, ou adaptar-se, de modo a reduzir o efeito 

perturbador, restabelecendo a condição de equilíbrio. 

 

 

EQUILÍBRIO LÍQUIDO-GÁS E VARIAÇÕES DE TEMPERATURA 

 Para demonstrar o princípio de Le Châtelier, consideraremos inicialmente o sistema 

líquido-gás em equilíbrio da Figura 10.10, na qual um líquido e seu vapor encontram-se 

dentro de um recipiente com volume constante. Na Figura 10.10a, o sistema encontra-se em 

equilíbrio; as velocidades de evaporação e condensação são iguais e podem ser representadas 

pela equação: 

 

 

 Na Figura 10.10b, o sistema é perturbado pelo fornecimento de calor. Se o sistema não 

estivesse em equilíbrio (se fosse constituído por apenas uma fase), o calor produziria 

simplesmente um aumento de temperatura. Todavia, neste sistema o calor produz uma 

conversão de parte do líquido em gás. Devido a esta conversão ser um processo endotérmico, 

o aumento de temperatura é menor do que deveria ser se o sistema consistisse em uma única 

fase. Descrevemos este processo dizendo que o equilíbrio se desloca para a direita. Assim, o 

sistema passa a ser constituído de mais gás e menos líquido à temperatura elevada do que no 

início. Além disso, devido a mais gás estar presente após o deslocamento do equilíbrio, a 

pressão final é maior. (Lembre-se, o volume do sistema é constante.) De acordo com o 

princípio de Le Châtelier, o equilíbrio se desloca para a direita e utiliza parte do calor 

fornecido, porque deste modo o aumento na temperatura é minimizado. 
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 Figura 10.9 O supercongelamento de um líquido. (a) Sem supercongelamento. (b) 

Supercongelamento moderado. (c) Supercongelamento intenso. 

 

 O princípio de Le Châtelier é muito útil para se prever como os sistemas em equilíbrio 

respondem a vários tipos de perturbações. Todavia, não explica o mecanismo de resposta. No 

presente exemplo, o calor fornecido tende a aumentar a pressão de vapor do líquido, o que 

traz o sistema temporariamente para fora da condição de equilíbrio, pois a velocidade de 
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evaporação excede a velocidade de condensação. O resultado é uma transferência global das 

moléculas do líquido para a fase gasosa, o que significa que a pressão do gás aumenta. Esta, 

por sua vez, ocasiona um aumento na velocidade de condensação, até que finalmente (Figura 

10.10c) as duas velocidades se igualam novamente. O equilíbrio é restabelecido em uma 

condição onde a temperatura e a pressão são maiores. A remoção de calor do sistema 

mostrado na Figura 10.10 produz a resposta justamente oposta: o sistema compensa 

parcialmente a perturbação produzindo calor. Isto ocorre pela conversão de parte do gás em 

líquido, um processo exotérmico. Em outras palavras, o equilíbrio desloca-se para a 

esquerda, e o calor liberado minimiza o decréscimo na temperatura. Devido ao gás ser 

convertido em líquido, ocorre uma diminuição na pressão. Assim, o sistema final se constitui 

de mais líquido e menos gás nas condições de temperatura e pressão menores. 

 

 

Comentários Adicionais 

 É importante alertar que as expressões "para a esquerda" e "para a direita" não 

possuem significado, a menos que estejam se referindo a uma específica equação de 

equilíbrio escrita (ou compreendida). A equação acima pode ser muito bem escrita como:  

 

 Nos termos desta equação, o fornecimento de calor desloca o equilíbrio para a 

esquerda, porque agora esta é a direção mostrada para a reação endotérmica. "Direita" e 

"esquerda" se referem a uma equação específica, mas não a um sistema. 

 

EQUILÍBRIO LÍQUIDO-GÁS E VARIAÇÕES DE PRESSÃO 

 A seguir, considere a situação ilustrada ria Figura 10.11a. Um sistema líquido-gás em 

equilíbrio é colocado em um recipiente isolado que pode ser sujeito a variações de pressão, 

movimentando o êmbolo (não pode haver troca de calor entre o sistema e o ambiente, porém 

o volume pode ser alterado). Repentinamente, o êmbolo é empurrado (Figura 10.11b), 

fazendo com que a pressão aumente. De acordo com o princípio de Le Châtelier, o equilíbrio  

calor + líquido ;::::gás        desloca-se para a esquerda porque, das duas fases, a líquida é mais 

compacta, e se parte do gás é convertido em líquido, o aumento de pressão é amortecido. 

Após o sistema retomar à condição de equilíbrio numa pressão maior (Figura 10.11c), mais 

líquido e menos gás estarão presentes e, devido à conversão de gás para líquido ser 

exotérmica, a temperatura final é maior. 
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 Figura 10.10 Efeito do aumento da temperatura em um sistema líquido-gás. (a) Antes 

de fornecer calor. (b) Fornecendo calor. (c) Após retomar ao equilíbrio numa temperatura 

mais elevada. 

 

 O mecanismo de deslocamento do equilíbrio em função do aumento na pressão pode 

ser explicado como segue: o aumento na pressão do gás traz o sistema temporariamente para 

fora de sua condição de equilíbrio, em função do aumento na velocidade de condensação. Isto 

faz com que parte do gás se transforme em líquido, e o calor liberado durante a condensação 

ocasione aumento na temperatura do sistema. Este processo, por sua vez, causa aumento na 

velocidade de evaporação do líquido, até que finalmente as duas velocidades se igualam 

novamente. O equilíbrio é restabelecido numa condição em que a pressão e a temperatura são 

maiores. 

 Puxando o êmbolo, como na Figura 10.11a, produz-se uma resposta oposta. Nesta 

condição, o equilíbrio: 

 

  

 Desloca-se para a direita porque a fase gasosa, menos compacta, é favorecida a uma 

pressão menor. À medida que o líquido evapora, calor é absorvido, fazendo com que a 
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temperatura do sistema diminua. A conversão de parte do líquido em gás previne o 

decréscimo brusco da pressão, como seria esperado para um sistema incapaz de se ajustar por 

não se encontrar em equilíbrio. 

 

EQUILÍBRIO SÓLIDO-LÍQUIDO E VARIAÇÕES DE TEMPERATURA 

 A seguir, vamos considerar a influência produzida pelo fornecimento de calor a um 

sistema no qual um sólido está em equilíbrio com um líquido. Como é mostrado pela equação 

 

 

 

 O processo endotérmico (fusão) é favorecido pelo fornecimento de calor. Portanto, o 

aumento na temperatura desloca o equilíbrio para a direita, formando mais líquido, utilizando 

parte do calor fornecido e, assim, minimizando o aumento na temperatura. Qualquer tipo de 

variação posterior dependerá se o processo de absorção de calor ocorrer com a pressão ou o 

volume mantidos constantes. O fornecimento de calor à pressão constante produz uma 

expansão no sistema, se a densidade do líquido for menor que a do sólido. Este é o caso mais 

comum. (À pressão constante, a maioria dos sólidos se expande assim que são fundidos.) Por 

outro lado, se o calor for fornecido a volume constante, a pressão final e maior que a inicial, 

se a densidade do líquido for menor que a do sólido. 

 Se a densidade do líquido for maior que a do sólido, todas as considerações anteriores 

para um aumento de pressão no sistema ocorrem inversamente. (É o caso da água, que possui 

a propriedade incomum de se expandir quando congelada à pressão constante.) Para tais 

substâncias, um aumento na temperatura à pressão constante produz um decréscimo no 

volume. Em um volume constante, o aumento na temperatura produz um decréscimo na 

pressão. 
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 Figura 10.11 O efeito do aumento na pressão de um sistema líquido-gás. (a) Condição 

inicial de equilíbrio. (b) O êmbolo é repentinamente empurrado, aumentando a pressão. (c) O 

sistema retomou ao equilíbrio. A pressão é menor que em b, porém maior do que em a. A 

temperatura é maior do que em a. 

 

EQUILÍBRIO SÓLIDO-LÍQUIDO E VARIAÇÕES DE PRESSÃO 

 Quando a pressão do sistema em equilíbrio: 

 

 

 É aumentada, a fase mais compacta é favorecida. Se a densidade do líquido for menor 

que a do sólido, o equilíbrio desloca-se para a esquerda, formando mais sólido. Pelo fato de 

calor ser liberado durante a solidificação, o sistema toma-se mais frio. Por outro lado, se a 

densidade do líquido for maior que a do sólido (como no caso da água), então um aumento na 

pressão favorecerá a formação do líquido, absorvendo calor e conseqüentemente aumentando 

a temperatura. 

 

EQUILÍBRIO SÓLIDO-GÁS 

 Na Seção 10.2, discutimos sobre a evaporação de líquidos e o estado de equilíbrio 

líquido-gás. A transformação direta de um sólido em um gás, sua sublimação, é análoga à 

evaporação de um líquido. (Um exemplo de sublimação consiste no lento desaparecimento de 
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neve em um período de vários dias durante os quais a temperatura nunca ultrapassa o valor de 

"congelamento". Um outro exemplo é a lenta sublimação das bolinhas de naftalina, 

constituídas de para-diclorobenzeno, que liberam vapores tóxicos para os insetos.) Assim 

como a velocidade de evaporação de um líquido pode ser acelerada por diminuição da pressão 

externa, a velocidade de sublimação de um sólido pode ser similarmente favorecida. (Frutas, 

legumes, carnes, bebidas tais como o café e as "refeições de acampamento" podem ser 

congeladas a seco, mediante diminuição inicial da temperatura bem abaixo de 0°C, 

sujeitando-as posteriormente ao vácuo. A água sublima rapidamente, deixando um produto 

desidratado que pode ser reconstituído por adição de água.) 

 Quando um sólido sublima no interior de um recipiente lacrado, as moléculas do gás 

são redepositadas na superfície do sólido, e um estado de equilíbrio é estabelecido: 

 

 

 A pressão do gás em equilíbrio com seu sólido é denominada pressão de sublimação 

do sólido. Assim como no caso de um líquido, a pressão de sublimação de um sólido aumenta 

com a temperatura. A curva no canto esquerdo da Figura 10.12 mostra a variação da pressão 

de sublimação do gelo com a temperatura. Esta curva aumenta até 0,01°C, temperatura na 

qual a pressão de sublimação é somente 4,58 mmHg. Este é o fim da curva, devido ao gelo 

não ser uma fase estável acima desta temperatura, que é chamada temperatura do ponto triplo 

(por razões que se tornarão claras brevemente). 

 A equação de Clausius-Clapeyron (Seção 10.3) também pode ser aplicada ao 

equilíbrio sólido-gás. Assim, se construirmos uma curva do logaritmo neperiano da pressão de 

sublimação contra o inverso da temperatura absoluta, obtemos uma linha reta, cujo coeficiente 

angular é igual a: 

 

 

 

 Onde  Hsubl é o calor de sublimação do sólido. 

 Na Figura 10.12 também é mostrada a variação da pressão de vapor da água líquida 

com a temperatura. Cada uma destas curvas pode ser observada como uma série contínua de 

pontos representando todas as condições de temperatura-pressão, nas quais as duas fases 

(sólido + gás ou líquido + gás, dependendo da curva) estão em equilíbrio. Por exemplo, a 

água líquida e gasosa pode estar em equilíbrio somente a uma temperatura e correspondente 

pressão, representada por um dos pontos na curva do equilíbrio líquido-gás. 
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 As curvas de equilíbrio líquido-gás e sólido-gás se cruzam no ponto triplo. Na 

temperatura do ponto triplo, a pressão de vapor do líquido é igual à pressão de sublimação do 

sólido. No ponto triplo todas as três fases podem coexistir, cada uma em equilíbrio com as 

outras  duas. 

 

PONTO CRÍTICO 

 Observe a curva de equilíbrio líquido-gás mostrada na Figura 10.12. No ponto final de 

maior temperatura, ela termina em um ponto denominado ponto crítico, que é a temperatura 

e a pressão acima das quais desaparece a distinção entre gás e líquido. Como isto é 

possível? À medida que a temperatura e a pressão de um sistema líquido-gás em equilíbrio 

aumentam (por adição de calor), a temperatura mais elevada aumenta a tendência de outras 

moléculas deixarem o líquido formando gás; porém, a pressão mais elevada tende a forçar as 

moléculas no gás a se aproximarem para formar um líquido. Em outras palavras, o líquido 

torna-se mais semelhante ao gás, e o gás mais semelhante ao líquido. À medida que o sistema 

se desloca ao longo da curva de equilíbrio líquido-gás em direção ao ponto crítico, todas as 

propriedades de cada fase se aproximam umas das outras. Quando a temperatura e a pressão 

atingem os seus valores de ponto crítico, as propriedades tais como densidade, índice de 

refração, cor, condutividade térmica e viscosidade são virtualmente idênticas nas duas fases. 

Finalmente, as pequenas diferenças remanescentes entre o líquido e o gás desaparecem 

completamente a uma temperatura e/ou pressão ligeiramente maiores. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 10.12 Curvas de pressão de vapor e sublimação da água (escala um tanto 

quanto distorcida). 
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 A Figura 10.13 mostra variações aparentes nó sistema líquido-gás em equilíbrio, à 

medida que calor é gradualmente fornecido próximo ao ponto crítico. Em a, o sistema é 

mostrado a uma temperatura e pressão um pouco abaixo de seus valores de ponto crítico. As 

fases líquida e gasosa em equilíbrio, e a interface (área superficial de contato) entre as fases 

pode ser observada com pequena dificuldade. Mais calor é então fornecido ao sistema, 

trazendo-o para perto de seu ponto crítico (b). Agora, a interface é menos nítida porque as 

duas fases são muito semelhantes com relação aos seus índices de refração e em todas as 

outras propriedades. O fornecimento de mais calor ainda faz com que o sistema atinja o seu 

ponto crítico (c), e agora as interfaces são tão indistinguíveis que chegam a se tomar quase 

invisíveis; nestas condições as duas fases são virtualmente idênticas em todas as suas 

propriedades. O aquecimento do sistema a partir desta fase leva o mesmo além do ponto 

crítico (d), e a interface deixa de existir, porque agora apenas uma fase está presente. (Os 

quatro estágios, a, b, c e d são indicados na curva da Figura 10.12.) 

 A temperatura no ponto crítico é chamada temperatura crítica, Tc. Consiste na mais 

elevada temperatura na qual um gás pode ser liquefeito por aumento da pressão. A pressão 

necessária para liquefazer um gás no seu ponto crítico é denominada pressão crítica, Pc. 

Acima da temperatura crítica, nenhum tipo de compressão tomará o gás líquido, porque o 

movimento das moléculas é muito violento para que as forças intermoleculares mantenham as 

moléculas unidas, como no caso de um líquido. As temperaturas críticas são muito elevadas 

quando as forças intermoleculares são muito intensas. A Tabela 10.3 fornece valores para as 

temperaturas e pressões críticas de algumas substâncias. 

 Temos observado as curvas pressão-temperatura para os equilíbrios sólido-gás e 

líquido-gás na água (Figura 10.11). E sobre as condições de equilíbrio dos estados sólido e 

líquido da água? Na Figura 10.14, a curva de equilíbrio sólido-líquido foi introduzida nas 

curvas anteriores. Esta curva foi elaborada com base em todos os valores de temperatura e 

pressão nos quais o equilíbrio de fusão-congelamento toma-se possível. A inclinação desta 

curva para a esquerda indica que o ponto de congelamento (ou de fusão) da água diminui com 

aumento da pressão. Como já mencionamos, a água é uma das poucas substâncias que mostra 

este comportamento. A Figura 10.14 é um exemplo de um diagrama de fases. 
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 Figura 10.13 Comportamento próximo ao ponto critico. (a) Abaixo do ponto crítico. 

(b) Muito próximo ao ponto crítico. (c) No ponto critico. (d) Além do ponto crítico. (Ver 

também Figura 10.12.) 
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 Tabela 10.3 Valores de temperatura e pressão no ponto crítico para algumas 

substâncias. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 10.14 Condições para o equilíbrio de fases na água (sem escala). 
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OUTROS EQUILÍBRIOS DE FASE 

 Muitas substâncias exibem mais de uma fase sólida, e os princípios que estamos 

desenvolvendo podem ser utilizados para se prever como um sistema sólido-sólido em 

equilíbrio responde a uma variação na temperatura e pressão. Como anteriormente, o aumento 

na temperatura favorece o processo endotérmico, e o aumento na pressão favorece a formação 

da fase mais compacta. À medida que as densidades próprias e os calores de transição são 

conhecidos, o princípio de Le Châtelier pode ser usado para se prever os efeitos das variações 

de temperatura e pressão, não somente nestes sistemas, mas também em sistemas semelhantes 

em equilíbrio. 

 

10.7 DIAGRAMAS DE FASES 

 O diagrama de fase para a água foi mostrado na Figura 10.14. Um diagrama de fases 

de um componente como este mostra as condições sobre as quais uma fase simples é estável e 

aquelas sobre as quais duas ou mais fases podem estar em equilíbrio entre si. Tais diagramas 

podem ser construídos para sistemas com mais de um componente, onde outras variáveis além 

da temperatura e pressão podem algumas vezes ser utilizadas, mas consideraremos aqui 

somente os diagramas de fases temperatura-pressão para sistemas de um único componente. 

 

ÁGUA 

 Cada área (entre as linhas) em um diagrama de fase representa todas as condições de 

pressão e temperatura nas quais somente uma fase é estável. (Cada ponto na área representa 

um valor simples de pressão e temperatura.) Cada linha representa as condições de 

temperatura e pressão nas quais duas fases podem se encontrar em equilíbrio. A intersecção 

das três linhas em um ponto singular (um ponto triplo) representa os únicos valores de 

pressão e temperatura nos quais três fases específicas podem estar em equilíbrio. Na Figura 

10.15, observamos novamente o diagrama de fase para a água, neste momento com duas 

regiões entre as linhas no diagrama indicadas por diferentes colorações de fundo. A linha 

horizontal a l atm nos conduz à localização dos pontos de ebulição e fusão normais da água. O 

ponto de fusão normal Tf é a temperatura na qual a água sólida e líquida coexistem em 

equilíbrio a uma pressão de 1 atm. No diagrama de fase este é o ponto no qual a curva de 

equilíbrio sólido-líquido cruza a linha de 1 atm. Similarmente, o ponto de ebulição normal Te 

é a temperatura na qual a curva de equilíbrio líquido-gás cruza a linha de 1 atm. Observe que 

a curva sólido-líquido para a água é quase uma linha reta e está inclinada para a esquerda. 
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(Esta inclinação foi exagerada nas Figuras 10.14 e 10.15; o ponto triplo da água está apenas 

0,01°C acima do ponto de ebulição normal.) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 10.15 Diagrama de fases da água (sem escala). Acurva de equilíbrio líquido-

gás termina no ponto crítico devido ao desaparecimento das diferenças entre líquido e gás em 

valores mais elevados de pressão e temperatura. 

 

 No diagrama de fases para qualquer substância, a região do líquido é nitidamente 

separada da região do gás somente em temperaturas abaixo da temperatura crítica e a pressões 

abaixo da pressão crítica. No canto superior direito do diagrama, ou seja, a valores elevados 

de temperatura e pressão, a área do líquido é contínua com a área do gás. Nesta região, a 

distinção entre gás e líquido não existe mais (ver Seção 10.6). O princípio da continuidade de 

estados afirma que não é sempre possível classificar um fluido como um líquido ou um gás. 

 Os diagramas de fases podem ser usados para acompanhar variações de pressão e 

temperatura nas substâncias. Observe o ponto A na Figura 10.16. Nesta temperatura e pressão, 

a água é sólida. Agora, suponha que nós forneçamos calor vagarosamente ao gelo enquanto 

mantemos a pressão constante. Assim que isto ocorre no diagrama de fase, o ponto 

representando o sistema se move horizontalmente para a direita, à medida que a temperatura 

aumenta. Quando o.ponto B é atingido, o sólido começa a fundir-se (B nos  dá o ponto de 

fusão nesta pressão). O sistema permanece em B até que o sólido tenha fundido, e então 
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prossegue em seu deslocamento para a direita. (Todo o gelo deve fundir-se antes que a 

temperatura possa aumentar.) Assim que o ponto representando a condição do sistema passa 

través do ponto C, somente a fase líquida está presente, e sua temperatura está aumentando. 

No ponto D, a curva de equilíbrio líquido gás é alcançada, e o líquido começa a ebulir. A 

temperatura permanece constante no ponto de ebulição até que o líquido desapareça, e só 

então o sistema pode deslocar-se mais para a direita, ou seja, para maiores temperaturas. No 

ponto E, o sistema consiste em um gás na mesma pressão do início, porém numa temperatura 

mais elevada. 

 O que acontece ao gelo quando sua pressão é aumentada (por decréscimo de seu 

volume) à temperatura constante? Partindo do ponto F na Figura 10.16, o ponto representando 

o sistema move-se verticalmente no diagrama de fase até alcançar o ponto G na curva de 

equilíbrio sólido-líquido. Agora, o sólido começa a fundir-se. (Observe que isto não 

aconteceria se a curva estivesse inclinada para a direita.) No ponto G, a diminuição do volume 

não resulta mais em um aumento da pressão, enquanto houver sólido presente. Após todo o 

sólido ter-se fundido, a pressão aumenta novamente. No ponto H, o sistema consiste em um 

líquido na mesma temperatura do início, porém a uma pressão mais elevada. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 10.16 Mudanças de fase na água 

 

  

 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 516

 Considere agora a transformação de água líquida em um gás no ponto I à mesma 

pressão, mas numa temperatura mais alta (ponto K). Isto pode ser feito por vários modos: um  

deles consiste em ir diretamente ao ponto K aumentando a temperatura à pressão constante. 

No ponto J, a ebulição ocorre e, após a conversão total do líquido em gás, a temperatura 

aumenta até o valor em K. Um segundo modo de mover o sistema do ponto I ao ponto K no 

diagrama de fase envolve o percurso delineado pela linha tracejada ILMNK em tomo do ponto 

crítico. O segmento IL representa um aumento na pressão à temperatura constante; LM 

corresponde a um aumento na temperatura à pressão constante; MN, um decréscimo na 

pressão à temperatura constante; e, finalmente, NK, um decréscimo na temperatura à pressão 

constante. Quando este caminho for percorrido, o líquido pode ser convertido a um gás sem 

ebulir. (O caminho percorrido pelo sistema nunca atravessa a curva de equilíbrio líquido-gás 

no diagrama de fase.) Este processo é possível devido à continuidade dos estados líquido e 

gasoso. 

 

ÁGUA: DIAGRAMA DE FASES A ALTA PRESSÃO 

 Como mencionamos anteriormente, muitas substâncias exibem mais de uma fase 

sólida. (Uma substância pura, o hélio, exibe duas fases líquidas, e nenhuma substância 

demonstra mais de uma fase gasosa.)Diferentes fases sólidas exibem diferentes estruturas 

cristalinas. As transformações de uma fase sólida em outra são com freqüência muito lentas, 

mas, por outro lado, são comuns. As substâncias que exibem mais de uma fase sólida são 

chamadas polimórficas. 
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 Figura 10.17 Diagrama de fases a alta pressão para a água. 

 

 A água é polimórfica, exibindo no mínimo oito diferentes formas sólidas, cada uma 

com sua estrutura cristalina única. A Figura 10.17 mostra o diagrama de fase para a água 

expandido para valores de pressão elevados. Mostra as áreas representando as condições sob 

as quais existem gelos dos tipos I (gelo comum), II, III, V, VI e VII. (Pensou-se uma vez que 

havia uma outra fase sólida estável, denominada gelo IV na ocasião, mas sua existência não 

foi comprovada.) Para colocar os dados de altas pressões de vapor neste diagrama de fase, 

tomou-se necessário comprimir de tal modo a escala vertical que a curva de equilíbrio 

líquido-gás parece estar quase sobre o eixo horizontal, e a curva de equilíbrio sólido-gás nem 

pode ser vista. 

 Observe que de todas as curvas de equilíbrio sólido-líquido, somente a curva gelo I 

líquido se inclina para a esquerda. O gelo I é a única fase sólida da água que é menos densa 

que o líquido. As outras são mais densas, e, de acordo com o princípio de Le Châtelier, seus 

pontos de fusão irão aumentar com o aumento depressão. Um cubo de gelo constituído por 

um destes tipos de gelo irá afundar em água líquida. 
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DIÓXIDO DE CARBONO 

 O diagrama de fases para o CO2 a baixas pressões, mostrado na Figura 10.18, é 

característico para a maioria das substâncias. Neste, a curva de equilíbrio inclina-se para a 

direita, que é o caso normal, uma vez que a maioria dos líquidos são menos densos que seus 

sólidos. 

 Observe que a pressão do CO2 no ponto triplo é maior que 1 atm. Isto significa que o 

CO2 líquido não pode existir estavelmente nesta pressão. Portanto, a 1 atm de pressão, nem a 

fusão nem a ebulição podem ocorrer como um processo de equilíbrio. Conseqüentemente, o 

dióxido de carbono não tem pontos de fusão e ebulição normais. Todavia, o CO2 pode 

sublimar a qualquer pressão abaixo de 5,1 atm, a pressão no ponto triplo. Em 1 atm a 

temperatura de sublimação do gelo seco é de -78,2 °C. O CO2 é geralmente armazenado como 

um líquido em cilindros e tanques pressurizados. O dióxido de carbono sólido é chamado gelo 

seco, sendo que o termo "seco" refere-se ao fato de que na pressão atmosférica ele não se 

funde. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Figura 10.18 Diagrama de fases para o dióxido de carbono (sem escala). 
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RESUMO 

 Muitas das propriedades dos líquidos são intermediárias entre as dos sólidos e as dos 

gases. Isto é urna conseqüência do fato de no líquido as moléculas estarem quase tão 

próximas quanto nos sólidos, porém estão livres para se moverem de um local para o outro 

devido a não estarem presas dentro de um retículo cristalino. 

 Os líquidos evaporam e, ao fazê-lo, tomam-se mais frios; durante a evaporação, as 

moléculas mais rápidas tendem a se perder na superfície de um líquido, o que diminui a 

energia cinética média das moléculas remanescentes na fase líquida. Quando um líquido 

evapora dentro de um recipiente fechado, um estado de equilíbrio dinâmico é estabelecido, no 

qual a velocidade de evaporação é igual à velocidade de condensação, A pressão de um gás 

em equilíbrio com seu líquido é chamada pressão de vapor do líquido. A pressão de vapor de 

um líquido aumenta com a temperatura, um aumento descrito quantitativamente pela equação 

de Clausius-Clapeyron, que relaciona temperatura, pressão de vapor e calor de vaporização. O 

calor de vaporização molar,  Hvap, de um líquido é a quantidade de calor necessária para 

evaporar um mol.  Hcond = – Hvap, onde  Hcond é o calor de condensação molar. O ponto de 

ebulição de um líquido é a temperatura na qual sua pressão de vapor toma-se igual à pressão 

atmosférica. Mesmo sendo aquecido até o seu ponto de ebulição, um líquido pode não ebulir 

imediatamente, e como resultado a sua temperatura pode aumentar acima do ponto de 

ebulição, um fenômeno conhecido como superaquecimento. 

 O ponto de congelamento de um líquido é a temperatura na qual as fases sólida e 

líquida podem estar em equilíbrio. O calor de fusão molar de um sólido,  Hfus, é a quantidade 

de calor necessária para fundir um mol, e  Hcrist = – Hfus, onde  Hcrist é o calor de 

cristalização molar. Um líquido pode em alguns casos ser congelado abaixo de seu ponto de 

congelamento; ou seja, ele pode ser supercongelado. Líquidos altamente supercongelados são 

denominados vidros ou sólidos amorfos, e se assemelham a sólidos verdadeiros devido aos 

baixos valores de energia cinética de suas moléculas. 

 Um modo de estudar as mudanças de estado envolve as curvas de aquecimento ou 

congelamento, nas quais a temperatura é considerada em relação ao tempo, e as variações e 

constância dos valores da temperatura podem ser relacionadas com o fornecimento ou 

remoção de calor, e com as variações decorrentes das energias potencial e cinética das 

moléculas. 

 O princípio de Le Châtelier estabelece que um sistema em equilíbrio tende a 

responder a urna perturbação efetuada sobre o mesmo de modo a reduzir o efeito causado. 

Este princípio é bastante útil para se prever os efeitos de várias perturbações em um sistema 
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em equilíbrio. Embora neste capítulo tenhamos mostrado as suas aplicações somente a 

equilíbrios físicos, veremos mais adiante a sua aplicação em equilíbrios químicos. 

 Um diagrama de fases de um componente consiste em um gráfico que resume as 

relações de fases exibidas por uma substância. Em um diagrama deste tipo, uma área entre as 

curvas representa as condições de pressão e temperatura sob as quais urna fase específica é 

estável, as curvas representam os valores de pressão e temperatura nas quais duas fases podem 

existir em equilíbrio, e um ponto formado pela intersecção das curvas representa uma 

condição de temperatura-pressão singular, na qual três fases podem existir em equilíbrio. 

 

PROBLEMAS 

Líquidos 

 10.1 Compare e diferencie as propriedades dos líquidos das dos gases e sólido 

 

 10.2 Você esperaria que a tensão superficial de um líquido aumente ou diminua com 

aumento na temperatura? Justifique. 

 

 10.3 Explique por que o álcool produz um efeito congelante na pele maior do que a 

água. 

 

 10.4 Quando álcool é colocado dentro de um béquer na temperatura ambiente, a 

velocidade de evaporação decresce com o tempo. Justifique. 

 

 10.5 Ordene os seguintes compostos em ordem crescente de seus pontos de ebulição 

normais, e justifique a sua resposta: CH3OH, C2H5OH, C3H7OH. 

 

 10.6 Considerando que a molécula de tetracloreto de carbono é apoiar, explique por 

que o CCl4 possui um ponto de ebulição normal mais alto que o do clorofórmio, CHCl3. 

 

 10.7 Vê-se a água ebulir freqüentemente com mais suavidade em um velho béquer do 

que em um novo. Explique. 

 

 10.8 Por que uma pedrinha de ebulição evita projeções de um líquido em ebulição? 
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 10.9 Pequenos cristais de carbeto de silício, uma substância muito dura, são com 

freqüência efetivos como pedras de ebulição, a despeito do fato de não serem porosos. 

Explique. 

 

 10.10 O que é um vidro? Como pode ser demonstrado que um vidro possui a estrutura 

interna de um líquido? 

 

Pressão de Vapor 

 10.11 Considere um líquido com uma pressão de vapor que aumenta com temperatura 

crescente, passa por um máximo, e então decresce. O que isto lhe diz com relação ao calor de 

vaporização molar do líquido? Isto é razoável? Explique. 

 

 * 10.12  O calor de vaporização molar da água a temperaturas próximas de seu ponto 

de ebulição normal é 40,7 kJ mol-1. Se a pressão de vapor da água é 526 mmHg a 90°C, qual 

será o seu valor a 110°C? 

 

 10.13 O calor de vaporização molar do benzeno é 31,2 kJ mol-1. Se o seu ponto de 

ebulição normal é 80,1°C, em que temperatura o benzeno irá ebulir, se a pressão for igual a 

455 mmHg ? 

 

 * 10.14 A pressão atmosférica no topo do monte Everest é algumas vezes mais baixa 

que 250 mmHg. Qual é o ponto de ebulição da água neste local e nesta pressão? (Utilize o 

valor de 40,7 kJ mol-1 para o calor de vaporização da água.) 

 

Equilíbrio Sólido-Líquido 

 1.15 Explique o fato de a temperatura de um líquido supercongelado aumentar quando 

ocorre a solidificação. 

 

 1.16 Explique o fato de que, embora a temperatura de um líquido supercongelado 

aumente à medida que este congela, esta nunca ultrapassa o ponto de fusão. 

 

 1.17 Que relação aproximada você esperaria existir entre as velocidades de 

sublimação, vaporização e fusão? 
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 10.18 Os pontos de congelamento não são tão sensíveis às variações de pressão como 

os pontos de ebulição. Explique. 

 

Mudanças de Estado 

 10.19 Esquematize uma curva típica para o congelamento gás-líquido-sólido. Indique 

o que ocorre à: (a) energia cinética e (b) energia potencial das moléculas durante cada 

intervalo de tempo na curva. 

 

 10.20 Esquematize uma curva de congelamento para cada um dos seguintes casos: (a) 

um líquido que congela sem supercongelar, (b) um líquido que congela após uma pequena 

fase de supercongelamento, (c) um líquido que congela após um  supercongelamento intenso, 

(d) um líquido que congela para formar um vidro. 

 

 10.21 Quando um líquido se cristaliza, suas moléculas tornam-se limitadas, ligadas a 

locais específicos no retículo cristalino. Como você poderia relacionar isto com o fato de não 

haver decréscimo na energia cinética molecular média, durante o processo de congelamento? 

 

 10.22 Por que a pele se queima mais intensamente com vapor do que com água 

líquida, mesmo quando ambos estão na mesma temperatura? 

 

 * 10.23 A pressão de sublimação do ácido benzóico é 1,17mmHg a 100°C e 593 

mmHg a 200°C. Faça uma estimativa para o calor de sublimação molar do ácido benzóico. 

 

 10.24 Defina temperatura crítica e pressão crítica. Como estão relacionadas ao 

princípio da continuidade dos estados e à intensidade das forças intermoleculares? 

 

 10.25 Explique nos termos do princípio de Le Châtelier por que o ponto de ebulição de 

um líquido aumenta com a temperatura. 

 

 10.26 Explique nos termos do princípio de Le Châtelier por que os pontos de fusão de 

alguns sólidos aumentam com a pressão, enquanto os de outros sólidos decrescem. 

 

 10.27 Pode a temperatura de um equilíbrio sólido-gás diminuir como aumento da 

pressão? Explique nos termos do princípio de Le Châtelier.  
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 10.28 Um recipiente isolado de volume fixo contém água líquida e gasosa em 

equilíbrio a 90°C. Comente o que irá ocorrer com a pressão e temperatura do sistema se (a) 

mais água líquida a 90°C for adicionada, (b) parte do vapor de água for removido, (c) um gás 

inerte a 90°C for adicionado. 

 

 10.29 Um recipiente isolado de volume constante contém água sólida e líquida a 0°C. 

O que ocorre com a pressão e a temperatura do sistema se (a) mais sólido for adicionado, (b) 

mais líquido for adicionado, (c) um sólido de substância inerte for adicionado? 

 

Diagramas de Fases 

 10.30 Uma amostra contendo água encontra-se em seu ponto de congelamento normal. 

Após ter aumentado a pressão à temperatura constante, que fase está presente? 

 

 10.31 Uma amostra de dióxido de carbono encontra-se em seu ponto triplo. Após a 

pressão ter sido aumentada à temperatura constante, que fase está presente?  

 

 10. 32 Se gelo for aquecido a uma velocidade constante, como pode a curva de 

aquecimento apresentar vários intervalos de temperatura constante, se a pressão for mantida 

constante (a) a 1 mmHg? (b) a 400 mmHg?(c) a 400 atm? 

 

 10.33 Um determinado sólido pode existir em duas diferentes formas cristalinas a 1 

atm. (a)Esboce um esquema para o diagrama de fase pressão-temperatura para esta 

substância. (b) Esboce a curva de aquecimento para esta substância, considerando que a 

pressão crítica é maior que 1 atm. (c) Como poderia a sua curva diferir se a pressão estivesse 

abaixo de 1 atm? 

 

 10.34 Tem-se observado que quando água líquida é colocada em um frasco, no qual 

rapidamente se faz um vácuo, parte da água congela antes de ter sido totalmente evaporada. 

Explique. 

 

 10.35 Qual é o ponto de fusão mais elevado do gelo I? Qual é o menor ponto de 

congelamento possível do dióxido de carbono? 
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 10.36 A naftalina tem uma pressão de sublimação de 1,70 x 10-2 mmHg a 10°C e 5,37  

x 10-2 mmHg a 21°C. Calcule o calor de sublimação molar da naftalina. 

 

 

PROBLEMAS ADICIONAIS 

 10.37 A pressão de vapor do clorofórmio é 10 mmHg a -30°C e 100 mmHg a 10°C. 

Calcule o calor de vaporização molar deste composto. 

 

 * 10.38 Faça uma estimativa do calor de vaporização molar de um composto cuja 

pressão de vapor é dobrada quando a temperatura for aumentada de 120 para 130°C. 

 

 10.39 Quando o logaritmo da pressão de vapor de um determinado líquido é colocado 

contra o inverso de uma ampla faixa de temperatura, o gráfico resultante é uma linha reta. 

Explique. 

 

 10.40 A pressão de vapor do composto A é menor que a do composto B a 25°C, porém 

a 50°C toma-se mais alta. Compare qualitativamente os calores de vaporização de A e B e 

justifique sua resposta. 

 

 10.41 O composto 2,4,6 trinitrotolueno (TNT) possui uma pressão de sublimação de 

1,61 x 10-4 mmHg a 50°C e um calor de sublimação molar de 118 kJ mol-1. Calcule a pressão 

de sublimação do TNT a 140°C. 

 

 10.42 Qual substância exibirá um maior efeito evaporativo congelante: uma com alta 

temperatura crítica ou outra com uma temperatura crítica baixa? 

 

 10.43 Um recipiente isolado de volume constante contém somente gelo e água líquida 

a 0°C e 1 atm. O que acontecerá à pressão e temperatura do sistema se: (a) For adicionada 

uma pequena quantidade de substância sólida inerte ao recipiente a 0°C? (b) For adicionada 

uma pequena quantidade de gelo a 0°C? (c) For adicionada uma pequena quantidade de água 

liquida a 0°C? (d) For fornecida uma pequena quantidade de calor ao sistema? 

 

 10.44 Se estiver acima de seus valores de temperatura e pressão críticas, um fluido se 

comportará mais como um gás ou como um liquido? Explique. 
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 10.45 De modo a existir um ponto crítico sólido-líquido para uma substância, como 

deveria apresentar-se o seu diagrama de fase? 

 

 10.46 Esboce um diagrama de fases para a seguinte substância: a densidade do líquido 

é menor que a do sólido, o ponto de fusão normal é 50°C, o ponto de ebulição normal é 

200°C, e a pressão do ponto triplo é de 0,1 atm. Calcule os pontos de congelamento e ebulição 

a 0,5 atm. 

 

 10.47 Vapor de água a 1,0 x 10-3 atm e –0,10°C é lentamente comprimido à 

temperatura constante até que a pressão final seja de 100 atm. Descreva todas as variações 

possíveis. 

 

 10.48 Esboce um diagrama de fases para o seguinte composto: a substância pode 

exibir duas formas sólidas distintas, I e II, ambas mais densas que o líquido. O sólido I é a 

fase estável a pressões mais baixas, e se funde a 20°C abaixo de sua própria pressão de 

sublimação a 10 mmHg. Os sólidos I, II e o líquido estão em equilíbrio a 50°C e 1000 atm. A 

temperatura de transição I-II decresce com aumento na pressão. O ponto de ebulição normal é 

igual a 120°C, e o ponto crítico é 280°C e 30 atm. 
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Apêndice A 
GLOSSÁRIO DE TERMOS IMPORTANTES 

Abaixamento da pressão vapor. Uma propriedade coligativa: o decréscimo da pressão 

de vapor do solvente devido à presença, de um soluto. 

Ácido. Substância que: (I) produz íons hidrogênio em solução aquosa (definição de 

Arrhenius); (2) é um doador de prótons (Brönsted-Lowry); (3) é um receptor de um par eletrônico 

(Lewis); ou (4) aumenta a concentração de cátion dissolvidos relacionados com o solvente. 

(definição do sistema solvente). 

Ácido carboxílico. Composto orgânico com a fórmula geral: 

 

Ácido dipróico. Ácido de dois H+ (prótons) disponíveis. 

Ácido poliprótico. Ácido que pode fornecer mais de um H+ por molécula (definição de 

Arrhenius). Um ácido que pode doar mais que um próton por molécula (definição de Brönsted-

Lowry). 

Actinóide. Um membro da série dos 14 elementos que começa com o actínio na tabela 

periódica. É também chamado actinídeo. 

Aerosol. Uma dispersão coloidal de um sólido ou de líquido em um gás: neblina ou 

fumaça.  

Afinidade eletrônica. A quantidade de energia liberada quando um átomo gasoso, 

isolado (ou algumas vezes um íon), ganha um elétron. 

Alcano. Hidrocarboneto saturado de fórmula geral CnHn+2 

Agente oxidante. Substância ou espécie que ganha elétrons em uma reação; um receptor 

de elétrons. 

Agente redutor. Substância ou espécie que perde elétrons numa reação. 

Água régia. Uma mistura de ácido clorídrico e de ácido nítrico que possui grande 

habilidade como solvente. Geralmente preparado pela mistura de três partes de HCl concentrado 

e uma parte de HNO3 concentrado. 

Alceno. Hidrocarboneto insaturado de fórmula geral CnH2n. Contém a ligação        C = C 

Alcino. Hidrocarboneto insaturado de fórmula geral CnH2n-2. Contém a ligação       C = C 

Álcool. Composto orgânico do tipo R - OH. 

Aldeído. Composto orgânico do tipo  
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Alótropos. Variedades diferentes de um elemento na forma livre. 

Alquimia. O período da química de cerca de 300 a.C. a 1500 d.C, durante o qual o 

objetivo principal era a transformação de metais comuns em ouro. 

Amálgama. Uma liga na qual um dos componentes é o mercúrio. 

Amina. Composto orgânico com a fórmula geral R – NH2  (amina primária) 

 

                (anima secundária)                                                  (amina terciária) 

 

Aminoácido. Ácido carboxílico com um grupo amina (-NH2) em um carbono não 

carboxílico. 

Amin. Nome dado à amônia, NH3, quando serve como ligante em um complexo. 

Anfiprotismo. Habilidade de uma substância de ganhar ou perder um próton. 

Anfoterismo. Habilidade de uma substância de reagir como ácido ou como base. 

Anidrido. Um óxido. Adição de água a um anidrido pode formar um hidroxicomposto, 

hidroxo de um metal ou um oxiácido. 

Ânion. Um íon carregado negativamente. 

Anodo. O eletrodo no qual ocorre a oxidação numa célula eletroquímica. O eletrodo 

carregado positivamente, num tubo de descarga de gás. 

Antinó. Região ou local de distúrbio máximo em uma onda estacionária. 

Aquo-complexo. Complexo no qual as moléculas de água atuam como ligantes. 

Atividade. Uma quantidade que mede a concentração aparente ou efetiva, ou a pressão 

parcial de uma espécie e que leva em consideração as interações entre partículas que favorecem 

um comportamento não ideal. É também conhecida como atividade termodinâmica ou atividade 

química. A baixas concentrações (ou pressões parciais), a atividade é essencialmente igual à 

concentração (ou pressão parcial). 

Atividade química. Uma quantidade que mede a concentração aparente ou efetiva, ou a 

pressão parcial de uma espécie e que leva em consideração as inteirações entre partículas que 

produzem um comportamento não ideal. É também conhecida por atividade termodinâmica ou 

simplesmente atividade. A baixas concentrações (ou pressões parciais), a atividade é 

essencialmente igual à concentração (ou pressão parcial). 
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Atmosfera (atmosfera padrão, atm). Unidade de pressão não pertencente ao SI;       1 

atm = 1,013 x 105 pascals (Pa) = 760 milímetros de mercúrio (mmHg). 

Atmosfera iônica. Espaço ao redor de um dado íon em solução, ocupado essencialmente 

por íons de carga oposta e molécula do solvente. 

Átomo. A menor partícula de um elemento que apresenta as propriedades do elemento. 

Autodissociação. A produção de cátions e ânions pela dissociação de moléculas de 

solvente sem interação com outras espécies. 

Auto óxido-redução. Uma reação na qual uma substância atua simultaneamente como 

um agente oxidante e como um agente redutor; também chamada desproporcionamento. 

Base. Substância que: (1) produz íons hidróxido em solução aquosa (definição de 

Arrhenius); (2) é receptora de prótons (Brönsted-Lowry); (3) é doadora de pares eletrônicos 

(Lewis); (4) aumenta a concentração de ânions relacionados com o solvente (definição do sistema 

solvente). 

Bateria. (1) Conjunto de células galvânicas, conectadas em série. (2) Uma única célula 

galvânica comercial. 

Calcogênio. Elemento do grupo VIA na tabela periódica. 

Calor. Energia que passa espontaneamente de um corpo quente para um corpo frio. 

Calor de formação (�Hf ) A variação de entalpia para a reação na qual um mol do 

composto é formado a partir de seus elementos livres. E também chamada entalpia de formação. 

Calor molar de fusão (�Hfus) Calor absorvido por um mol de substância quando funde. 

A variação de entalpia que acompanha tal processo. 

Calor molar de solução (�Hsol) Calor trocado com as vizinhanças quando um mol de 

soluto é dissolvido em um solvente. A variação de entalpia que acompanha processo. 

Calor molar de vaporização (�Hvap ). Calor absorvido quando um mol de um líquido é 

vaporizado. A variação de entalpia que acompanha este processo. 

Caloria (cal). Uma unidade de energia ou trabalho não pertencente ao SI.1 cal = 4,184J 

Camada. O conjunto principal de energia do elétron num átomo; designado por K, L, 

N,... ou por n (número quântico principal) = 1,2,3,4... 

Camada de valência. A camada mais externa de elétrons em um átomo. A camada 

correspondente ao mais alto valor do número quântico principal. 
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Capacidade calorífica. A quantidade de calor necessária para aumentar a temperatura de 

uma substância de 1 K. A capacidade calorífica molar, C, é a capacidade calorífica por mol de 

substância. 

Captura eletrônica. Uma maneira de desintegração radioativa na qual um elétron 

geralmente da camada K, é capturado pelo núcleo. 

Carboidrato. Aldeído ou cetona que constitui um poliol ou um polímero destes. 

Carga formal. Uma maneira um tanto arbitrária para indicar a característica elétrica 

aproximada ou carga de um átomo. (Ver Seção 8.5.) 

Catalisador. Substância ou espécie que aumenta a velocidade de reação e, contudo, não é 

consumida por esta. Um catalisador fornece um mecanismo alternativo de baixa energia de 

ativação para a reação. 

Cátion. Íon carregado positivamente. 

Cátodo. Numa célula eletroquímica, é o eletrodo no qual ocorre a redução. Num tubo de 

descarga de gás, é o eletrodo carregado negativamente. 

Cela centrada. Uma célula unitária que tem constituintes (átomos, moléculas, íons) em 

localização adicional em relação às dos vértices, também conhecida com cela não primitiva. . 

Célula de combustível. Uma célula galvânica na qual os reagentes são repostos 

continuamente a medida que energia é retirada da mesma. 

Célula eletrolítica. Uma célula eletroquímica na qual a energia elétrica é usada para 

produzir transformações químicas. Uma célula na qual ocorre uma eletrólise. 

Célula eletroquímica. Qualquer dispositivo que converte energia elétrica em química ou 

vice-versa. 

Célula galvânica. Uma célula eletroquímica que produz energia elétrica como resultado 

de uma reação química espontânea. 

Célula primitiva. Uma célula unitária que possui entidade (átomos, moléculas, íons) 

apenas nos vértices. 

Célula unitária. Uma pequena porção de um retículo cristalino que é um paralelepípedo 

e que pode ser usado para gerar o retículo completo, movendo a cela a distâncias iguais aos 

comprimentos dos eixos e paralelamente a esses eixos. 

Centro de cor. Um tipo de defeito de ponto em um cristal. (Ver Seção 9.7.)  

Cerne. É o átomo despojado de sua camada de valência. É também chamado tronco. 
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Cetona.Composto orgânico do tipo  

 

 

Cíclico.Que possui estrutura em forma de anel, na qual a cadeia de átomos ligados é 

fechada. 

Cicloalcano. Um hidrocarboneto cíclico tendo como fórmula geral CnH2n. 

Clatrato. Composto em "forma de gaiola", no qual átomos ou moléculas são aprisionados 

em uma gaiola formada de átomos ligados covalentemente, mas que não estão diretamente 

ligados a eles. 

CNTP. Condições normais de temperatura (°C) e pressão (1 atm). 

Colóide. Dispersão de uma fase em outra na qual as partículas ou unidades da fase 

dispersa possuem pelo menos um tamanho que é maior do que o das moléculas comuns. 

Complexação. Reação na qual um complexo se forma. 

Complexo.Íon ou molécula que consiste de um átomo ou íon central rodeado por ligantes 

(átomos periféricos, íons ou moléculas) ligados a ele. 

Complexo ativado. Uma combinação de átomos, fracamente ligados e de vida fornada 

pela colisão de partículas reagentes num processo elementar; também chamado estado de 

transição. 

Coulomb (C). A unidade derivada SI de carga elétrica. É a quantidade de carga que passa 

através de um condutor em um segundo quando este transporta uma corrente de 1 ampère. 

Composto. Substância pura composta de átomos de diferentes elementos. Os elementos 

formam o composto não podem ser separados por meios físicos.  

Composto com deficiência eletrônica. Composto no qual existe um número insuficiente 

de elétrons para ligar todos os átomos com ligações covalentes (de dois centros) convencionais. 

Comprimento de onda (�).A distância entre dois picos (ou outros pontos 

correspondentes  de uma onda. 

Concentração em quantidade de matéria (C). Unidade de concentração; a quantidade 

de matéria de soluto por litro de solução. Antigamente era denominada molaridade ou 

concentração molar. 
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Condição de equilíbrio. Condição na qual a 'expressão da lei de ação das massas se torna 

igual à constante de equilíbrio para a reação, e que é satisfeita quando o sistema reagente está em 

equilíbrio. 

Constante dielétrica. Medida da facilidade com que as partículas de uma substância 

pode ser polarizadas (distorcidas, orientadas, ou deslocadas temporariamente) por um campo 

elétrico. 

Constante de dissociação (Kdiss ou Kd) Constante de equilíbrio para o equilíbrio de 

dissociação. 

Constante de equilíbrio. O valor da expressão da lei de ação das massas quando o 

sistema que reage se encontra no equilíbrio. 

Constante de faraday (F). Constante de proporcionalidade entre coulombs (C) e 

faradays (F). F = 9,65 x 104C F-l. 

Constante de hidrólise (hidrolítica) (Kh). Constante para um equilíbrio de hidrólise. 

Constante de velocidade. Constante de proporcionalidade na equação Também chamada 

constante de velocidade especifica. 

Contração lantanóidica. Diminuição gradual dos raios atômicos dos lantanóides com o 

aumento do número atômico. 

Corrente iônica. Corrente elétrica que consiste da migração de íons entre dois eletrodos 

numa célula eletroquímica. 

Defeito. Uma irregularidade na estrutura interna do cristal. 

Densidade. Massa de uma substância que ocupa uma unidade de volume. Densidade = 

massa/volume. 

Densidade de probabilidade (� 2). O quadrado da função de onda para um elétron; a 

probabilidade de encontrar um elétron em um elemento de volume muito pequeno; a  densidade 

da nuvem de carga eletrônica. 

Deslocamento. Defeito estrutural no qual os planos reticulares em um cristal são 

incompletos ou arqueados. Também conhecido como defeito de linha. 

Deslocamento em cunha. Deslocamento no qual uma camada de partículas no cristal fica 

incompleta. 

Deslocamento helicoidal. Deslocamento no qual camadas de partículas num cristal são 

deslocadas segundo o eixo de uma hélice. 
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Desproporcionamento. Reação na qual uma substância age simultaneamente como 

agente oxidante e como agente redutor. Também é chamada auto óxido-redução. 

Deutério. O isótopo de hidrogênio cujo número de massa é 2; 21H, "hidrogênio pesado". 

Diagrama de contorno. Curva fechada que representa a superfície limite, com um plano 

que passa através do núcleo de um átomo ou dos núcleos de agregados poliatômicos; a curva da 

densidade de probabilidade constante, Ψ2, em tal plano. 

Difração de raio x. A difração de raios x, por átomos de um cristal. 

Difusão. Passagem de uma substância através da outra. 

Dímero.Combinação de duas moléculas idênticas ligadas juntas. (Uma "molécula 

dupla".) 

Diminuição do ponto de. congelamento (�Tc). Diminuição do ponto de congelamento 

de um solvente devido à presença de um soluto; é uma propriedade coligativa. 

Dipolo. Molécula polar; uma molécula na qual os centros de carga positiva e negativa não 

coincidem. 

Dissociação. Divisão de uma molécula ou outra espécie formando dois fragmentos, em 

geral íons. A reação de um eletrólito com um solvente para formar íons. É algumas vezes 

chamada ionização. 

Distância de ligação. É a distância entre os núcleos de dois átomos ligados. É também 

conhecida como comprimento de ligação. 

Domínio. Região numa substância ferromagnética na qual os momentos magnéticos de 

todos os átomos estão alinhados. 

"doping". Adição de quantidade pequena e controlada de uma substância diferente  

Ebulição descontrolada. Ebulição instantânea, às vezes explosiva, de um líquido 

superaquecido. 

Efeito do íon comum. Deslocamento de um equilíbrio inico devido à adição de um íon 

envolvido nesse equilíbrio; geralmente se refere à repressão da dissociação de um eletrólito fraco 

ou ao decréscimo da solubilidade de um eletrólito devido à adição de íon que é um produto da 

dissociação. 

Efusão. Passagem de uma substância através de um pequeno orifício. 

Eletrólise. O uso de energia elétrica para forçar a ocorrência de uma reação não 

espontânea; uma transformação química pela passagem de uma corrente elétrica através do meio. 
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Elétrólito. Substância que produz íons quando dissolvida em um solvente. 

Eletrólito forte. Eletrólito que está totalmente ou quase dissociado em solução. 

Eletrólito fraco. Parcialmente dissociado a outra substância pura. 

Elétron. Partícula subatômica que possui massa muito pequena e carga elétrica negativa e 

que é encontrada na região extranuclear de um átomo. 

Eletronegatividade. A tendência relativa de um átomo ligado em atrair elétrons para si. 

Elevação do ponto de ebulição. Uma das propriedades coligativas: o aumento do ponto 

de ebulição de um solvente devido à presença de um soluto. 

Emulsão. Dispersão coloidal de um líquido em outro líquido. 

Efeito Tyndall. A dispersão de um feixe de luz por um colóide. 

Efeito de gaiola. O aprisionamento de duas partículas reagentes por uma camada de 

moléculas do solvente. 

Enantimero. Um dos pares de uma estrutura quiral. 

Encontro. Numa reação em solução, período de tempo durante o qual duas partículas 

reagentes são presas por uma gaiola de moléculas do solvente. 

Energia (U). Capacidade de realizar trabalho. 

Efeito isotópico. Dependência de uma propriedade tal como a velocidade de reação no 

número de massa de um elemento. 

Eixo de ligação. Traço que passa através dos núcleos de dois átomos ligados. 

Energia cinética (Ek). Energia associada ao movimento de um objeto. Um objeto de 

massa m movendo-se com velocidade v possui uma energia cinética 1/2mv2. 

Energia de ativação. Energia cinética que as partículas reagentes devem possuir para que  

sua colisão resulte na formação de um complexo ativado.  

Elemento. Substância pura composta por átomos que apresentam mesmo número 

atômico. Um elemento não pode ser decomposto quimicamente. 

Elemento de transição. Um membro de um dos grupos B, que se localizam entre os 

grupos IIA e IIIA na tabela periódica. 

Energia de ionização. Energia necessária para remover um elétron de um átomo gasoso 

isolado e no estado fundamental (ou, algumas, vezes de um íon). Também chamado potencial de 

ionização. 
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Energia do ponto zero. O mais baixo estado de energia de uma substância. Energia de  

sólido no zero absoluto devido ao movimento residual nuclear, eletrônico, atômico e molecular.  

Eletrodo padrão de hidrogênio. Um eletrodo que consiste em um pedaço de platina 

(recoberto com negro de platina) que está em contato com gás hidrogênio e é imerso em uma 

solução aquosa. A concentração de íons hidrogênio em solução é 1 m/L (melhor, atividade = 1) e 

o gás hidrogênio está a uma pressão de 1 atm (melhor atividade = 1).A tensão de um eletrodo 

padrão de hidrogênio é por definição igual à zero. 

Energia livre (G). Quantidade termodinâmica que expressa a energia de um sistema 

disponível para efetuar um trabalho diferente de expansão. A energia H e o produto de sua 

entropia com a temperatura.       G = H - TS. 

Energia livre de formação (�Gf). Variação de energia livre que acompanha a  reação na  

qual um mol de um composto e formado a partir de seus elementos livres. 

Elemento representativo. Um membro de qualquer um dos grupos A da tabela periódica  

Eletrófilo. Átomo ou grupo de átomos que parecem procurar elétrons nas suas reações. 

Enzima. Proteína que serve como um catalisador bioquímico. 

Energia potencial. Energia associada com a posição ou configuração de um objeto. 

Estado padrão. Estado de referência para especificar quantidades termodinâmicas, 

geralmente definido como a forma mais estável de uma substância a uma pressão de 1 atm. Para 

o soluto, o estado padrão é a solução ideal, 1 mol L-1. 

Ester.  Composto orgânico com fórmula geral  

 

 

Energia reticular. Energia necessária para separar um mol de um sólido cristalino em 

uma coleção de unidades gasosas, provenientes dos pontos do retículo do sólido. (Exceção no 

caso de um sólido metálico forma-se uma coleção de átomos gasosos.) 

Entalpia (H). Quantidade termodinâmica que é útil na descrição de trocas de calor 

ocorrendo à pressão constante. A entalpia de um sistema é definida como sendo a soma de sua 

energia interna e o produto pressão-volume:  H  =  U  + PV. 

Entalpia de formação(�Hf). Variação da entalpia para uma reação na qual o composto é 

obtido a partir de seus elementos livres. 
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Estereoismeros. Moléculas ou íons poliatômicos com os mesmos átomos e as mesmas 

ligações, porém, com diferentes orientações geométricas dos átomos e ligações. 

Estereoquímica. Estudo da geometria espacial de moléculas e íons poliatômicos. 

Entropia (S). Quantidade termodinâmica que mede o grau de desordem em um sistema 

Estrutura de Lewis. Método que designa os elétrons de valência num átomo, molécula 

ou íon, representado-os como pontos ao redor dos símbolos que representam os troncos, ou 

cernes, dos átomos. ' 

Equação de onda. Equação matemática descrevendo o movimento de uma onda  

Etapa determinante da velocidade. A etapa mais lenta em um mecanismo seqüencial de 

reações. 

Equação de velocidade. Expressão algébrica da dependência da velocidade de uma 

reação baseada nas concentrações de várias substâncias ou espécies, geralmente reagentes. 

Éter.  Composto orgânico que tem fórmula geral        R - O - R'. 

Equação global. Equação que apresenta somente reagentes efetivos do lado esquerdo e 

produtos efetivos do lado direito da seta.  

Exatidão. O valor verdadeiro ou correto de um número, obtido por medida experimental. 

Expansão livre. Expansão de uma substância, em geral um gás, contra uma pressão de 

oposição nula. 

Equação termoquímica. Equação para uma reação química que inclui a quantidade de 

calor liberada ou absorvida durante a reação. 

Expressão da lei de ação das massas (Q). Produto das concentrações ou pressões 

parciais (ou melhor, das atividades) dos produtos de uma reação, dividido pelo dos reagentes. 

Cada termo é elevado a uma potência que corresponde ao coeficiente da substância ou espécie na 

equação balanceada. Sólidos, líquidos puros e substâncias em quantidades excessivas não 

aparecem na expressão pois sua concentração é constante sendo  englobada na própria constante 

Q. É também conhecida como quociente de reação. 

Equilíbrio. Estado no qual processos opostos ocorrem com a mesma velocidade, de 

forma que nenhuma variação líquida é observada. 

Equivalente (ácido-base). Quantidade de um ácido que fornece um mol de H+. A 

quantidade de  uma base que fornece um mol de OH- ou reage com um mol de H+. 
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Equivalente (redox). A quantidade de um agente oxidante que recebe um mol de 

elétrons. A quantidade de um agente redutor que fornece um mol de elétrons. 

Escala kelvin de temperatura. Escala absoluta de temperatura cuja unidade é o kelvin 

(K) definido como sendo 1/273,15 da diferença de temperatura entre o zero absoluto e o ponto 

triplo da água. 

Faraday (F). Unidade de carga elétrica. Um faraday é igual a 9,65 x 104 coulombs. 

Fase .Região física distinta, com um conjunto uniforme de propriedades em todos os 

sentidos. 

Fator de freqüência. Quantidade que precede o termo exponencial na equação de 

Arrhenius (Ver Seção 13.3). 

Estado excitado. Qualquer estado com energia superior ao estado fundamental. 

Fator estérico. A fração das colisões num processo elementar na qual as partículas que 

colidem têm entre si orientação geométrica apropriada para produzir o complexo ativado. 

Estado fundamental. Estado de mais baixa energia. 

Ferro magnetismo. Atração forte em um campo magnético. 

Fissão. Processo nuclear no qual núcleos massivos se separam para formar núcleos mais 

leves, alguns nêutrons e muita energia.  

Forças de dispersão. Forças fracas entre átomos ou moléculas devido a flutuações 

momentâneas da distribuição eletrônica da nuvem carregada. Também chamadas forças de 

London. 

Forças de London. Forças fracas entre átomos ou, moléculas causadas por flutuações 

instantâneas da distribuição de cargas da nuvem eletrônica. Também conhecidas como forças de 

dispersão. 

Força (de um eletrólito). Extensão da dissociação de um eletrólito em solução. 

Forças de van der Waals. Forças fracas entre átomos ou moléculas, incluindo forças de 

London, e dipolo-dipolo. 

Forças dipolo-dipolo. Forças entre moléculas polares. 

Fórmula empírica. Fórmula que expressa a relação numérica simples, de números 

inteiros dos átomos de cada elemento num composto. Também chamada fórmula mais simples. 

Fórmula estrutural. Um diagrama que mostra como os átomos estão ligados entre si 

numa molécula ou íon poliatômico. 
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Fórmula molecular. A fórmula que expressa o número de átomos de cada elemento em 

uma molécula. 

Fórmula unitária. O grupo de átomos indicado pela fórmula de uma substância. 

Fóton. Um quantum de energia eletromagnética. 

Fração em mol (X). Uma unidade de concentração: a quantidade de matéria de composto 

em uma solução dividido pela soma das quantidades de matéria de todos os componentes. 

Frequência (�). O número de vibrações, oscilações ou excursões por segundo; medido 

em hertz (Hz), ciclos por segundo (cps), ou recíproco de segundos (s-I), todas unidades 

equivalentes.  

Fumaça. Uma dispersão coloidal de um sólido num gás. 

Função de onda. A solução de uma equação de onda. Para um elétron num átomo ou 

numa molécula, cada função de onda corresponde a um estado discreto de energia e a uma 

distribuição espacial dos elétrons. 

Fusão. Processo nuclear no qual núcleos leves se fundem formando núcleos, mais 

massivos libertando enorme quantidade de energia. 

Gás eletrônico. Os elétrons deslocalizados num metal. 

Gás ideal. Um gás cujo comportamento é descrito pela lei do gás ideal PV =nRT. 

Gás nobre. Um membro do grupo 0 da tabela periódica. 

Gel. Colóide sólido-líquido no qual a fase sólida mono ou bidimensional é contínua por 

todo o colóide. 

Gordura. Éster sólido ou semi-sólido do triol glicerol e ácidos graxos. 

Grade (rede) de difração. Conjunto de linhas próximas, espaçadas, que foram traçadas 

ou riscadas em um espelho (grade de reflexão) ou pedaço de vidro ou plástico transparente (grade 

de transmissão). 

Gráfico de Arrhenius. Gráfico do logaritmo natural ou comum da constante de 

velocidade de uma reação em função do recíproco da temperatura absoluta. O gráfico de 

Arrhenius é útil na determinação da energia de atividade da reação. 

Grupo. Coluna vertical de elementos na tabela periódica. Algumas vezes chamada 

família dos elementos. 

Grupo alquila. Grupo hidrocarboneto equivalente a uma molécula de alcano que perdeu 

um de seus átomos de hidrogênio. 
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Grupo carbonila. A estrutura  

 

Grupo funcional. Grupo de átomos em uma molécula que imprime à mesma uma série 

de reações características. 

Halogênio.Um membro do grupo VIIA na tabela periódica. 

Heterogêneo. Formado por duas ou mais fases. 

Híbrido de ressonância. Estrutura que não pode ser representada por uma única estrutura 

de Lewis, e é mostrada como sendo a combinação ou média de duas ou mais estruturas. 

Hidratação. A interação do soluto com água. 

Hidrato. Composto sólido que incorpora moléculas de água na sua estrutura cristalina. 

Hidreto. Composto contendo hidrogênio com número de oxidação igual a -1. 

Hidrocarboneto. Composto que consiste de apenas carbono e hidrogênio. 

Hidrocarboneto aromático. Hidrocarboneto contendo, geralmente, pelo menos um anel 

benzênico na sua estrutura. 

Hidrocarboneto não saturado. Hidrocarboneto com uma ou mais ligações múltiplas. 

Hidrocarboneto normal. Hidrocarboneto cuja cadeia carbônica não é ramificada. 

Hidrocarboneto saturado. Hidrocarboneto não contendo ligações múltiplas. 

Hidrólise. Reação de um ânion com a água formando um ácido fraco e OH-, ou a reação 

de um cátion com a água formando uma base fraca e H+ (Arrhenius). Também qualquer reação na 

qual a água se dissocia. 

Homogêneo. Formado por uma única fase. 

Homonuclear. Formado por átomos de um mesmo elemento. 

Inércia. Resistência que toda matéria apresenta em mudar o seu estado de movimento. 

Inibidor. Substância que diminui a velocidade de uma reação. 

Indicador; Um par ácido-base conjugado do qual pelo menos um dos membros é 

altamente colorido. 

Insolúvel. De baixa solubilidade; muito pouco solúvel; fracamente solúvel. 

Interhalogênio. Composto entre dois halogênios diferentes. 

Interstício. Um espaço entre objetos, como por exemplo, átomos num cristal. 

Isomeria de cadeia. Isomeria que envolve diferenças nas estruturas das cadeias de 

átomos  nas moléculas. 
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Isômero cis. Qualquer isômero no qual dois átomos ou grupos idênticos são adjacentes 

entre si ou no mesmo lado de uma estrutura. 

Isômero facial (fac-). Ismero de um complexo octaédrico no qual um plano contém três 

ligantes idênticos e o átomo central.  

Isômero meridional (mer-). Ismero de um complexo octaédrico no qual três posições 

octaédricas adjacentes são ocupadas por uma única espécie de ligante. 

Ismero ótico. Ismero que gira o plano da luz polarizada porque é um quiral. 

Ismero trans. Ismero no qual dois grupos idênticos estão localizados em lados opostos da 

estrutura. 

Isótopos. Átomos de um elemento tendo diferentes números de nêutrons nos seus 

núcleos, e, portanto, diferentes números de massa. 

Ionização. (1) A perda de um elétron por um átomo, molécula ou íon. (2) A dissociação 

de um eletrólito. 

Íon oxônio. O íon H3O+, também denominado íon hidrônio. 

Íon. Átomo ou grupo de átomos ligados covalentemente apresentando carga elétrica.  

Íon de carga oposta. Íon que apresenta carga oposta ao íon em estudo. 

Íon hidrônio. O íon hidrogênio hidratado, representado por H3O+, Também conhecido 

como íon oxônio. 

Íon carboxilato. O ânion de ácido carboxílico. 

IUPAC. União Internacional de Química Pura e Aplicada. 

Joule (J). A unidade derivada SI para energia ou trabalho. 1 J =1Nm (newton-metro). 

Lantanóide. Membro da série dos 14 elementos que começa pelo lantânio na tabela 

periódica. Também conhecido como lantanídeo. 

Lei (lei natural). Generalização que descreve um comportamento natural. 

Liga. Uma combinação de metais: pode ser uma solução sólida, um composto ou uma 

mistura de compostos. 

Ligação covalente coordenada. Ligação covalente na qual ambos os elétrons do par  

compartilhado pertencem ao mesmo átomo. 

Ligação covalente. Ligação que consiste em um par de elétrons compartilhados entre os 

átomos ligados (modelo da ligação de valência). 
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Ligação covalente não-polar. Ligação covalente na qual o par de elétrons é 

compartilhado por igual por ambos os átomos; uma ligação covalente entre átomos de mesma 

eletronegatividade. 

Ligação covalente normal. Ligação covalente na qual os elétrons do par compartilhado 

pertencem a ambos os átomos, ou seja, um de cada. 

Ligação covalente polar. Ligação covalente na qual o par de elétrons não é 

compartilhado por igual e está mais próximo do elemento mais eletronegativo. 

Ligação iônica. Ligação química que consiste da atração eletrostática entre íons de carga 

elétrica oposta. 

Ligação pi (π). Ligação covalente na qual a nuvem de carga do par compartilhado 

encontra em duas regiões em lados opostos do eixo de ligação. 

Ligação por três centros. Ligação que consiste em um par de elétrons compartilhados 

por três átomos, ligando-os. 

Ligação sigma (�). Ligação covalente na qual a nuvem de carga do par compartilhado de 

elétrons está centrada e distribuída simetricamente ao redor do eixo de ligação. 

Ligante. Um átomo, molécula ou íon ligado a um átomo central num complexo. 

Ligante polidentado. Ligante poliatômico com mais de um par solitário de elétrons que 

podem se ligar simultaneamente ao átomo central num íon complexo. 

Massa. A medida da quantidade de matéria de uma amostra ou objeto. 

Massa atômica. É a massa média dos isótopos de um elemento, encontrados na natureza. 

É expressa em unidade de massa atômica (u). É a massa "média" de um átomo. Pode ser referida 

também como "peso" atômico. 

Massa crítica. A massa de material físsil necessária para que a reação de fissão se 

sustente por si mesma. 

Massa equivalente. A massa em gramas de um equivalente. Também chamado "peso” 

equivalente. 

Massa de fórmula. A soma das massas dos átomos indicados em uma fórmula, expressa 

em unidade de massa atômica (u); a massa de uma fórmula unitária. Também chamada "peso". 

Massa molecular. A soma das massas dos átomos (massas atômicas) em uma molécula 

expressa em unidade de massa atômica (u); a massa de uma molécula. Também chamada "peso 

molecular". 
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Matéria. Qualquer coisa que possui existência física real. O material do qual são feitas as 

substâncias. 

Mecânica clássica. Mecânica desenvolvida antes das idéias da mecânica quântica; é útil 

para descrever o comportamento dos objetos ou partículas muito maiores que os átomos. 

Mecânica ondulatória. Parte da física que descreve o comportamento de partículas 

pequenas e atribui propriedades ondulatórias a elas. Também denominada mecânica quântica. 

Mecânica quântica. Ramo da física que descreve o comportamento de pequenas 

partículas atribuindo-lhe propriedades de onda. Também conhecida como mecânica ondulatória. 

Mecanismo. Seqüência de etapas (processos elementares) que juntas compõem uma 

reação. 

Meia-vida. Período de tempo necessário para que metade de um reagente seja consumido 

num processo. 

Membrana semipermeável. Membrana que irá permitir a passagem de alguns 

componentes de um solução, mas que impede a passagem de outros. 

Metal. Elemento que apresenta altas condutividades elétrica e térmica, um brilho 

característico, e energia de ionização, afinidade eletrônica e eletronegatividade baixas. 

Metal alcalino. Elemento do grupo IA na tabela periódica. 

Metal alcalino terroso. Elemento do grupo IIA na tabela periódica. 

Milímetro de mercúrio (mmHg). Unidade de pressão. 1 mmHg = l/760 atm. 

Essencialmente equivalente à torr. 

Mistura. Combinação de duas ou mais substâncias diferentes que apresentam 

composição variável e podem ser separadas por meios físicos. 

Mol. Número de Avogadro (6,02 x 1023) de partículas. 

Mol %. Fração em mol multiplicada por 100. 

Molalidade, concentração molal (m). Unidade de concentração: o número de mols de  

soluto por quilograma de solvente.  

Molécula. O menor agregado de átomos capaz de agir como uma unidade e exibir as 

propriedades químicas da substância. A combinação de dois ou mais átomos. 

Molécula não-polar. Molécula na qual os centros de cargas positivas e negativas 

coincidem. 
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Molécula polar. Molécula na qual os centros das cargas positivas e negativas não 

coincidem, um dipolo. 

Molecularidade. Em um processo elementar, o número de partículas que colidem para 

formar o complexo ativado. 

Momento dipolar. O produto da grandeza da carga num dos lados pela distância entre as  

cargas opostas. 

Monômero. Unidade de um polímero que se repete; uma molécula pequena a partir da 

qual um polímero cresce. 

Não-eletrólito. Soluto que não se dissocia em íôns numa solução. 

Não-metal. Elemento com baixas condutividades elétrica e térmica; brilho insípido; e 

energia de ionização, afinidade eletrônica e eletronegatividade elevadas. 

Nêutron. Um núc1eon que não possui carga elétrica. 

Nevoeiro. Dispersão coloidal de um líquido num gás. 

Nó. Região ou local de distúrbio mínimo de uma onda estacionária. Em um átomo, uma 

superfície na qual a densidade de probabilidade eletrônica(Ψ2) é igual a zero. 

Normalidade (N). Unidade de concentração; o número de equivalentes de soluto por litro 

de solução. 

Nucleófilo. Átomo rico em elétrons ou grupo de átomos que procura compartilhar seus 

elétrons com um átomo relativamente positivo. 

Núcleon. Partícula no núcleo de um átomo; um próton ou nêutron. 

Número atômico. O número de prótons no núcleo de um átomo. 

Número de Avogadro. Número de átomos em exatamente 12 g de 12
6C. O número de 

entidades em um mol de entidades; o número igual a 6,02 x 1023. 

Número de coordenação. É o número de ligações formadas pelo átomo central com os 

ligantes, num complexo. 

Número de massa. O número total de núcleons (prótons e nêutrons) no núcleo de um 

átomo. 

Número de oxidação (estado de oxidação). Maneira um tanto arbitrária de se atribuir a 

propriedade elétrica característica de um átomo. (Ver Seção 12.4.) 

Número estérico. A soma do número de ligações e de pares solitários ao redor de um 

átomo ligado (teoria VSEPR). 
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Número quântico. Número usado para descrever o estado de um elétron. 

Número quântico azimutal (l). Número quântico que especifica o subnível de um 

elétron. 

Número quântico spin (ms). Número quântico que especifica o spin de um elétron. 

Número quântico magnético (ml). Número quântico que indica o orbital ocupado por 

um elétron num átomo. 

Número.quântico principal (n). Número quântico que especifica o nível de um elétron 

num átomo. 

Óleo. Éster líquido do triol glicerol e ácidos graxos. 

Orbital. Nível eletrônico. Também é a distribuição espacial da densidade de 

probabilidade do elétron Ψ2, para tal nível. . 

Orbital antiligante. Orbital molecular no qual os elétrons apresentam energias mais altas 

do que átomos não ligados; orbital caracterizado por uma região de baixa densidade de 

probabilidade eletrônica entre os átomos ligados, produzindo um efeito desestabilizante na 

molécula. 

Orbital ligante. Orbital molecular no qual os elétrons possuem energias mais baixas do 

que átomos não ligados; caracteriza-se por uma região de maior densidade de probabilidade 

eletrônica, levando à estabilização da molécula. 

Orbital híbrido. Orbital atômico formado pela combinação ou mistura de dois ou mais 

orbitais atômicos no estado fundamental. 

Orbital molecular deslocalizado. Orbital que se estende a mais de dois átomos na 

molécula, íon ou agregado extenso. 

Orbital molecular (MO). Nível de energia de um elétron em uma molécula e a 

correspondente distribuição de cargas no espaço. 

Ordem de reação. O expoente num termo de concentração na equação simples de 

velocidade (ordem em relação a um componente),ou a soma de todos estes expoentes (ordem 

total). 

Osmose. A passagem de moléculas de solvente através de uma membrana 

semipermeável, de uma solução de mais alta concentração de solvente (mais baixa concentração 

de soluto) para uma de mais baixa concentração de solvente (alta concentração de soluto). 

Oxidação. A perda de elétrons por uma espécie ou uma substância numa reação. 
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Óxido hidratado. Composto pouco caracterizado que se forma na combinação de certos 

óxidos com a água ou pela adição de base a um íon em solução aquosa. 

Paralelepípedo. Sólido geométrico que possui seis lados sendo cada um paralelogramo. 

Paramagnetismo. Atração fraca de uma substância em um campo magnético devido à 

presença de elétrons desemparelhados. 

Ponto crítico. Temperatura e pressão acima das quais os estados sólidos e líquidos se 

confundem. 

Ponto de congelamento normal. Ponto de congelamento de uma substância a uma 

pressão de 1 atm. 

Par inerte. Par de elétrons s em um átomo que tem a camada de valência com pelo 

menos um elétron p. 

Par ligante. Par de elétrons compartilhados entre dois átomos e constituindo uma ligação 

covalente (modelo da ligação de valência). 

Par solitário. Par de elétrons que pertence a apenas um átomo e, portanto, não é 

compartilhado com outro átomo (modelo da ligação de valência). 

Partícula alfa (�). Emissão radioativa que consiste de dois prótons e de dois nêutrons 

ligados na forma de núcleos de 42He. 

Partícula beta negativa (�-). Emissão radioativa que consiste em um elétron 0
-1e. 

Simplesmente conhecida como partícula beta. 

Partícula beta positiva (�+). Emissão radioativa consistindo de um pósitron 0 
1e. 

Poliol. Molécula orgânica com mais de um grupo funcional álcool (-OH). 

Ponte de hidrogênio. Força atrativa entre um átomo de hidrogênio ligado a um átomo 

eletronegativo e um átomo eletronegativo ligado a outra molécula. 

Par conjugado ácido-base. O ácido e a base formada pela remoção de um próton de um 

ácido (definição de Brönsted-Lowry). 

Ponto de ebulição normal. Ponto de ebulição de uma substância a uma pressão de 1 atm. 

Ponto de equivalência. O estágio numa titulação no qual números iguais de equivalentes 

dos reagentes e dos produtos foram misturados. 

Pósitron. Partícula que possui a mesma massa de um elétron é com uma carga da mesma 

magnitude, mas com sinal oposto (positivo). 
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Percentagem em massa. Unidade de concentração: 100 a massa de um componente 

dividido pela massa total da mistura. 

Período. Série horizontal de elementos (fila) na tabela periódica. 

Potencial de decomposição. Tensão mínima que deve ser aplicada entre um par de 

eletrodos inertes imersos em um certo meio, a fim que haja uma reação de eletrólise. 

Potencial de eletrodo. Tensão associada com uma semi-reação escrita (por convenção) 

como redução. Também chamado potencial de redução. 

Peso. A força de atração gravitacional entre um objeto e (geralmente) a terra. 

pH. O logaritmo comum negativo da concentração (ou melhor, da atividade) de íons 

hidrogênio (hidroxônio) numa solução aquosa. 

Potencial de junção líquida. Tensão produzida na junção entre dois líquidos diferentes. 

Potencial de oxidação. Medida da tendência de uma semi-reação de oxidação a ocorrer, 

expressa como uma tensão produzida por uma célula galvânica empregando a semi-reação do 

ânodo e usando o eletrodo padrão de hidrogênio como cátodo. 

Polarizabilidade. A facilidade com que as partículas de uma substância podem ser 

distorcidas, orientadas ou deslocadas por um campo elétrico. 

Polimerização por adição. Reação de formação de polímeros na qual os monômeros se 

combinam através de reações de adição sucessivas. 

pK. O logaritmo comum negativo da constante de equilíbrio. 

Pnicogênio. Membro do grupo VA da tabela periódica. 

Potencial de redução. Medida da tendência de uma semi-reação de redução a ocorrer, 

expressa como uma tensão produzida por uma célula galvânica empregando a semi-reação do 

cátodo e usando o eletrodo padrão de hidrogênio como ânodo. 

Precipitação. Formação de uma fase condensada (sólida ou líquida) durante uma reação. 

Precisão. O grau de exatidão ou a nitidez com que um número obtido experimentalmente 

é expresso. 

Polimerização por condensação. Reação de formação de um polímero na qual uma 

molécula pequena é desdobrada, quando cada par de monômeros se liga. 

Pressão. Força exercida sobre uma área unitária de uma superfície. 

Polímero. Molécula de cadeia longa composta de muitas unidades de repetição 

(monômeros). 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 671 

Polimorfismo. A habilidade de uma substância cristalizar em diferentes estruturas.  

Pressão de vapor. Pressão de um gás quando está em equilíbrio com seu líquido. 

Pressão osmótica. Uma propriedade coligativa: a pressão que deve ser aplicada a uma 

fase da solução de um lado da membrana semipermeável, a fim de que a osmose não ocorra. 

Processo elementar. Uma etapa de um mecanismo de reação. 

Pressão parcial. Pressão exercida por um gás numa mistura sobre as paredes do 

recipiente, caso nenhum outro gás esteja presente. 

Princípio de incerteza de Heisenberg. Princípio que determina que o produto da 

incerteza na posição de uma partícula pelo seu momento é uma constante. É impossível 

determinar simultaneamente a posição e o momento de uma partícula com exatidão. 

Próton. Núcleon que transporta uma carga positiva igual em magnitude à do elétron e 

que é muito mais massivo que o elétron. 

Princípio de Le Châtelier. Refere-se ao comportamento de sistemas em equilíbrio: 

quando um sistema em equilíbrio sofre uma tensão, ele se ajustará de maneira a minimizar, se 

possível, o efeito da tensão. 

Produto. Substância ou espécie que se forma em uma reação química. 

Produto de solubilidade (Kps) A constante de equilíbrio para um equilíbrio iônico da 

solubilidade. Também chamada constante do produto de solubilidade.: 

Processo Aufbau. Procedimento para a colocação de elétrons começando pelo nível de 

energia mais baixo (de um conjunto de níveis) até os mais altos. Processo de "construção" da 

estrutura eletrônica. 

Processo bimolecular. Processo elementar, no qual o complexo ativado se forma como 

resultado da colisão de duas partículas. 

Processo termolecular. Processo elementar no qual o complexo ativado é formado por 

colisão simultânea de três partículas.  

Processo unimolecular. Processo elementar no qual a probabilidade de desativação 

colisional de um complexo ativado excede a probabilidade de decomposição, formando produtos. 

Produto iônico. (1) Produto da concentração de íons hidrogênio (hidroxonio) e íons 

hidróxido em água. (2) A expressão da lei de ação das massas para o equilíbrio de solubilidade 

Propriedades coligativas. Propriedade da solução que depende da concentração das 

partículas do soluto, mas não de sua natureza. 
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Propriedade física. Propriedade que pode ser descrita sem se referir a uma reação 

química. 

Propriedade química. Propriedade de uma substância que é descrita referindo-se a 

reação química. 

Proteção catódica. Prevenção da corrosão oxidante de um metal, forçando-o a ser 

cátodo. 

Proteína. Um grande agregado de aminoácidos.  

Quantização da energia. Restrição da energia de um sistema a valores discretos. 

Quelato. Complexo no qual os ligantes são polidentados. 

Química. Ciência que estuda as composições e estruturas das substâncias e as 

transformações que estas sofrem. 

Quiralidade. Quiral significa "que tem mãos". Como em mão direita e mão esquerda, a 

molécula quiral não pode ser superposta à sua imagem especular. 

Radical livre. Uma molécula, em geral um intermediário de reação, comum par 

desemparelhado de elétrons.Uma molécula instável. 

Radioatividade. A desintegração ou decomposição de núcleos atômicos. 

Raio catódico. Feixe de elétrons emitidos pelo cátodo de um tubo de descarga de gás. 

Raio gama (�). Radiação eletromagnética de alta energia emitida pelo núcleo. 

Raio x. Alta energia (baixo comprimento de onda, alta freqüência); energia 

eletromagnética. 

Reação de adição. Reação na qual uma molécula é adicionada a outra sem que nenhuma 

perca átomos. 

Reação de eliminação. Reação na qual átomos adjacentes ou, grupos de átomos em uma 

molécula são removidos deixando uma ligação dupla ou tripla entre os átomos. 

Reação de neutralização. Reação ácido-base (definição de Arrhenius). 

Reação de óxido-redução. Reação que ocorre com transferência de elétrons. 

Reação de substituição. Reação na qual um átomo ou grupo de átomos são substituídos 

por outros numa molécula. 

Reação endotérmica. Reação que ocorre com absorção de calor. 

Reação exotérmica. Reação que ocorre com liberação de calor. 

Reação redox. Reação de óxido-redução ou de transferência de elétrons. 
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Reagente. Substância ou espécie que é consumida em uma reação química. 

Redução. Ganho de elétrons por uma substância ou espécie durante uma reação. 

Refratário. Que tem um ponto de fusão muito alto. 

Região extranuclear. Região além do núcleo do átomo. 

Regra de Hund. Regra que diz que dois elétrons tendem a permanecer desemparelhados 

e em orbitais separados de mesma energia, ao invés de se emparelhar num mesmo orbital. ' 

Regra do octeto. Regra que diz que uma configuração com oito elétrons na camada de 

valência de um átomo (uma configuração ns2np6)é particularmente estável. 

Retículo cristalino. É o arranjo regular de partículas que se repetem (átomos, íons, 

moléculas) em um cristal. 

Retículo espacial. Arranjo regular e repetitivo de pontos no espaço. 

Sítio ativo. Local na superfície de um catalisador heterogêneo ou enzima no qual 

moléculas reagentes podem se combinar e reagir. 

Sólido amorfo. Substância que apresenta a aparência externa e outras características de 

um sólido, mas que possui uma estrutura interna irregular de um líquido; um líquido altamente 

super-resfriado; um vidro. 

Sólido covalente. Sólido no qual os átomos estão ligados covalentemente, formando um 

arranjo externo tridimensional que constitui uma molécula gigante. 

Sólido cristalino. Um sólido verdadeiro com uma estrutura interna regular. 

Sólido iônico. Sólido composto de ânions e cátions em um retículo cristalino. 

Sal. Composto formado a partir de íons positivos de uma base de Arrhenius, e de íons 

negativos de um ácido de Arrhenius. 

Sólido metálico. Sólido no qual íons positivos ocupam posições reticulares e estão 

ligados entre si por meio de elétrons deslocalizados. 

Sólido molecular. Sólido onde as moléculas ocupam os pontos do retículo cristalino e 

são unidas entre si por meio de forças de London ou de dipolo-dipolo. 

Sal ácido. Sal cujo ânion pode atuar como ácido ao perder H+ (doando um próton, 

NaHCO3, hidrogenocarbonato de sódio, é um sal ácido.) 

Saponificação. A hidrólise básica de uma gordura ou óleo formando glicerol e um sabão. 
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Solubilidade. Concentração de um soluto em uma solução saturada; a quantidade 

máxima de soluto que pode ser dissolvida pela simples adição em um solvente à temperatura e 

pressão constantes. 

Solução. Mistura homogênea. 

Semicondutor. Substância cuja condutividade elétrica aumenta com o aumento da 

temperatura. 

Solução ácida. Solução aquosa na qual a concentração dos íons hidrogênio (hidrônio) 

excede a de íons hidróxido. 

Solução básica. Solução aquosa na qual a concentração de íons hidróxido excede a de 

íons hidrogênio (hidrônio). 

Solução ideal. Solução cujo comportamento obedece a lei de Raoult. (Ver Seção 11.5.) 

Uma solução onde cada espécie age independentemente uma da outra. 

Semicondutor do tipo n. Semicondutor no qual os transportadores de cargas são elétrons 

fracamente ligados." 

Semicondutor do tipo p. Semicondutor no qual o transporte da corrente é feito por meio 

vazios (buracos com falta de elétrons). 

Semi-metal. Elemento que possui propriedades que são intermediárias entre as de um 

típico e as de um não-metal típico. Também chamados de metalóides. 

Semi-reação. Equação para a oxidação ou a redução; metade de uma reação de óxido-

redução. 

Solução não-saturada. Solução na qual a concentração do soluto é menor que sua 

solubilidade. 

Solução neutra. Solução aquosa na qual as concentrações de íons hidrogênio e hidróxido 

são iguais. A 25 °C, uma solução aquosa tem pH = 7,00. 

Série espectroquímica. Uma lista de ligantes por ordem de sua habilidade em provocar o 

desdobramento dos orbitais d num complexo. 

Solução saturada. Solução que está, ou pode estar, em equilíbrio com um excesso de 

soluto. 

Sistema. Porção do universo sob investigação. 

Sistema isolado. Sistema que não pode trocar nem matéria, nem energia com o externo. 
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Solução supersaturada. Solução na qual a concentração de soluto é maior que sua 

solubilidade (um estado instável). 

Soluto. Componente de uma solução presente numa concentração que é baixa em relação 

à concentração maior do solvente. 

Solvatação. A interação de um soluto com um solvente; o invólucro das partícula de 

solvente ao redor das partículas de soluto. 

Solvente. Componente em maior concentração numa solução. 

Solvente diferenciador. Solvente que pode diferenciar a força de ácidos e bases, os quais 

são fortes (completamente dissociados) em água (definição de Brönsted-Lowry). 

Spins antiparalelos. Dois spins que possuem sentidos opostos. Dois elétrons no mesmo 

orbital atômico ou molecular,possuem spins antiparalelos.  

Spins paralelos. Spins que possuem a mesma direção. 

Sublimação. Conversão direta do estado sólido ao gasoso. 

Subnível (subcamada). Subconjunto de energias eletrônicas no átomo; designados por s, 

p, d, f..., ou pelos valores de l (o número quântico azimutal): 1,2,3, o.. 

Substrato. Substância ou espécie que se liga e então reage num sítio ativo na catálise 

heterogênea ou enzimática. 

Superaquecimento. O aquecimento de um líquido acima de seu ponto de ebulição, sem 

que ocorra ebulição. 

Superfície limite. Superfície de densidade de probabilidade eletrônica constante, Ψ2. 

Super-resfriamento. Resfriamento de um líquido abaixo de seu ponto de congelamento 

sem que haja congelamento. 

Tampão. Solução que contém uma concentração moderada ou alta de pares conjugas 

ácido-base de Brönsted-Lowry; solução cujo pH praticamente não varia quando se adiciona à 

mesma ácido ou base. 

Temperatura. Propriedade de uma substância que determina a direção do fluxo de calor 

para dentro ou para fora da mesma; o calor flui de uma substância de temperatura mais alta para 

uma substância de temperatura mais baixa. A temperatura de uma substância mede a energia 

cinética média de suas partículas. 

Temperatura de inversão. Temperatura na qual a expansão livre de um gás real não 

produz nem aquecimento, nem resfriamento do mesmo. 
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Tendência de escape. Tendência mostrada por uma substância em escapar de sua fase 

para uma outra. 

Tensão superficial. Medida da energia necessária para aumentar a área superficial de um 

líquido. 

Teoria. Uma explanação proposta ou justificação de um comportamento observado em 

termos de um modelo.  

Teoria VSEPR. Teoria da repulsão do par eletrônico da camada de valência. (Ver Seção 

8.6.) 

Termodinâmica. Estudo das mudanças ou transformações de energia que acompanham 

uma transformação física ou química da matéria. 

Titulação. A adição gradativa de uma solução de um reagente à solução de outro, até que 

o ponto de equivalência seja assinalado por uma mudança de cor ou outra indicação. 

Titulante. Substância que é adicionada lentamente durante a titulação. 

Torr. Unidade de pressão.Um torr é essencialmente igual a 1 mmHg,ou 1/760 atm. 

Trabalho. Produto da distância em que um objeto se move, vezes a força que se opõe ao 

movimento. 

Transformação adiabática. Transformação que ocorre sem que haja ganho ou perda de 

calor. 

Transformação espontânea. Transformação que pode ocorrer naturalmente, sem ajuda 

externa; uma transformação possível. 

Transformação química. Transformação na qual uma ou mais substâncias são 

transformadas em outras substâncias novas; uma reação química. 

Transmutação. Transformação de um elemento em outro. 

Trítio. Hidrogênio 31H. 

Unidade de massa atômica (u). É uma unidade de massa. Definida como sendo 

exatamente igual a 1/12 da massa do átomo do carbono 12. 

Vacância. Um ponto no reticulo cristalino que perdeu a sua partícula, também chamado 

vazio. 

Vazio (localização). Em um semicondutor aonde falta um elétron. 

Vazio octaédrico. Numa estrutura de empacotamento denso, um espaço rodeado por seis 

esferas localizadas nos vértices de um octaedro. 
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Viscosidade. A resistência ao fluxo mostrada por um fluido. 

Velocidade de reação. Variação da concentração ou da pressão parcial em relação ao 

tempo (ou, algumas vezes quantidade) de um reagente ou produto na reação. 

Vidro. Um sólido amorfo. 

Volátil. Tem alta pressão de vapor. 

Volume molar (Vm). Volume ocupado por um mol de substância. O volume molar de um 

gás  ideal é 22,4 L mol-l nas CNTP. 

Zero absoluto. Temperatura na qual todas as partículas de uma substância estão no seu 

estado de energia mais baixo: 0 K ou -273,15 °C. A temperatura teórica mais baixa que pode ser 

atingida. 
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Apêndice B 
UNIDADES, CONSTANTES E EQUAÇÕES DE CONVERSÃO. 
B.1 UNIDADES 

UNIDADES SI 

 A versão do sistema métrico de unidades que foi aprovada pela União Internacional de 

Química Pura e Aplicada (IUPAC) e outros organismos internacionais é o Systeme International 

d' Unités ou SI. Sete unidades básicas servem como fundamento desse sistema: 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Além destas, duas unidades suplementares SI foram aprovadas. São o radiano (rad) para 

medidas de ângulos planos, e esteradiano (sr) para medidas de ângulos sólidos. 

 Muitas outras unidades são derivadas das unidades básicas SI. Algumas dessas unidades 

derivadas SI não têm nomes especiais. São ela: 
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 Outras unidades derivadas do SI apresentam nomes especiais. São as seguintes: 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Muitas unidades antigas foram definidas em termos de SI e são conservadas por serem 

tradicionais e úteis. São elas: 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Recomenda-se que o emprego de certas unidades não SI seja gradualmente abandonado. 

A mais importante delas é atmosfera padrão (atm), definida como 101.325 Pa. Além disso, foi 

recomendado que o uso da unidade de pressão milímetro de mercúrio (mmHg), essencialmente a 

mesma que torr (sem abreviação), seja imediatamente deixada de lado. (1 mmHg = 1/760 atm.) A 

atmosfera e o milímetro de mercúrio provavelmente desaparecerão gradativamente, mas são 

medidas tão convenientes que continuam a ser utilizadas. Algumas outras unidades não 
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pertencentes ao SI desaparecerão rapidamente do uso científico, por exemplo, a caloria (cal), uma 

unidade de energia (1 cal = 4,184 J). 

 

PREFIXOS MÉTRICOS 

 Os seguintes prefixos métricos para múltiplos a submúltiplos de unidades podem ser 

aplicados para unidades SI ou não SI: 
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B.2 CONSTANTES FÍSICAS 
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B.3. EQUAÇÕES DE CONVERSÃO 
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Apêndice C 
NOMENCLATURA QUÍMICA 

 

C.1 NOMES TRIVIAIS 

 Muitas substâncias são conhecidas, ao longo dos anos, por seus nomes triviais ou 

comuns. De fato, algumas substâncias são muito mais conhecidas pelos seus nomes comuns 

do que pelos seus nomes sistemáticos. Por exemplo, a água raramente é denominada óxido de 

hidrogênio. Alguns nomes triviais são utilizados em aplicações específicas. Então, o 

tiossulfato de sódio é o hipossulfito dos fotógrafos, e os mineralogistas conhecem o sulfeto de 

zinco por esfalerita. Alguns nomes comuns devem ser usados com cuidado. O álcool, por 

exemplo, é um nome trivial para um composto específico, e é também um nome usado para 

uma classe geral de compostos. A lista seguinte mostra alguns exemplos de nomes triviais e 

sistemáticos: 
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C.2 NOMENCLATURA SISTEMÁTICA INORGÂNICA 

 As regras seguintes obedecem a maior parte das recomendações da União 

Internacional da Química Pura e Aplicada, IUPAC, salientando a prática comum norte-

americana na quando as alternativas permitirem estas recomendações. 

 

ELEMENTOS 

 Os nomes dos elementos algumas vezes variam de uma para outra língua, mas os 

símbolos químicos são universais. Cada símbolo consiste de uma, duas ou três letras do nome 

do elemento (em geral, inglês ou latim). A primeira letra das duas ou três letras do símbolo é 

maiúscula, mas a.segunda e a terceira são minúsculas. Os elementos podem se apresentar em 

dois ou mais alótropos moleculares, e são denominados sistematicamente pelo uso de um 

prefixo indicativo do número de átomos por molécula. (Estes prefixos são também utilizados 

na denominação de alguns compostos.) Os prefixos e os números que eles representam estão a 

seguir: 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 (As alternativas dadas para 9 e 11 são derivadas das formas do latim e do grego, 

respectivamente.) 

 O uso destes prefixos para denominar os elementos são ilustrados a seguir: 
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CÁTIONS 

CÁTIONS MONOATÔMICOS 

 Quando um elemento forma apenas um cátion monoatômico, o íon é denominado a 

partir do nome do elemento (não modificado) precedido pela palavra "íon". Exemplos: 

 

 

 

 

 

 Quando um elemento puder formar mais de um cátion monoatômico (com diferentes 

estados  de oxidação), cada íon é denominado de uma forma diferenciada dos outros íons. Há 

duas maneiras de se denominar tais íons: o sistema Stock e sistema oso-ico. O sistema Stock é 

o mais explícito dos dois, e é recomendado pela IUPAC. De acordo com este sistema, o 

estado de oxidação do elemento é indicado por meio de um número em algarismos romanos 

entre parênteses imediatamente (sem espaço) após o seu nome. Alguns exemplos desta 

denominação de cátions são mostrados na Tabela C.1. 

 O sistema oso-ico é sistema mais antigo, ainda aceito pela IUPAC. Pode ser utilizado 

quando o elemento formar dois cátions diferentes, empregando os sufixos -oso e -ico na 

seqüência da raiz do nome do elemento para indicar os estados de oxidação menor e maior, 

respectivamente. A raiz é em geral formada retirando o -um ou -ium, do nome do elemento 

em inglês ou, algumas vezes, em latim. Se o nome do elemento não terminar em -um e -ium, 

em geral a última sílaba é retirada para formar a raiz. Por exemplo, manganoso e mangânico 

são provenientes de manganese. (Os íons da Tabela C.l foram redenominados na Tabela C.2.) 

 O sistema Stock é usualmente preferível ao sistema oso-ico, porque evita qualquer 

ambigüidade. Embora o sistema oso-ico não forneça de maneira explícita o estado de 

oxidação, permanece em uso comum, sendo considerado um sistema prático se usado com 

cuidado. Nota: Nem o sistema Stock e nem o sistema oso-ico são usados quando o íon 

apresenta "com certeza" apenas um nome; "o íon sódio", por exemplo, significa unicamente 

Na+. (O sistema IUPAC subentende um certo conhecimento de química, o sódio costuma 

exibir apenas um estado de oxidação: +1.) 

 

 

 

 

Na+  Íon sódio 

Ca2+ Íon cálcio 

Al3+ Íon alumínio 
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Tabela C.1 O sistema Stock para denominação de cátions. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Tabela C.2 O sistema oso-ico para a denominação de cátions: 
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CÁTIONS POLIATÔMICOS 

 Cátions com mais de um átomo são denominados de várias maneiras, dependendo do 

tipo. Os cátions que consistem de um ou mais átomos de oxigênio ligados a um átomo de um 

segundo elemento são denominados com os sufixo -ito. Exemplos:  

 

                                                     UO2
2+        íon uranilo(VI) 

                                                     NO+           íon nitrosilo 

 

 Alguns cátions poliatômicos são denominados universalmente de um modo 

tradicional, não sistemático. O íonamânio, NH4
+, é um bom exemplo. O nome IUPAC para 

H3O+ é íon oxônio, embora nos Estados Unidos o nome íon hidrônio ainda é utilizado. 

Finalmente, o íon diatômico Hg2
2+ é denominado de íon mercúrio(I) ou íon mercuroso, 

exatamente como se este íon fosse mono atômico.  

 Os cátions complexos serão discutidos em Complexos mais adiante. 
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ÂNIONS 

ÂNIONS MONOATÔMICOS 

 Os ânions monoatômicos são denominados pela adição dos sufixos -eto e ido, à raiz do 

nome do elemento precedida pela palavra "íon". Exemplos de alguns ânions monoatômicos 

são listados na Tabela C.3. 

 

 Tabela C.3 Nome de alguns ânions monoatômicos. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

ÂNIONS POLIATÔMICOS 

 Por causa de uma prática adotada por um longo tempo, alguns ânions poliatômicos são 

denominados com os sufixos -eto e -ido, como se fossem monoatômicos. Exemplos: 

 

 

 

 

 

OUTROS ÂNIONS POLIATÔMICOS: OXOÂNIONS  

 Os ânions de oxoácidos (ácidos que contém oxigênio) podem ser denominados de 

modo sistemático, considerando estes ânions como se fossem íons complexos em que os íons 

óxidos atuam como ligantes. (Ver o Capítulo 22.) Na prática, contudo, os nomes tradicionais 

para estes íons são quase sempre usados, e são aprovados pela IUPAC. Quando o átomo 

central formar apenas um ânion comum, o sufixo -ato é usado. Exemplos: 
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 Os sufixos -ito e -ato são usados na distinção entre dois oxoânions que têm o mesmo 

átomo central com diferentes estados de oxidação: 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Quatro diferentes estados de oxidação podem ser diferenciados pelo uso do prefixo 

hipo- para indicar um menor estado de oxidação do que o de -ito, e o prefixo per- para indicar 

um maior estado de oxidação do que o de -ato. 

 

 

 

 

 

 

 

 Exemplo: 
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 Alguns ânions contêm um ou mais "hidrogênios ácidos". Estes se formam quando um 

ácido poliprótico é parcialmente neutralizado, isto é, quando ao menos um de seus 

hidrogênios removíveis permanece no ânion após a neutralização. Tais ânions são 

denominados com a palavra hidrogeno e, se necessário, usa-se um prefixo. (Embora a 

recomendação da IUPAC seja para não haver espaço após a palavra "hidrogeno", nos Estados 

Unidos é comum introduzir-se um espaço.) Se mais de um "hidrogênio ácido" estiver 

presente, o prefixo apropriado deverá ser incluído. 

 Exemplos: 

 

 

 

 

 

 

 

  

 Nota: Existe um sistema mais antigo que, apesar de ilógico, ainda é comumente 

utilizado na denominação destes íons, quando eles contêm somente um hidrogênio. Este 

sistema usa o prefixo -bi para representar o hidrogênio. Exemplos: 

 

 

 

 

 

 

 As origens deste sistema são muito antigas, e o uso de bi- para designar um átomo de 

hidrogênio é pelos menos mal empregado. Contudo, o "íon bicarbonato" é um velho amigo  

para muitos químicos. Originalmente, CaCO3 foi denominado carbonato de cálcio, e 

Ca(HCO3)2 bicarbonato de cálcio, por causada diferença na razão de cálcio para carbono nos 

dois compostos. Os técnicas analíticas na época foram inadequadas para detectar a presença 

de hidrogênio no segundo composto. 

 Conhecer os nomes dos ânions poliatômicos pode apresentar a muitos estudantes 

alguma dificuldade. Alguns dos mais importantes destes ânions estão listados na Tabela C.4 
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 Tabela C.4 Nomes de alguns ânions poliatômicos comuns. 
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SAIS, ÓXIDOS E HIDRÓXIDOS 

SAIS 

 O nome de um sal consiste do nome de seu ânion seguido pelo nome de seu cátion. 

(Os dois nomes são separados pela preposição de.) Os prefixos tais como di- e tri- não são 

normalmente usados.  Alguns exemplos de sais e seus nomes são dados na Tabela C.5. 
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ÓXIDOS 

 Os óxidos de metais são denominados do mesmo modo que os sais. 

 

 

 

 

 

 

 

 Os óxidos de não-metais são denominados de acordo com o método geral de 

denominação de compostos binários não-metal-não-metal. (Ver a seguir.) 

 

HIDRÓXIDOS 

 Um hidróxido é um hidroxi-composto de um metal. (Um hidroxi-composto contém o 

grupo -OH.) A nomenclatura dos hidróxidos é análoga à dos sais. A palavra hidróxido é 

citada primeiro, seguida pela preposição de e pelo nome do íon do metal. Exemplos: 

 

 

 

 

 

 

 

ÁCIDOS 

ÁCIDOS BINÁRIOS 

 Os compostos binários que se comportam como ácidos de Arrhenius podem ser 

denomina dos pelo uso do nome do ânion do ácido, seguido pela preposição de e pela palavra 

"hidrogênio". O nome resultante é comumente utilizado para o composto quando este for 

puro, e não é aplicado quando este estiver dissolvido em água. Exemplos: 
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 Uns poucos ácidos, não binários, (e que não são oxoácidos) são similarmente 

denominados. Exemplo: HCN é chamado cianeto de hidrogênio. Em solução aquosa, os 

ácidos binários são freqüentemente denominados pelo uso da palavra ácido seguida da raiz do 

nome do ânion e o sufixo -ídrico. Exemplos: 

 

 

 

 

 

 

 (Este método é, em comum, restrito aos haletos de hidrogênio em solução. Mas alguns 

ácidos também recebem esta denominação, como por exemplo o ácido sulfídrico, H2S.) 

 

OXOÁCIDOS 

 Cada um dos hidrogênios ionizáveis em um oxoácido está ligado a um átomo de 

oxigênio, e desse modo os oxoácidos são classificados como compostos hidroxi-ácidos. 

Raramente são denominados de acordo com o modelo "nome do ânion + de + hidrogênio". 

(Por exemplo, H2SO4 é poucas vezes chamado de sulfato de hidrogênio.) Em vez disso, são 

denominados pela eliminação do -ito ou -ato do nome do ânion, e pela adiçãa de ácido-oso ou 

ácido-ico, respectivamente. Assim, -oso indica que o átomo central na molécula do ácido está 

no menor estado de oxidação, e -ico indica que ele está no maior estado. Exemplos: 

 

 

 

 

 

 Este método também é usado na presença de prefixos que indicam os números de 

oxidação relativos, como mostrado a seguir. 

 

 

 

 

 

 (Compare estes nomes com o dos ânions correspondentes, citados anteriormente.) 
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OUTROS COMPOSTOS INORGÂNICOS 

 Muitos compostos inorgânicos, particularmente aqueles constituídos apenas por não-

metais, são denominados considerando-se primeiro o(s) nome(s) does) elemento(s) mais 

eletronegativo(s) modificando a terminação para -ido ou -ito, seguido pelo(s) nome(s) do (s) 

elemento(s) mais eletropositivo. Os prefixos (di-, tri-, etc) são usados quando necessários. 

(mono- é freqüentem ente omitido.) Este sistema é pouco usado para compostos do tipo 

metal-não-metal. Por exemplo, embora a IUPAC não proíba, raramente o FeCl3 é chamado de 

"tricloreto de ferro"; nomes tais como: cloreto de ferro(III) ou cloreto férrico são bem mais 

comuns. Os nomes de alguns compostos de não-metal-não-metal são dados na Tabela C.6 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

COMPLEXOS 

 Um complexo é constituído por um átomo central, ou principal, circundado por e 

ligado a um ou mais ligantes, os quais podem ser átomos, íons ou moléculas. (Ver o Capítulo 

22.)  

 

NOMES DE LIGANTES 

 Ligantes aniônicos. O sufixo no nome do ânion é algumas vezes modificado quando o 

ânion atua como um ligante: 
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 Alguns exemplos de ânions e seus nomes como ligantes são mostrados na Tabela C.7. 
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 Ligantes Neutros. O nome de uma molécula neutra que atua como um ligante 

geralmente permanece inalterado. Contudo, há algumas exceções importantes: 

 

 

 

 

 

 

 

 

FÓRMULAS DE COMPLEXOS 

 Na fórmula de um complexo escreve-se primeiro o átomo central, seguido pelos 

ligantes aniônicos em ordem alfabética de suas fórmulas. Os ligantes neutros são listados a 

seguir também em ordem alfabética. A IUPAC recomenda que a fórmula completa do 

complexo esteja entre colchetes, com a carga total do lado superior direito. Alguns exemplos 

incluem: 

 

 

 

 

 

 

 

 

NOMES DE COMPLEXOS 

 Os complexos são denominados especificando-se primeiro os ligantes, que estão 

listados em ordem alfabética desprezando-se a carga. Os prefixos di-, tri-, tetra-, penta-, hexa- 

etc. são úteis para indicar o número de ligantes no complexo. Quando o nome do próprio 

ligante contém tais prefixos, então se usa bis-(duas vezes), tris- (três vezes), tetraquis- (quatro 

vezes) etc. (Contudo, os prefixos são ignorados na ordem alfabética.) Se todo o complexo for 

um ânion, o sufixo -ato é adicionado; se o complexo total for um cátion ou for neutro nenhum 

sufixo é adicionado.O estado de oxidação do átomo central ou principal é indicado pelo uso 

de algarismos romanos conforme o sistema Stock. (O número arábico 0 é utilizado para o 

zero, e o sinal de menos é usado com um algarismo romano, no caso de um estado de 
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oxidação negativo.) Alguns exemplos de complexos e seus nomes são mostrados na Tabela 

C.8 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Abreviações. Quando a fórmula de um ligante for longa, freqüentemente será 

abreviada. Um exemplo comum é do ligante etilenodiamina, que é biodentado e tem a 

estrutura 

 

 

 

 

 

 

 Nas fórmulas, este ligante, é costumeiramente abreviado para en. Desse modo, temos: 
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SAIS CONTENDO ÍONS COMPLEXOS 

 Para a denominação de um sal, é de uso prático o nome do ânion preceder o do cátion 

separados pela preposição de. Alguns exemplos são dados na Tabela C.9. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

C.3 NOMENCLATURA SISTEMÁTICA ORGÂNICA 

(Ver também o Capítulo 23.) 

 

HIDROCARBONETOS  

ALCANOS NORMAIS 

 Os nomes IUPAC da maioria dos alcanos normais (de cadeias retas, não ramificadas) 

são derivados de palavras gregas, para designar o número de átomos de carbonos presente 

seguidas pelo sufixo -ano. Exceções: Os quatro primeiros alcanos normais têm nomes 

especiais: metano, etano, propano e butano. A Tabela C. 10 mostra as fórmulas e os nomes 

dos dez primeiros alcanos normais. 
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GRUPOS AQUlLA NORMAIS 

 Os nomes IUPAC do(s) grupo(s) dos hidrocarbonetos formados pela remoção de um 

hidrogênio do átomo de carbono terminal de um alcano normal é obtido pela modificação do 

sufixo -ano por -ila. O grupo resultante é denominado um grupo alquila normal. A Tabela 

C.10 também mostra as fórmulas e os nomes dos primeiros 10 grupos alquilas normais. 

 

ALCANOS DE CADEIA RAMIFICADA 

 Os alcanos de cadeias ramificadas são denominados pela adição do(s) nome(s) do(s) 

grupo(s) substituinte(s) hidrocarbônico(s) como um prefixo (ou prefixos) para o nome da 

cadeia hidrocarbônica contínua e mais longa. A posição de cada grupo substituinte é indicada 

com um número localizador, e a cadeia mais longa é enumerada a partir da extremidade que 

resultar nos menores números localizadores para os grupos substituinte. 
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 Os prefixos di-, tri-, tetra- etc., são usados para indicar a presença de mais de um 

substituinte. 

 

 

 

 

 

GRUPOS ALQUlLA DE CADEIARAMIFICADA 

 Os nomes IUPAC (e entre parênteses, os nomes comuns) são dados a seguir para 

vários grupos hidrocabônicos. 

 

 

 

 

 

 

 

 Quando grupos hidrocarbônicos diferentes estão ligados à cadeia hidrocarbônica mais 

longa, estes são listados em ordem alfabética. (Os prefixos di-,tri- etc., são ignorados) 

 

 

 

 

 

ALCENOS E ALCINOS 

 Os alcenos, hidrocarbonetos com ligações duplas carbono-carbono, são denominados 

pela substituição no nome do correspondente alcano, do sufixo -ano por -eno. (Se duas 

ligações duplas estão presentes, o novo sufixo é –adieno ,se três estão presentes, atrieno.) Os 

alcinos, hidrocarbonetos com ligações triplas carbono-carbono, são denominados pela 

substituição no nome do correspondente alcano, do sufixo -ano pro -ino. (se duas ligações 

triplas estão presentes, o novo sufixo é -adiino, se -três estão presentes, -atriino.) A cadeia 

hidrocarbônica mais longa é enumerada pela extremidade que resulta nos menores número 

localizadores para o carbono, iniciando pelas ligações múltiplas. 
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CICLOALCANOS 

 Os cicloalcanos são denominados pela adição do prefixo ciclo- no nome do alcano 

com o mesmo número de átomos de carbono. 

 

 

 

 

 

 

HIDROCARBONETOS AROMÁTICOS 

 Os nomes de muitos hidrocarbonetos aromáticos podem ser simplesmente 

memorizados. Exemplos destes compostos incluem: 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Quando dois substituintes hidrocarbônicos estão presentes no anel benzênico suas 

posições são indicadas pelo uso de números localizadores ou dos prefixos o- (de orto-), m- (de 

meta-), ou p- (de para-). 
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DERIVADOS DE HIDROCARBONETOS 

 Alguns derivados hidrocarbônicos são denominados com um prefixo indicativo do 

grupo funcional, mais o nome do hidrocarboneto principal. Os grupos funcionais assim 

denominados incluem: -F (fluoro),-Cl(cloro), -Br (bromo),-I (iodo),e –NO2 (nitro). 

 

 

 

 

 

 

 

 Outros derivados de hidrocarbonetos são mais comumente denominados pelo uso de 

um sufixo para indicar o grupo funcional. Nestes o o do nome de hidrocarboneto principal é 

substituído pelo sufixo apropriado. Algumas classes de compostos denominados desse modo 

são: 
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 Alguns exemplos do uso destes sufixos estão a seguir. (Os nomes comuns estão entre 

parênteses. ) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 As aminas têm o grupo funcional –NH2. As aminas primárias, R-NH2, são mais 

habitualmente denominadas pela adição do sufixo -amina ao nome do grupo alquila a ela 

ligado. 

 

 

 

 

 

 

 As aminas secundárias, R-NH-R', e as aminas terciárias,   são 

denominadas como os derivados N-substituídos da amina da cadeia carbônica mais longa. (O 

prefixo N-mostra que o grupo menor está ligado ao átomo de nitrogênio.) 

 

 

 

 

 Os éteres têm o grupo funcional -O- e são mais comumente denominados 

especificando-se os grupos alquilas presentes na molécula. Quando ambos os grupos são os 

mesmos, o prefixo di- é algumas vezes omitido. 
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 Os ésteres são derivados dos ácidos carboxílicos e têm a fórmula geral: 

 

 

 

 

 São denominados especificando-se o grupo alquila ligado ao átomo de oxigênio e 

modificando o nome ácido -óico do ácido carboxílico por -ato. 

 

 

 

 

 

 Os derivados aromáticos são usualmente denominados não sistematicamente ou semi-

sistematicamente. 
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Apêndice D 
OPERAÇÕES MATEMÁTICAS 

 

D.1 EQUAÇÕES LINEARES E SEUS GRÁFICOS 

 Uma equação da forma: 

y = mx+b 

 

 Onde b é uma constante e m é qualquer constante diferente de zero, é denominada 

equação 1 linear. Quando pares de valores de x e y relacionados pela equação acima, forem 

colocados em um gráfico usando-se as coordenadas cartesianas bidimensionais (retangular) 

convencionais, o resultado é um conjunto de pontos que obedecem uma linha reta. O coeficiente 

angular da linha reta corresponde ao valor de m na equação anterior; ele pode ser obtido do 

gráfico pela escolha de dois pontos quaisquer da reta, por exemplo, (x1; y1) e (x2; y2) sendo 

calculado pela relação. 

 
 

 O intercepto y (coeficiente linear), ou seja, o ponto onde a linha reta cruza o eixo vertical 

y, é dado pelo valor de b: O intercepto x (eixo horizontal) é dado pelo valor de  -b/m. 

 Supondo que um certo experimento foi realizado com a finalidade de fornecer um valor 

numérico de alguma quantidade A, quando qualquer outra quantidade, digamos a temperatura T, 

tem um valor conhecido. Agora, supondo que o experimento seja realizado em uma série de 

temperaturas, de modo a obter uma série de valores de A, cada um obtido em uma temperatura 

diferente. A seguir, considere que os pares de dados (A, T) sejam colocados em um gráfico, com 

A no eixo y e T no eixo x, encontrando-se que os dados obedecem, ou resultam, em uma linha 

reta, Isto evidencia que as quantidades A e T estão algebricamente relacionadas pela equação: 

 

A =mT + b 
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 Agora suponha que num segundo experimento uma série de medidas seja realizada 

fornecendo valores diferentes de uma quantidade B a várias temperaturas T. Se um gráfico de 

pontos (B, T) não resulta em uma linha reta, isto evidencia que a relação algébrica entre B e T não 

é simplesmente uma relação linear. Contudo, considere que se os valores de B forem colocados 

num gráfico, no eixo y, em função do recíproco da temperatura, isto é, 1/T, no eixo x, e que desta 

vez os pontos resultem em uma linha reta. Este resultado evidencia que B e 1/T estão 

relacionados linearmente, isto é, que 

 
 

D.2 EQUAÇÕES QUADRÁTICAS 

 Uma equação que pode ser escrita na forma 

ax2 + bx + c = 0 

 

 Onde b e c são constantes e a é qualquer constante diferente de zero, é denominada de 

equação quadrática. Cada equação quadrática tem duas raízes, 

 
 

 Onde o sinal de "mais" do "mais-ou-menos" é usado para uma raiz, e o sinal de "menos" 

para outra raiz. A relação é conhecida como fórmula quadrática. 

 Assim, para resolver a equação: 

 
 

 Inicialmente a rearranjamos para a forma ax2+ bx + c = 0  
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 Nesta equação, a = l, b = 1,6 x 10-2, e c = -3,2 x 10-. Substituindo na fórmula quadrática, 

obtemos: 

 
 

 Da qual obtemos as raízes 

 

 

 Ou 

 

 

 

 Ainda que cada uma destas raízes resolva a equação original, se esta equação descrever 

uma situação física real, pode ser que apenas uma das raízes dê uma solução que seja de fato 

significativa. (Um exemplo de uma raiz que não apresenta um significado físico é aquele que 

corresponde a uma concentração negativa.) 

 

D.3 LOGARITMOS 

 O logaritmo de um número N é a potência exponencial x, a qual um número b, uma base, 

deve ser elevado para resultar N. Em outras palavras, se: 

bx = N 

então 

x = logb N 

 

 Onde logb N é lido "logaritmo de N na base b". 

 Embora os logaritmos possam ser expressos em qualquer base, duas bases são 

especialmente comuns em ciência. Estas são 10, a base dos logaritmos comuns, e e, a base dos 

logaritmos naturais. (e é um número irracional, 2,71828 ) Os logaritmos comuns são 

freqüentemente representados pelo símbolo log, e os logaritmos naturais por In. Em outras 

palavras: 

logaritmo comum de N =logl0 N = log N 
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logaritmo natural de N = loge N = In N 

 

 Os logaritmos comuns e naturais estão relacionados pela equação simplificada: 

 
 

 Os logaritmos naturais e comuns dos números podem ser facilmente obtidos por meio de 

uma calculadora de bolso que tenha estas funções (Eles também podem ser encontrados em 

tabelas.) 

 Algarismos significativos e logaritmos. A regra para manipular os algarismos 

significativos nos cálculos envolvendo logaritmos é importante: 

 O mínimo de dígitos após a vírgula decimal no logaritmo de um número algarismos 

significativos do próprio número. Esta regra é aplicada tanto aos logaritmos naturais como para 

os comuns. Exemplos: 
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Apêndice E 

 
MÉTODO DE CLARK PARA REPRESENTAR A ESTRUTURA DE LEWIS 

 O Capítulo 8 apresenta uma aproximação para esboçar as estruturas de Lewis que é 

útil para muitas moléculas pequenas e íons poliatômicos. Um método mais sistemático, 

particularmente útil para estruturas complexas, foi projetado pelo químico americano T. 

Clark. O método de Clark consiste das seguintes etapas: 

1. Efetuar uma contagem de elétrons (Ver seção 8.2). 

2. Avaliar a quantidade de 6y + 2, onde y é número total de átomos, sem considerar o 

hidrogênio na molécula ou íon. 

3. Comparar o número de elétrons obtidos da contagem de elétrons com o valor de 6y + 

2. 

 Se os dois são iguais, todos os átomos no agregado obedecem a regra do octeto, e não há 

ligação múltiplas. 

 Se o número de elétrons for maior que 6y + 2, então o átomo central tem urna camada de 

valência expandida. 

 Se o número de elétrons for menor que 6y + 2, então  

 Há ligações múltiplas na estrutura (uma deficiência de 2 indica a presença de urna ligação 

dupla; urna deficiência de 4 indica a presença de urna ligação tripla ou duas ligações duplas), 

ou  

 Um átomo do grupo IA, IIA, ou (mais provavelmente) IIIA tem menos que um octeto de 

elétrons de valência. (A falta em elétrons é dada pela diferença.), 

4. Escolher o átomo central e então esquematizar o esqueleto da estrutura para o 

agregado, omitindo temporariamente qualquer átomo de hidrogênio. 

5. Adicionar os elétrons da etapa 1 para o esqueleto da estrutura. Começar com os 

elétrons para alguma ligação múltipla prevista na etapa 3.3.1), localizá-los entre o 

átomo central e um átomo periférico. Em seguida completar os octetos para os átomos 

periféricos. Finalmente, some os elétrons que permanecem no átomo central. Nota: 

Neste evento, esta etapa conduz a mais uma estrutura além daquela esquematizada, 

assim, uma comparação pode ser feita posteriormente. 

6. Adicionar os átomos de hidrogênio na estrutura. Nota: Novamente, se isto puder ser 

feito por mais de uma maneira, escreva abaixo cada estrutura possível. 
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7. Se duas ou mais estruturas foram esquematizadas neste ponto, indicar as cargas 

formais para todos os átomos em cada estrutura, e então selecionar a estrutura que tem 

o menor número de átomos com qualquer carga formal (diferente de zero) e que 

minimiza as intensidades destas cargas formais. Também, tente evitar selecionar uma 

estrutura com cargas formais que sejam inconsistentes com a eletronegatividade. 

 

 O procedimento de Clark é útil por permitir-nos prever características de uma estrutura 

de Lewis (ligações múltiplas, uma camada de valência expandida etc.) antes de esquematizá-

la. Em adição, em alguns casos complicados ajuda-nos a selecionar a mais provável estrutura 

de Lewis para várias estruturas aparentemente corretas. 

 

 Exemplo E.l Esboce a estrutura de Lewis para COCl2 (cloreto de carbonilo), também 

chamado fosgênio. 

 Solução:  Seguindo o procedimento de Clark, encontramos: 

1. o número total de elétrons de valência mostrados como pontos é 4 + 6 2(7), ou 24. 

2. 6y + 2 = 6(1 + 1+ 2) + 2 = 26 

3. 24 < 26 e assim, espera-se uma ligação múltipla; desde que 26 - 24 =2, haverá uma ligação 

dupla. 

4. Escolhemos o átomo de carbono como átomo central devido a apenas um C estar presente e 

também devido a C pertencer ao grupo IVA. (Ver seção 8.2) O esqueleto da estrutura é então 

 
5. A ligação dupla poderia localizar-se entre o átomo de carbono e oxigênio ou entre o 

carbono e o cloro. Esboçamos a estrutura de Lewis para cada possibilidade: 

 
 

Note que cada estrutura usa todos os 24 elétrons e obedece à regra do octeto. 

6. Não há hidrogênio a serem adicionados. 

7. Em seguida escolhe-se a estrutura I ou II, indicando as cargas formais, como segue 
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 Devido a estrutura II apresentar cargas formais diferentes de zero, esta é prevista ser 

menos estável que a estrutura I, e assim escolhemos a I como a estrutura de Lewis 

preferida.Na realidade, a estrutura I e as duas formas de ressonância que correspondem a 

estrutura II, ambas contribuem para uma estrutura ressonante híbrida. Contudo, a estrutura I 

tem a principal contribuição. 

 

 Problema Paralelo Esboce a estrutura de Lewis para ClF3, trifluoreto de cloro. 

Resposta:  

 

 

 

 Exemplo E.2 Esboce a estrutura de Lewis para C3H4 

 Solução: 

1. o número total de elétrons de valência é 3(4) + 4(1), ou 16. 

2. 6y + 2 = 6(3) + 2 = 20 

3. 16 < 20, e assim uma ligação múltipla é esperada; a falta de 4 indica uma tripla ou 2 duplas 

ligações. 

4. Desde que um átomo de hidrogênio pode formar apenas uma ligação, os átomos de carbono 

devem estar ligados um com o outro. O esqueleto estrutura é 

 
5. Há uma tripla ligação entre dois carbonos, ou cada ligação C - C é, dupla ligação. As 

possibilidades conduzem as estruturas: 

 
6; Adicionando-se os quatro átomos de H, obtemos 

Generated by Foxit PDF Creator © Foxit Software
http://www.foxitsoftware.com   For evaluation only.



 713 

 
Note que cada estrutura usa todos os 16 elétrons de valência e obedece à regra do octeto. 

7. Em cada uma destas estruturas, cada átomo tem uma carga formal de zero, e assim ambas 

estruturas são prováveis. De fato, elas são estruturas estáveis de dois diferentes compostos, 

cada um com uma fórmula molecular C3H4. A estrutura I representa a molécula do propino, 

também chamada metilacetileno. A estrutura II representa o propadieno, também chamada 

aleno. 

 

 Problema Paralelo Esboce a estrutura de Lewis do CHOCl, cloreto, de formila. 

Resposta: 
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Apêndice F 
 

PRESSÃO DE VAPOR DA ÁGUA 
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Apêndice G 
 

ALGUMAS PROPRIEDADES TERMODINÂMICAS A 25°C 

 Calor padrão de formação (entalpias),  Hf °, entropia absoluta padrão, S°; e energia 

livre de Gibbs padrão de formação,  Gf °; 
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Apêndice H 

CONSTANTE DE EQUILÍBRIO A 25°C 
 

H.1 CONSTANTES DE DISSOCIAÇÃO DE ÁCIDOS FRACOS  
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H.2 CONSTANTES DE DISSOCIAÇÃO DE BASES FRACAS 
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H.3 PRODUTOS DE SOLUBILIDADE 
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Apêndice I 
 

POTENCIAIS DE REDUÇÃO PADRÃO A 25°C 
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Apêndice J 
 

RESPOSTAS DOS PROBLEMAS NUMÉRICOS SELECIONADOS 
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