AULA   01 

 Estrutura atômica, partículas e classificação periódica.
1 – INTRODUÇÃO A ATOMÍSTICA

1.2 - Evolução dos modelos atômicos


1.2.1 - 400 aC – Demócrito - Material constituído de unidades indivisíveis – ÁTOMO


1.2.2 - Sec VI a.C. – Tales de Mileto – termo eletricidade ( elektron )


1.2.3 - Sec. XIX – O átomo de Dalton – modelo esférico indivisível

· Toda matéria é composta por átomos

· Os átomos são permanentes e indivisíveis

· Elementos químicos caracterizados pelos seus átomos

· Compostos químicos formados por reunião de átomos

1.2.4 - 1859 – Geissler – Descarga elétrica no interior de um tubo contendo um gás. (Produção de luz que varia com a natureza desse gás)

1.2.5. - 1875 – Crookes – Descarga elétrica (20.000 volts ) em um tubo com gases muito rarefeitos aparecendo emissões que migravam do cátodo para o ânodo e que foram chamados de raios catódicos. Os raios catódicos são de natureza negativa pois desviam para o pólo positivo – elétrons. Os elétrons estão presentes em toda a matéria e são idênticos. No tubo de Crookes os elétrons deixam o cátodo e se chocam com as moléculas do gás deixando suas moléculas positivas.

1.2.6 - 1903 – Thomson – Esfera sólida carregada positivamente contendo elétrons incrustados. Este modelo explica:

· Eletrização por atrito

· Corrente elétrica

· Formação de íons

· Descarga elétrica em gases

1.2.7 - 1903 – Becquerel – Elemento químico urânio : emite radiações – raios X

Casal Curie – Elementos polônio e rádio – emitem radiação mais forte.

1.2.8 - 1911 – Rutherford – Emissões radioativas de alta energia que se subdividem em alfa, beta e gama.O modelo representa um átomo constituído por um pequeno núcleo de carga positiva rodeado por um grande volume de elétrons.


1.2.9 - 1913 – Rutherford – Bohr – Os elétrons se comportam como ondas e se movem ao redor do núcleo em órbitas estacionárias. Ao saltar de uma órbita para outra emite ou absorve energia – quantun. O núcleo é composto de prótons.

Z = número atômico – prótons no núcleo

A = número de núcleons - massa ( prótons + neutrons)
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(prótons = elétrons) neutralidade do átomo

Os elementos químicos podem ser: isotópos, isobáros ou isotónos

· Isótopos – elementos químicos com o mesmo número atômico:
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· Isóbaros - elementos químicos com o mesmo número de massa:
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· Isótonos - elementos químicos com o mesmo número de nêutrons:
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1.2.10 - 1923 - Bohr percebeu que a elucidação da estrutura atômica seria encontrada na natureza da luz emitida pelas substâncias sob altas temperaturas ou descarga elétrica.

A energia radiante emitida é chamada de energia eletromagnética (3.108 metros/s) e apresenta movimento ondulatório. Inclui luz visível, radiação infravermelha e ultravioleta, ondas de radio, microondas e raios X entre outros.

v = f.(
O espectro visível é a banda estreita que nossos olhos são capazes de detectar. Comprimento de onda curto como violeta e longo como o vermelho.

1.3 – Modelo atômico atual

· Bohr - Um gás emite luz quando uma corrente elétrica passa através dele, devido ao fato dos elétrons absorverem energia da eletricidade e posteriormente liberarem na forma de luz. Esta radiação é limitada a um certo comprimento de onda. Portanto os elétrons do átomo não estão livres e não podem ter qualquer quantidade de energia, mas somente quantidades especificas - energia quantizada.
· Planck e Einstein - radiações eletromagnéticas compostas de pacotes de energia - fótons
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Onde:
h = constante de Planck

C = comprimento de onda

( = freqüência

· Átomo no estado fundamental - elétrons no menor nível de energia disponível. 

· Átomo no estado excitado - Quando o átomo absorve energia de uma descarga elétrica, os elétrons são excitados a níveis mais elevados. Quando retorna ao estado fundamental libera energia na forma de fóton de radiação eletromagnética.

· O Princípio da Incerteza deixa clara a impossibilidade de se determinar a exata trajetória do elétron a partir da energia e da velocidade. Por este motivo, buscou-se, então, trabalhar com a provável região onde é possível encontrá-lo.
· Erwin Schröndinger (1887 - 1961) baseado nestes dois princípios criou o conceito de Orbital.
                Orbital é a região onde é mais provável encontrar um elétron. Cada orbital comporta apenas dois elétrons.
Dirac calculou estas regiões de probabilidade e determinou os quatro números quânticos, que são: principal, secundário, magnético e de spin. Por estes números podemos distribuir os elétrons em sete camadas eletrônicas, de acordo a tabela abaixo, 
	Nível
	1
	2
	3
	4
	5
	6
	7

	Camada
	K
	L
	M
	N
	O
	P
	Q


 e quatro subníveis: s, p, d e f,( obedecendo o limite máximo de elétrons por subnivel)

Capacidade eletrônica de cada Orbital
	Subnível s
	1 orbital – máximo de 2 elétrons

	Subnível p
	3 orbitais – máximo de 6 elétrons

	Subnível d
	5 orbitais - máximo de 10 elétrons - 

	Subnível f
	7 orbitais - máximo de 14 elétrons


[image: image11.png]s Pp By d dedapd
—_——
2 Ge-






 INCLUDEPICTURE "http://www.mundodoquimico.hpg.ig.com.br/modelo14.gif" \* MERGEFORMATINET [image: image12.png]o by So F s





Para se proceder a distribuição eletrônica de um elemento químico é necessário conhecer seu número atômico (Z) que corresponde ao número de prótons no seu núcleo. Desta forma, se o elemento estiver eletricamente neutro, conclui-se que o número de elétrons é igual ao número de prótons. Caso o elemento químico tiver cargas positivas, significa que o número de elétrons deste átomo será o número Z menos o número de cargas, por outro lado, se a carga elétrica do elemento for negativa, então o número de elétrons que ele possui será o número Z mais a sua(s) carga(s).  


Durante a distribuição eletrônica de um átomo é importante lembrar que os elétrons de uma espécie química não podem ficar espalhados aleatoriamente, em qualquer lugar em torno do núcleo. Os elétrons só podem ficar nas regiões que forem efetivamente definidas pelos orbitais. Assim, como cada átomo apresenta um certo número de orbitais atômicos, deve haver uma seqüência definida de preenchimento destes orbitais pelos elétrons do elemento. Essa ordem obedece uma ordem crescente de energia, ou seja, os orbitais que tiverem uma energia menor, deverão ser preenchidos primeiro. A ordem de preenchimento dos orbitais é definida segundo um diagrama conhecido por diagrama de Linus Pauling.
1.4 – Diagrama de Linus Pauling
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Exemplo 1: Distribuição eletrônica do átomo neutro de Magnésio. 

Ex:  
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[image: image15.wmf]Z=12, p = 12, A=24 e n =12

(Como  no átomo neutro o número de prótons é igual ao dos elétrons; p = e =12)

Utilizando o diagrama de energia de Linus Pauling, começamos pelo primeiro nível  1s e seguiremos pelo diagrama até finalizarmos o total de elétrons a serem distribuídos, sempre obedecendo ao máximo de elétrons por camada e subnivel.

1s2, 2s2 2p6, 3s2     =    12 elétrons distribuídos.
Exemplo 2: Distribuição eletrônica do átomo neutro de Ferro. 

Ex:  
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1s2, 2s2 2p6, 3s23p64s23d6     =    26 elétrons distribuídos.
2 - PERIODICIDADE QUÍMICA – TABELA PERIÓDICA

2.1 – Histórico


A Tabela periódica dos elementos químicos é a disposição sistemática dos elementos em função de suas propriedades. Foi criada pelo químico russo Dmitri Ivanovich Mendeleyev e publicada em 1869 em seu livro Princípios da Química.. Esta tabela já previa a existência de elementos ainda não conhecidos.


A tabela moderna é ordenada segundo o número atômico, propriedade não-periódica, baseada nos trabalhos de Henry G. J. Moseley sobre a carga nuclear dos átomos, com a qual concorda numericamente, se a unidade de carga tiver sido dada em termos da carga elementar (positiva) do próton

O trabalho de Moseley serviu para dirimir um erro em que a Química se encontrava na época, por desconhecimento: os elementos eram ordenados pela massa atômica e não pelo número atômico. 
2.2 – Lei Periódica


Os elementos devem ser listados seqüencialmente pela ordem do número atômico onde é observada uma repetição periódica de suas propriedades.

2.3 – Tabela Periódica Moderna

A tabela periódica atual é constituída por: 
· Sete Períodos (Horizontais): onde o período indica quantos níveis de energia o átomo do elemento apresenta em sua configuração eletrônica.

· Dezoito colunas, Grupos ou Famílias (Verticais): onde o grupo indica o elétron de diferen-ciação do átomo do elemento, ou seja, o elétron de maior energia.

· Famílias com as mesmas propriedades são separadas em grupos: Representativos, Transição interna e Transição externa.

· O Hidrogênio é posicionado separado por apresentar propriedades particulares.
2.4 – A periodicidade nas configurações eletrônicas


Cada período tem inicio com um átomo de configuração ns1 e é continuado pela adição de um elétron até o final dos grupos onde ele finaliza a regra do octeto.

2.5 – Energia de ionização

Ionização é o processo de formação do 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.Maior o átomo, maior a dificuldade de segurar o elétron.


2.5.1 – Formação de íons


Os íons são formados pela remoção ou adição de elétrons em elementos químicos, quando estes estão sujeitos a processos de absorção ou liberação de energia.

· Cátions: são íons formados pela perda de elétrons.

· Ânions: são íons formados pelo ganho de elétrons

2.6 – Localização na Tabela periódica
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	Séries químicas da tabela periódica

	Metais alcalinos2
	Metais alcalinos-terrosos2
	Lantanídeos1, 2
	Actinídios1, 2
	Metais de transição2

	Outros metais
	Metalóides
	Não-Metais
	Halogênios3
	Gases nobres3


1Actinídios e lantanídios são conhecidos coletivamente como "Metais-terrosos raros". 

2Metais alcalinos, metais alcalinos-terrosos, metais de transição, actinídios e lantanídios são conhecidos coletivamente como "Metais". 

3Halogêneos e gases nobres também são não-metais. 

Estado do elemento nas condições normais de temperatura e pressão                             
· aqueles com o número atômico em vermelho são gases nas CNTP; 

· aqueles com o número atômico em azul são líquidos nas CNTP; 

aqueles com o número atômico em preto são sólidos nas CNTP
·         
  2.6.1 - Elementos representativos: 
· grupo lA ou coluna 1 = família dos metais alcalinos

· grupo llA ou coluna 2  = família dos metais alcalinos-terrosos

· grupo lllA ou coluna 13  = família do boro

· grupo lVA ou coluna 14 = família do carbono

· grupo VA ou coluna 15 = família do nitrogênio

· grupo VlA ou coluna 16  = família dos calcogênios 

· grupo VllA ou coluna 17 = família dos halogênios

· grupo VlllA ou coluna 18 = família dos gases nobres

 
Nos elementos representativos, o elétron de diferenciação localiza-se num subnível s (lA e llA) ou p (lllA a VlllA) e o número de elétrons da camada de valência indica o grupo do elemento.

            2.6.1 - Elementos de Transição: 


São elementos dos grupos 3 a 12 ou família B. Nos elementos de transição, o elétron de diferenciação localiza-se no subnível d. A soma dos elétrons do subnível d aos elétrons da camada de valência indica o grupo desses elementos. 

        

AULA 02
LIGAÇÕES QUÍMICAS

1 – INTRODUÇÃO

Na natureza, somente os gases nobres estão no estado atômico isolado, a partir disso,  concluíram que suas configurações eletrônicas lhes asseguravam estabilidade. Os átomos se ligam com a finalidade de adquirir uma configuração estável, ou seja, 2 ou 8 elétrons na última camada (configurações de gases nobres).

Quando os átomos reagem para formar ligações, unicamente atuam os elétrons do nível mais externo, denominado nível de valência. Para representar os elétrons do nível de valência usa-se a notação de Lewis, assim chamada em honra ao físico americano Lewis (1875-1946), que consiste em escrever os símbolos atômicos rodeados de tantos pontos quantos elétrons tem o átomo no nível de valência. 

1.2 – Ligação Iônica

Uma ligação iônica é a que se forma por transferência de um ou mais elétrons do nível de valência de um átomo para o nível de valência de outro, geralmente ocorre entre um metal e um não metal.  O átomo que perde elétrons converte-se num cátion enquanto o que os ganha converte-se num anion. A ligação iônica produz-se pela atração eletrostática entre os íons de carga oposta.

Uma configuração eletrônica muito estável para os átomos consiste em ter oito elétrons no nível de valência. A tendência para alcançar esta configuração conhece-se pela regra do octeto. A estabilidade das substâncias iônicas deve-se à liberação de uma grande quantidade de energia, denominada energia reticular, ao formar-se o sólido iônico. 

Exemplo: ligação entre alumínio e oxigênio
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Fórmula de Lewis: representa os elementos pelos elétrons da última camada (elétrons de valência).
19 K – 1s2, 2s2 2p6, 3s2 3p6 , 4s1 : precisa doar 1 elétron (carga +1)
 9 F – 1s2 2s2 2p5 : precisa ganhar 1 elétrons (carga -1)
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Características dos Compostos iônicos: em condições ambientes, são sólidos, cristalinos, duros, com elevados pontos de fusão e ebulição. No estado sólido, não conduzem eletricidade, mas quando fundidos ou em solução aquosa, são bons condutores, pois os íons ficam livres para se moverem.

1.3 – Ligação Covalente

1.3.1 - Ligação Covalente Normal;

 A ligação covalente é caracterizada pelo compartilhamento de um ou mais pares de elétrons entre átomos, causando uma atração mútua entre eles, que mantêm a molécula resultante unida. Átomos tendem a compartilhar elétrons de modo que suas camadas eletrônicas externas sejam preenchidas e eles adquiram uma distribuição eletrônica mais estável. A força dessas ligações é maior que a das interações intermoleculares e comparável à da ligação iônica.


As Ligações covalentes normalmente ocorrem entre átomos com eletronegatividades similares e altas (geralmente entre dois ametais), dos quais remover completamente um elétron requer muita energia. Diz-se que uma ligação covalente é apolar quando os dois átomos que se ligam atraem de igual modo os elétrons compartilhados. Por outro lado, diz-se que uma ligação covalente é polar quando os átomos que se ligam atraem de modo diferente os elétrons compartilhados.


Denomina-se eletronegatividade a tendência que um átomo tem de atrair a si os elétrons partilhados. Quanto maior é a diferença de eletronegatividades entre os átomos que se ligam, tanto maior é a polaridade de uma ligação covalente.
Fórmula estrutural: representa as ligações covalentes através de um traço.

Fórmula molecular: indica o número de átomos de um elemento em um composto através de um índice.

Exemplo: Ligações covalentes que ocorrem na molécula da água

       1 H – 1s1 : precisa ganhar 1 elétron

        8 O – 1s2 2s2 2p4 : precisa ganhar 2 elétrons
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1.3.2 - Ligação Covalente Dativa

Neste tipo de ligação é observado um compartilhamento de elétrons entre os átomos, que possuem tendência de ganhar elétrons. Cada ligação covalente dativa é constituída por um par de elétrons, ambos de um único átomo.
 Exemplo: Ligações covalentes dativa que ocorrem na molécula do dióxido de enxofre (SO2)

16 S – 1s2 2s2 2p6 3s2 3p4 : precisa ganhar 2 elétrons

 8 O – 1s2 2s2 2p4 : precisa ganhar 2 elétrons
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O átomo de enxofre compartilha um par de elétrons com o oxigênio estabilizando a molécula.
1.4 – Ligação Metálica

Segundo a chamada Teoria da Nuvem Eletrônica, alguns átomos “perdem” elétrons de suas últimas camadas tornando-se cátions. Esses elétrons transitam livremente entre os átomos e cátions, criando uma forte força de atração, unindo-os. Ligas metálicas são uniões de 2 ou mais metais, podendo ainda incluir semi-metais ou não-metais. Exemplos de ligas metálicas são: o aço (ferro + carbono), o bronze (cobre + estanho), etc.

 
AULA 03
FUNÇÕES INORGÂNICAS I
1 - Ácidos e Bases

1.1 - Ácidos 


1.1.2 - Conceito e Propriedades dos Ácidos

Os ácidos são muito comuns em nosso dia-a-dia: o vinagre contém ácido acético (C2H4O2); o limão, a laranja e demais frutas cítricas contém ácido cítrico (C6H8O7); a bateria de um automóvel contém ácido sulfúrico (H2SO4); o ácido muriático, usado para a limpeza de pisos, azulejos, etc., contém ácido clorídrico; e assim por diante.
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Mas atenção: de um modo geral, os ácidos são tóxicos e corrosivos, devendo-se nesse caso evitar ingeri-los, respirá-los ou que entrem em contato com a pele.

Propriedades funcionais: sabor azedo, modificam a cor dos indicadores ácido-base, conduzem a corrente elétrica em solução aquosa, reagem com as bases produzindo sal e água, decompõem os carbonatos e bicarbonatos, produzindo sal, dióxido de carbono e água. Os ácidos não oxidantes reagem com a maioria dos metais, produzindo sal do metal e gás hidrogênio.

Segundo Arrhenius: Ácidos são compostos que em solução aquosa se ionizam produzindo como íon positivo apenas cátion hidrogênio (H+). O H+ será então, responsável pelas propriedades comuns a todos os ácidos, sendo chamado, por esse motivo, de radical funcional dos ácidos, Exemplos:

HCl  ( H+ + Cl-
HNO3 (  H+ + NO3-
H2SO4 ( 2H+ + SO42-
H3PO4 ( 3H+ + PO43-

Atualmente a definição de Arrhenius deveria ser alterada, pois sabemos que, em solução aquosa, o cátion H+ se une a uma molécula de água formando o íon H3O+, chamado hidrônio ou hidroxônio: 

H+ + H2O ( H3O+
 1.1.3 - Nomenclatura dos Ácidos

Hidrácidos:   O nome dos hidrácidos é feito com a terminação ídrico:

Ácido .......................................... ídrico

(nome do ânion)

HCl = Ácido Clorídrico
HI = Ácido Iodídrico
H2S = Ácido Sulfídrico
HCN = Ácido Cianídrico

Nos hidrácidos é muito comum usarmos: um nome para indicar a substância pura e outro para indicar sua solução aquosa. Por exemplo, HCl puro é um gás chamado de gás clorídrico, cloreto de hidrogênio ou cloridreto; sua solução aquosa é que, na verdade, recebe o nome de ácido clorídrico.

 Oxiácidos: Quando o elemento forma apenas um oxiácido, usa-se a terminação ico:

Ácido .......................................... ico
(nome do elemento)

H2CO3 = Ácido Carbônico

H3BO3 = Ácido Bórico

Quando o elemento forma dois oxiácidos:

Ácido .......................................... ico (Quando o elemento tem Nox maior)
(nome do elemento)

Ácido .......................................... oso (Quando o elemento tem Nox menor)
(nome do elemento)

HNO3 (Nox = +5) = Ácido Nítrico

HNO2 (Nox = +3) = Ácido Nitroso

H2SO4 (Nox = +6) = Ácido Sulfúrico

H2SO3 (Nox = +4) = Ácido Sulfuroso

Nesses casos, o Nox maior em geral coincide com o número da coluna onde o elemento está situado na Classificação Periódica e o Nox menor é igual a esse número menos dois. Freqüentemente, o ácido em Nox maior é o mais comum e o mais importante.

Quando o elemento forma três ou quatro oxiácidos:

 

	Ácido per .......................................... ico
Ácido ................................................. ico
Ácido ................................................ oso
Ácido hipo ....................................... oso
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HClO4 (Nox = +7) = Ácido Perclórico

HClO3 (Nox = +5) = Ácido Clórico

HClO2 (Nox = +3) = Ácido Cloroso

HClO (Nox = +1) = Ácido Hipocloroso


Certos elementos formam vários oxiácidos que diferem entre si, não pelo Nox do elemento central, e sim pelo chamado Grau de Hidratação, que indica a "quantidade de água" que estaria envolvida na formação do oxiácido. Neste caso usam-se os prefixos:
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Por exemplo, existem os três oxiácidos do fósforo, H3PO4, H4P2O7 e HPO3, onde o Nox do fósforo é sempre o mesmo, ou seja, +5:

H3PO4, chama-se ortofosfórico, pois é o mais hidratado dos três (o prefixo orto é optativo); 

H3P2O7 chama-se ácido pirofosfórico, pois: 
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Nesse caso uma molécula de água de duas moléculas do ácido H3PO4.

O HPO3 chama-se ácido metafosfórico, pois: 
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O HPO3 é, sem dúvida o menos hidratado dos três, pois subtraímos uma molécula de água de apenas uma molécula do ácido H3PO4.

 

1.1.4 - Classificação dos Ácidos:

· De acordo com o Número de Hidrogênios Ionizáveis :

Monoácidos: na ionização, a molécula produz apenas um H+ (HCl, HNO3, etc.).

Diácidos: na ionização, a molécula produz dois H+ (H2SO4, H2CO3, etc.).

Triácidos: na ionização, a molécula produz três H+ (H3PO4, H3BO3, etc.).

Tetrácidos: na ionização, a molécula produz quatro H+ (H4P2O7, H4SiO4, etc.).

Não são comuns ácidos com mais de quatro hidrogênios ionizáveis por molécula.

Observação

Quando o ácido possui dois ou mais hidrogênios ionizáveis, ele é denominado "poliácido", e na verdade os H+ se ionizam em etapas sucessivas. Por exemplo, o H3PO4 é um triácido, onde temos:

primeira etapa: H3PO4 => H+ + H2PO4-
segunda etapa: H2PO4- => H+ + HPO42-
terceira etapa: HPO42- => H+ + PO43-
 

· De acordo com a Presença ou Não de Oxigênio na Molécula :

Hidrácidos: não contém oxigênio. Exemplos: HCl, HBr, H2S, etc.

Oxiácidos: contém oxigênio. Exemplos: HNO3, H2SO4, H3PO4, etc.

 

· De acordo com o Grau de Ionização 

Ácidos fortes: quando a > 50%. Exemplos: HCl (a = 92%), H2SO4 (a = 61%), etc.

Ácidos moderados ou semifortes: quando 5% < a < 50%. Exemplos: HF (a = 8%), H3PO4 (a = 27%), etc.

Ácidos fracos: quando a <5%. Exemplos: HCN (a = 0,008%), H2CO3 (a = 0,18%), etc.


Com respeito à força dos ácidos, podemos dizer que, dentre os hidrácidos:

são fortes: HCl, HBr, HI; 

é moderado: apenas HF; 

são fracos: todos os demais. 


E dentre os oxiácidos, a força é tanto maior quanto maior for a seguinte diferença:

(Número de átomos de oxigênio) - (Números de átomos de hidrogênio)

HClO4 4 - 1 = 3 => ácido muito forte ([image: image28.png]


 = 97%)

HNO3 3 - 1 = 2 => ácido forte ([image: image29.png]


 = 92%)

H2SO4 4 - 2 = 2 => ácido forte ([image: image30.png]


 = 61%)

H3PO4 4 - 3 = 1 => ácido moderado ([image: image31.png]


 = 27%)

H3BO3 3 - 3 = 0 => ácido fraco ([image: image32.png]


 = 0,025%)


Uma exceção importante é o ácido carbônico (H2CO3), que é fraco ([image: image33.png]


 = 0,18%), contrariando, pois, a regra acima.

 De acordo com a Volatilidade 

Ácidos fixos: ou são sólidos ou são líquidos pouco voláteis. Por exemplo:

H2C2O4 é um sólido; 

H2SO4 é um líquido que ferve a 338ºC (é o mais fixo dos ácidos comuns). 

Ácidos Voláteis: ou são líquidos voláteis ou gases. Por exemplo:

HNO3 é um líquido que ferve a 86ºC; 

HCl, H2S, HCN são gases. 

 

1.2 – Bases


1.2.1  - Conceito e Propriedades dos Bases

Existem muitas bases fracas e inofensivas no nosso cotidiano, dentre as muitas podemos citar o sabonete que faz muita espuma e desliza facilmente pela pele, pois, transforma alguns tipos de óleos de nossa pele em substâncias parecidas com as usadas para fazer sabão. Por outro lado, existe também bases fortes e corrosivas tanto quanto os ácidos, como por exemplo: hidróxido de sódio, hidróxido de amônio, etc.

Propriedades funcionais das bases são: sabor amargo (adstringente), modificam a cor dos indicadores ácido-base, conduzem a corrente elétrica quando fundidos ou em solução aquosa, reagem com ácidos produzindo sal e água e na maioria das vezes são corrosivos e reagem com metais.
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Segundo Arrhenius : Bases ou Hidróxidos são compostos que, por dissociação iônica liberam, como íon negativo, apenas o ânion hidróxido, OH-, também chamado de oxidrila ou hidroxila.

O OH- é o responsável pelas propriedades comuns a todas as bases, constituindo-se por radical funcional das bases. Exemplos:

NaOH ( Na+ + OH-
Ca(OH)2 ( Ca2+ + 2OH-
Al(OH)3 ( Al3+ + 3OH-
De um modo geral, as bases são formadas por um metal, que constitui o radical positivo, ligado invariavelmente ao OH-. A única base não-metálica importante é o hidróxido de amônio, NH4OH.

 

 1.2.2. - Nomenclatura das Bases

· Quando o elemento forma apenas uma Base 

Hidróxido de .........................................................

(nome do elemento)

NaOH = Hidróxido de sódio

NH4OH = Hidróxido de Amônio

 

· Quando o elemento forma duas Bases 

Hidróxido .......................................... ico (Quando o elemento tem Nox maior)
                                                  (nome do elemento)

Hidróxido .......................................... oso (Quando o elemento tem Nox menor)
                                                    (nome do elemento)

Fe(OH)3 = Hidróxido férrico

Fe(OH)2 = Hidróxido ferroso

Sn(OH)4 = Hidróxido estânico

Sn(OH2) = Hidróxido estanoso


Em lugar das terminações ico e oso, podemos usar, também, algarismos romanos indicando o número de oxidação do elemento.

Fe(OH)3 = Hidróxido de ferro III

Fe(OH)2 = Hidróxido de ferro II

Sn(OH)4 = Hidróxido de estanho IV

Sn(OH2) = Hidróxido de estanho II

 

1.2.3 - Classificação das Bases

· De acordo com o número de Oxidrilas (OH-) 

Monobases: possuem apenas uma oxidrila (OH-). Exemplos: NaOH, NH4OH, etc.

Dibases: possuem dois OH-. Exemplos: Ca(OH)2, Fe(OH)2, etc.

Tribases: possuem três OH-. Exemplos: Al(OH)3, Fe(OH)3, etc.

Tetrabases: possuem quatro OH-. Exemplos: Sn(OH)4, Pb(OH)4, etc.


Nessa ordem, as bases recebem respectivamente os nomes de monoprótica, diprótica, triprótica e tetraprótica.

Não existem bases com mais de quatro oxidrilas por molécula. Como já explicamos para os poliácidos, as polibases também se dissociam por etapas, liberando uma hidroxila por vez.

 

· De acordo com o Grau de Ionização 

Bases fortes: cujo grau de ionização é praticamente 100%; é o caso dos hidróxidos dos metais alcalinos (NaOH, KOH, etc.) e dos metais alcalino-terrosos (Ca(OH)2, Ba(OH)2, etc.), que já são iônicos por natureza.

Bases fracas: cujo grau de ionização é, em geral, inferior a 5%; é o caso do hidróxido de amônio (NH4OH) e dos hidróxidos dos metais em geral (excluídos os metais alcalinos e alcalino-terrosos), que são moleculares por sua própria natureza.

 

· De acordo com a Solubilidade em Água 

Solúveis: hidróxidos dos metais alcalinos (NaOH, KOH, etc.) e hidróxido de amônio.

Pouco solúveis: hidróxidos dos metais alcalino-terrosos (Ca(OH)2, Ba(OH)2, etc.).

Praticamente insolúveis: todos os demais.

 

 

2 - Teoria Protônica de Brönsted-Lowry e Teoria Eletrônica de Lewis
 

2.1 - Teoria Protônica de Brönsted-Lowry 

Ácido é um doador de prótons (H+) e base é um receptor de prótons.

ácido(1) + base(2) <=> ácido(2) + base(1)

Um ácido (1) doa um próton e se transforma na sua base conjugada (1). Um ácido (2) doa um próton e se transforma na sua base conjugada (2). Quanto maior é a tendência a doar prótons, mais forte é o ácido. Quanto maior a tendência a receber prótons, mais forte é a base, e vice-versa.

 

2.2 - Teoria Eletrônica de Lewis 

Resume-se no seguinte conceito:

Ácidos de Lewis é toda espécie química (molécula ou íon) capaz de receber pares eletrônicos em ligações dativas. Base de Lewis é toda espécie química (molécula ou íon) capaz de ceder pares eletrônicos em ligações dativas.

  

2.3 - Conceitos de Acidez e Basicidade envolvendo a escala de pH

Os ácidos não são nada mais do que substâncias que liberam íons hidrogênio na água, já as bases, são substâncias que liberam íons hidróxido na água (esses íons são formados por hidrogênio e oxigênio).

Se misturarmos um ácido com uma base, seus íons se combinam e formam água e algum sal e, este sal a ser formado depende do ácido e da base que está reagindo.Para se medir e determinar a acidez ou basicidade de uma substância, utilizamos a escala de pH (pH significa: potencial para Hidrogeniônico) que vai de 1 a 14. Todos os ácidos se encontram na faixa de pH de 1 a 6, enquanto as bases se encontram na faixa de pH de 8 a 14.

Quanto mais forte o ácido, menor é o seu pH e, quanto mais forte a base, maior é seu pH. Há substâncias que possuem pH neutro, como por exemplo a água que bebemos, portanto, seu pH é 7 e está no meio da escala de acidez e basicidade.

AULA 04

FUNÇÕES INORGÂNICAS II

1 - Sais e Óxidos



1.1 – Sais


1.1.2 - Conceito e Propriedades dos Sais

Segundo Arrhenius – Os sais são compostos inorgânicos resultantes da neutralização de um ácido por uma base, com eliminação de água. 
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Em meio aquoso sofrem dissociação e liberam o cátion proveniente da base e o ânion proveniente do ácido. 
NaCl  +  H2O ( Na+ + Cl-
K2SO4 +  H2O ( 2K+ + SO42-

1.1.3 – Classificação e Nomenclatura dos sais:
· Sal normal: formado a partir da reação de neutralização total do ácido e da base:
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 Brometo de potássio
· ·Sal ácido ou hidrogeno-sal: formado a partir da reação de neutralização parcial do ácido e total da base:
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Obs: O prefixo (mono, di, tri) indica o número de hidrogênios ionizáveis.

Exemplo:
NAHSO4   -  sulfato (mono) ácido de sódio ou (mono) hidrogeno sulfato de sódio
· Sal básico ou hidroxi-sal: formado a partir da reação de neutralização parcial da base e total do ácido:
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Obs: O prefixo (mono, di, tri) indica o número de hidróxidos ionizáveis.

Exemplo:
Al(OH)2Cl   - cloreto dibásico de alumínio ou di-hidróxi cloreto de alumínio
· ·Sal hidratado: cristaliza com uma ou mais moléculas de água:

 Exemplo:
CuSO4 · 5H2O – sulfato cúprico penta hidratado

 

CaCl2 · 2H2O – cloreto de cálcio di-hidratado

             Solubilidade dos sais em água: a 25º C e 1 atm, são solúveis os sais de metais alcalinos, amônio, nitratos, acetatos, haletos, sulfatos. Exceções: haletos deAg+, Pb2+, Hg22+ e sulfatos de Ca2+, Sr2+, Ba2+, Pb2+ são insolúveis.

1.2 – Óxidos


1.2.1 - Conceito e Propriedades dos Óxidos

Os Óxidos são compostos binários de oxigênio com outro elemento menos eletronegativo. ExOy: 

Exemplo: Fe2O3

1.2.2 - Nomenclatura dos Óxidos

· · Quando o elemento forma apenas um óxido:

  Óxido de   nome do elemento

Exemplo:

            Al2O3 – óxido de alumínio

· Quando o elemento forma 2 óxidos:
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Exemplo:
FeO – óxido de ferro II ou óxido ferroso
· Quando o elemento forma 2 ou mais óxidos:

 

	
	
	
	
	
	

	
	 

prefixo

 
	   Óxido de 
	 

prefixo

 
	
	 

Nome do elemento

 


 

 Exemplo:

                              Fe2O3 – trióxido de diferro

 
1.2.3 - Classificação dos óxidos:
· Óxidos ácidos ou anidridos: reagem com água, formando ácido, ou reagem com base, formando água. 

 Exemplo:

	[image: image40.png]



	CO2  +  H2O       -->       H2CO3
CO2  + 2 NaOH       -->       Na2CO3  +  H2O 


· ·Óxidos básicos: reagem com água, formando base, ou reagem com ácido, formando água. 

Exemplo:

	[image: image41.png]



	 Na2O +  H2O   -->         2 NaOH
Na2O +  2 HCl   -->         2 NaCl  +  H2O 


· Óxidos neutros: não reagem com água, ácido ou base. São exemplos de óxidos neutros: CO, NO, N2O.
· Óxidos anfóteros: ora se comportam como base, ora se comportam como ácido. São exemplos de óxidos anfóteros: ZnO, Al2O3, SnO, SnO2, PbO e PbO2. 
· ·Óxidos mistos: se comportam como se fossem formados por dois outro óxidos.

 Exemplo:

             Fe3O4  –    FeO . Fe2O3
· Peróxidos: reagem com água, produzindo base e peróxido de hidrogênio (H2O2) e reagem com ácido, produzindo sal e peróxido de hidrogênio.

 Exemplo:

	[image: image42.png]



	Na2O2  +  2 H2O    -->         2 NaOH  + H2O2
Na2O2  +  2 HCl     -->        2 NaCl  +  H2O2 


AULA 05 

 REAÇÕES QUÍMICAS

1 - Classificação das Reações Químicas

1.1 – Reações de síntese ou de adição


Ocorrem quando duas ou mais substâncias reagem, produzindo uma única substância mais complexa. Por exemplo:

C  +  O2 
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  CO2
S  +  O2 
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  SO2
CaO  +  H2O   →  Ca(OH)2

1.2 – Reações de análise ou de decomposição


Ocorrem quando uma substância se divide em duas ou mais substâncias de estrutura mais simples. Por exemplo:

2HgO  
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 2Hg  +  O2
2KClO3 
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2KCl  +  3O2

1.2 – Reações de deslocamento ou de simples troca


Ocorrem quando uma substância simples reage com uma substância composta e “desloca” desta última uma nova substância simples:

Fe  +  CuSO4  →  FeSO4  +  Cu

Fe  +  2HCl  →  FeCl2  +  H2

1.3 – Reações de dupla troca ou de dupla substituição


Ocorrem quando dois compostos reagem, permutando entre si dois elementos ou radicais e dando origem a dois novos compostos:

NaCl  +  AgNO3  →  AgCl   +  NaNO3
FeS  +  2HCl  →  FeCl2  +  H2S

1.5 - Reações Exotérmicas 


São aquelas que liberam calor. Por exemplo:

C + O2 ==> CO2 + Calor
1.6 - Reações Endotérmicas

São aquelas que absorvem calor. Por exemplo:

N + O2 + Calor ==> 2NO
1.7 - Reações Lentas
Exemplo:                                          4Fe + 3O2 ==> 2Fe2O3
 Obs: O ferro demora até anos para enferrujar.

1.8 - Reações Rápidas
Exemplo:                                        C2H5OH + 3O2 ==> 2CO2 + 3H2O
Obs: O álcool comum (etanol), queima rapidamente, podendo até explodir.

1.9 - Reações Reversíveis

São aquelas que ocorrem nos dois sentidos (o que é indicado por duas setas ou por uma seta com duas "pontas").Por exemplo:

H2 + I2 <==> 2HI

1.10 - Reações Irreversíveis

São aquelas que ocorrem apenas em um sentido. Por exemplo:

C + O2 ==> CO2
 Obs: Reação da queima do carvão.

2 – Balanceamento das equações químicas


Acertar os coeficientes ou balancear uma equação química é igualar o número total de átomos de cada elemento, no 1º e no 2º membros da equação.

2.1 – Método direto ou tentativas


2.1.1 – Regras práticas:

a) Raciocinar com o elemento (ou radical) que aparece apenas uma vez no 1º e no 2º membros da equação.

b) Preferir o elemento (ou radical) que possua índices maiores.

c) Escolhido o elemento (ou radical), transpor seus índices de um membro para outro, usando-os como coeficientes.

d) Prosseguir com os outros elementos (ou radicais), usando o mesmo raciocínio, até o final do balanceamento.

1º Exemplo:                                            Al   +  O2   →  Al2O3

Regra (a): indiferente para o Al ou O

Regra (b): preferimos o O que possui índices maiores (2 e 3)


Regra (c):                         Al   +  3O2   →  2Al2O3

Regra (d): acertar os coeficientes do Al:

4Al   +  3O2   →  2Al2O3
2º Exemplo:                             Al(OH)3   +  H2SO4   →  Al2(SO4)3  +  H2O

Regra (a): devemos raciocinar com o Al, o S ou com o radical SO42- ( e não com o H e o O, que aparecem várias vezes)


Regra (b): preferimos o SO42- que possui índices maiores (1 e 3)


Regra (c):                         Al(OH)3   +  3H2SO4   →  1Al2(SO4)3  +  H2O 


Regra (d): prosseguimos com o Al:

2Al(OH)3   +  3H2SO4   →  1Al2(SO4)3  +  H2O 

Finalmente, o coeficiente da água pode ser acertado pela contagem dos H ou dos O
2Al(OH)3   +  3H2SO4   →  1Al2(SO4)3  +  6H2O

AULA 06 
Cálculos químicos: Massa atômica e molecular; Mol.

1 – Introdução



Ao contrário do que se pode imaginar, raramente os químicos trabalham com átomos ou moléculas individuais. Qualquer objeto de nosso dia-a-dia ou qualquer massa, medida em uma balança comum de laboratório, possuem um grande número de átomos. Todos os cálculos apóiam-se em dois fatores importantes; o conhecimento da massa individual dos átomos e da quantidade de átomos que participam do processo químico.


1.1 – Unidade de Massa atômica (u)


Para determinar uma unidade de massa que fosse útil para o campo atômico, os cientistas estabeleceram um objeto padrão, atribuíram um valor para sua massa e escolheram um nome para a nova unidade criada.


1º passo - O objeto padrão escolhido foi o isótopo do 12C.




O carbono-12 é um isótopo com seis prótons, seis nêutrons e seis elétrons. Como elétrons possuem massa desprezível, passaremos a representar o carbono=12 apenas pelo seu núcleo.


2º Passo – Para o objeto padrão foi atribuído uma massa correspondente a 12 unidades

CARBONO = 6 Nêutrons e 6 Prótons( massa 12 unidades


3º Passo – Foi estabelecida uma unidade que corresponde a 1/12 do átomo de 12C

	Unidade de massa atômica (u) é a massa de 1/12 do átomo de 12C. 


1.2 - Massa atômica de um átomo é a massa desse átomo expressa em u. Indica quantas vezes a massa do átomo é maior que 1/12 da massa de 12C. 


1.3 - Massa atômica de um elemento formado por uma mistura de isótopos é a massa média dos átomos desse elemento expressa em u. É igual à média ponderada das massas atômicas dos isótopos constituintes do elemento. 

Ex: Isótopos do elemento químico Cloro: 
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Em qualquer substância que contenha o elemento químico cloro, os dois isótopos sempre estarão na mesma proporção. Nesse caso, a massa do elemento será representada por uma média ponderada da massa dos isótopos.
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1.4 - Massa molecular de uma substância 

É a massa da molécula dessa substância expressa em u. Indica quantas vezes a massa da molécula dessa substância é maior que a massa de 1/12 do átomo de 12C. A massa molecular de uma substância é numericamente igual à soma das massas atômicas de todos os átomos da molécula dessa substância. 

Ex: H2O - Massa atômica individual: (H = 1u) e (O = 16u)

Massa molecular da água: 2 H (1)  + 1 O (16) = 18u


1.5 - Mol 



As massas de substâncias que utilizamos em nosso dia-a-dia, por menores que seja, possuem um grande número de átomos, íons ou moléculas, por isso foi necessário desenvolver uma unidade apropriada para a contagem de átomos e moléculas. Assim foi convencionada pela IUPAC a unidade mol para contar átomos ou moléculas em todas as substancias.


O mol representa a quantidade de matéria (ou de substância) que contém tantas entidades elementares representadas pela respectiva fórmula, quantos são os átomos de 12C contidos em 0,012 kg de 12C. 

	Mol é a unidade de quantidade de matéria ou quantidade de substância.



1.6 - Constante de Avogadro

Antigamente chamada de número de Avogadro é o número de átomos de 12C contidos em 0,012 kg de 12C. Seu valor numérico é: 

1 mol - 6,02 x 1023 

Ex:  1 mol de átomos = 6,02 X 1023 átomos

       1 mol de moléculas = 6,02 X 1023 moléculas


1.7 - Massa molar 

A massa molar é a massa de substância que contém 6,02 X 1023 entidades representadas pela fórmula dessa substância. É comumente expressa em g/mol ou g x mol1. 


A massa molar de um elemento químico sempre conterá 1 mol de átomos;

	Elemento
	Massa atômica
	Massa molar
	A massa molar contém

	Oxigênio
	16 u
	16 g/mol
	6,02 x 1023 átomos

( 1 mol de átomos)

	Ferro
	56 u
	56 g/mol
	6,02 x 1023 átomos

( 1 mol de átomos)



A massa molar de uma substancia sempre conterá um mol de moléculas ou formulas:

	Substância
	Massa molecular
	Massa molar
	A massa molar contém

	C6H12O6(glicose)
	180 u
	180 g/mol
	6,02 x 1023 moléculas

( 1 mol de molecular)

	NaCl
	58,5 u
	58,5 g/mol
	6,02 x 1023 moléculas

( 1 mol de moleculas)


AULA 07 

Estudo dos gases, equação geral e transformações de estado

1 - Teoria cinética dos gases 

· Características de uma substância no estado gasoso - Não tem forma e nem volume próprios. Um gás tem a forma do recipiente onde está contido e ocupa todo o espaço limitado pelas paredes do recipiente. O volume de um gás é o volume do recipiente onde está contido. 

· Modelo do estado gasoso (teoria cinética dos gases) - Um gás é constituído por moléculas isoladas, separadas umas das outras por grandes espaços vazios em relação ao seu tamanho e em contínuo movimento de translação, rotação e vibração.

2 - Volume molar de um gás 


Volume molar é o volume de um mol de substância. É constante para todos os gases a uma mesma pressão e temperatura. Nas CNTP, o volume molar é igual a 22,4 L/mol. 

3 – Equação de Clayperon – Gás ideal


Gás ideal ou gás perfeito - É um modelo teórico, para uma massa constante de um mesmo gás, vale sempre a relação:
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O valor da constante equivale para 1 mol de gás nas condições de P = 1 atm e T = 273K e volume molar de 22,4 litros/mol:
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O valor de 0,082 é chamado de constante universal dos gases perfeitos, sendo representado habitualmente pela letra R
Para n mols temos a equação:
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Na prática, temos gases reais. Um gás real tende para o gás ideal quando a pressão tende a zero e a temperatura se eleva. 

4 – Leis Volumétricas


4.1 - Lei de Boyle

A temperatura constante, o volume ocupado por uma quantidade fixa de um gás é inversamente proporcional à sua pressão. (Transformação isotérmica)

P·V = k (constante) 


4.2 - Lei de Charles e Gay-Lussac

A volume constante, a pressão de uma massa fixa de um gás varia linearmente com a temperatura do gás em graus Celsius. (Transformação isocórica)

A pressão constante, o volume de uma massa fixa de um gás varia linearmente com a temperatura do gás em graus Celsius. (Transformação isobárica)

Com a introdução da escala absoluta, as leis de Charles e Gay-Lussac foram assim enunciadas: 

· A volume constante, a pressão de uma massa fixa de gás é diretamente proporcional à temperatura absoluta do gás. 

· A pressão constante, o volume de uma massa fixa de gás é diretamente proporcional à temperatura absoluta do gás. 

	ISOBÁRICA
(p1 = p2)
	V1
——
T1
=
V2
——
T2

	lei de Charles
e Gay-Lussac

	ISOCÓRICA
(V1 = V2)
	p1
——
T1
=
p2
——
T2

	lei de Charles e
Gay-Lussac

	ISOTÉRMICA
(T1 = T2)
	p1·V1 = p2·V2
	lei de Boyle



5 – Equação Geral dos Gases
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6 - Densidade de um gás 

Densidade de um gás nas CNTP: 

	dCNTP =

	M
——
22,4

	g/L



	


Densidade de um gás a uma pressão p e temperatura T: 

	d =
	p·M
——
R·T


AULA 08

Solução, dispersão coloidal e suspensão 

1 - Soluções

Soluções são misturas homogêneas de duas ou mais substâncias. Nas soluções o disperso recebe o nome de soluto e o dispersante o nome de solvente.

As soluções são muito importantes, exemplo: o ar que respiramos (mistura de gases), água do mar (vários sais), bebidas, remédios, sangue, urina.


1.1 - Classificação Geral das Soluções


1.1.1 - De acordo com o estado de agregação da solução: 

· Soluções Sólidas: liga metalúrgica, cobre, níquel, etc. 

· Soluções Líquidas: café com leite, água do mar, xaropes medicinais, etc. 

· Soluções Gasosas: o ar atmosférico, etc. 



1.1.2 - De acordo com a proporção entre o soluto e solvente: 

· Soluções Diluídas : contém pouco soluto em relação ao solvente (por exemplo: 10g de sal comum por litro de água). 

· Soluções Concentradas: contém muito soluto em relação ao solvente (por exemplo: 330g de sal comum por litro de água). 



1.1.3 - Classificação de acordo com a natureza do soluto: 

· Soluções Moleculares: quando as partículas dispersas são moléculas, por exemplo, moléculas de açúcar (C12H22O11) em água. 

· Soluções Iônicas: quando as partículas dispersas são íons, por exemplo, os íons do sal de cozinha (Na+ e Cl-) em água. 

1.2 - Tipos de concentração 


1.2.1 - Porcentagem em massa:
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1.2.2 - Concentração em g/L – Concentração Comun: 

	massa de soluto em gramas (m1)g
volume de solução em litros(V)L



1.2.3 - Concentração em mol/L: - Molaridade

	_quantidade de soluto – mol (n1)_ 
volume de solução em litros(V)L



1.2.4 - Concentração em fração molar de soluto – X1: 

	_quantidade de soluto – mol (n1)_
quantidade de solução – mol (n1 + n2)



1.2.5 - Concentração em fração molar de soluto – X2: 

_quantidade de soluto – mol (n2)_
quantidade de solução – mol (n1 + n2)
X1  +  X2  =  1
2 - Dispersões

Dispersões são sistemas nos quais uma substância está disseminada, sob forma de pequenas partículas, numa segunda substância. A primeira substância chama-se disperso ou fase dispersa e a segunda substância chama-se dispersante ou fase de dispersão.

As partículas dispersas: 

· são moléculas ou íons comuns 

· têm diâmetro menor que 1 nm (10nm dispersão coloidal) 

· as partículas dispersas têm diâmetro entre 1 e 100 nm 

· são agregados de moléculas ou de íons comuns, ou macromoléculas.

· não se sedimentam sob a ação da gravidade, nem sob a ação dos centrifugadores comuns, mas sim sob a ação de ultracentrifugadores 

· não são retidas por filtros comuns, mas o são por ultrafiltros 

· não são detectadas ao microscópio comum, mas o são com o auxílio do microscópio eletrônico e do ultramicroscópio. 

2.1 - Classificação Geral das Dispersões
É feita de acordo com o tamanho médio das partículas dispersas. Veja tabela abaixo.

	Nome da Dispersão
	Tamanho Médio das Partículas Dispersas

	Soluções Verdadeiras (comum)
	entre 0 e 1nm (nanômetro)

	Soluções Coloidais
	entre 1 e 100 nm (nanômetro)

	Suspensões
	acima de 100 nm (nanômetro)


2.1.1 – Colóides


São sistemas constituídos por partículas de diâmetro entre 1 e 100 nm. Na tabela acima observa-se que as partículas dispersas de soluções coloidais são maiores que as da solução, mas menores que as de suspensão. Exemplos de soluções coloidais são o leite (pois consiste em glóbulos de gordura dispersos em água), a neblina (líquido em um gás) e a espuma (gás em um líquido).

2.1.1 - Suspensão: 

São sistemas constituídos por partículas de diâmetro maior que 100 nm. Podem ser:

· agregados de moléculas ou de íons 

· sedimentam-se pela ação da gravidade ou dos centrifugadores comuns 

· retidas pelo filtro comum e são detectadas a olho nu ou com o auxílio de microscópios comuns. 

:

AULA 09
 FUNÇÕES ORGÂNICAS I – Cadeias Carbônicas e Radicais Orgânicos

1 – Introdução à Química Orgânica 

Principais diferenças entre a Química Orgânica e Inorgânica

 
A  Química Inorgânica ou a  química mineral abrange o estudo dos metalóides e dos metais (elementos) e das combinações químicas (Reações), tem composição qualitativa, que varia muito de um para outro elemento.Entre os estudos da química inorgânica estão:

· Metais e suas propriedades (principalmente o ferro e o alumínio); 

· Padrões de reatividade dos metais com: o ar, água, vapor, ácidos, etc. 

· Não-metais e suas propridades (incluindo: hidrogênio, oxigênio, ozônio e silício); 

· Reações Químicas (principalmente: oxidação e redução); 

· Padrões das Reações; Equação Química (Montagem e Balanceamento); 

· Estudo das Soluções (incluindo Colóides e Emulsões); 

· Separação de Misturas (principalmente: Filtração, Destilação, Evaporação e Cristalização, Cromatografia); 

· Acidez e Basicidade (incluindo: Ácidos, Bases, Sais); 

· Eletrólise (incluindo Galvanização). 


A Química Orgânica  estuda os compostos que contém carbono e a propriedade típica do carbono que é a formação de cadeias. É chamada de orgânica porque inicialmente os cientistas pensavam que eles só podiam ser encontrados nos seres vivos ou fósseis. Hoje um grande número de compostos de carbono pode ser produzido em laboratório para utilização na indústria. Certos medicamentos, plásticos e pesticidas, por exemplo, são substâncias orgânicas sintéticas. Na década de 30, o náilon foi o primeiro tipo de plástico desenvolvido. São longas cadeias de moléculas contendo carbono. 

Entre os estudos da química orgânica estão:

· Carbono (incluido: Grafita, Diamantes e Buckminster-Fullereno); 

· Compostos Orgânicos e Funções Orgânicas; 

Polímeros; Cadeias e Aneis de Carbono (incluindo Hidrocarbonetos e Carboidratos);
2. – Classificação das Cadeias Carbônicas

2.1 - Quanto ao fechamento;

· Cadeia Aberta, Acíclica ou Alifática: os átomos de carbono não formam ciclos. 

· Cadeia Fechada ou Cíclica: os átomos de carbono formam ciclos.

 Exemplos:
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2.2. - Quanto à disposição dos átomos de carbono;

· Cadeia Normal: é toda cadeia que apresenta carbonos primários e secundários. 

· Cadeia Ramificada: é a aquela que apresenta pelo menos 1 carbono terciário ou quaternário.

  Exemplos
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2.3 - Quanto à ligação entre os átomos de carbono;

· Cadeia Saturada: é aquela em que os átomos de carbono se ligam somente por ligações simples. 

· Cadeia Insaturada: é aquela em que pelo menos 2 átomos de carbono se ligam por ligações duplas ou triplas. 

  Exemplos:

 Cadeia Saturada        CH3-CH2-CH2-CH3          
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2.4 - Quanto à natureza dos átomos de carbono;

· Cadeia Homogênea: é aquela que não apresenta átomos diferentes de carbono intercalados na cadeia, ou seja, não apresentam heteroátomo.

· Cadeia Heterogênea: é aquela que apresenta átomos diferentes de carbono intercalados na cadeia, ou seja, apresentam heteroátomo.

· Cadeia Homocíclica: é toda cadeia cíclica que não apresenta átomos diferentes de carbono entre os carbonos do ciclo.

· Cadeia Heterocíclica: é toda cadeia cíclica que apresenta o heteroátomo no ciclo.
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3 – Radicais Orgânicos

	 
	RADICAIS MAIS
	IMPORTANTES ( R )
	Terminação il ou ila

	H3C –

Prefixo – Met

Metil


	H3C - CH2 -
Prefixo – Et
Etil


	H3C - CH2 - CH2 -
Prefixo – Prop

n-propil
	
|
CH3 - CH - CH3
Prefixo – Isoprop
isopropil

	CH3-CH2-CH2-CH2 -
Prefixo – But
n-butil
	
..........|
CH3-CH2-CH-CH3
Prefixo – Secbut
secbutil
	CH3 - CH - CH2 -
|
CH3
Prefixo – Isobut
isobutil
	
|
CH3 - C - CH3
|
CH3

Prefixo – Terc-but
Terc-butil
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benzil
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fenil
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( -naftil
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(-naftil
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orto-toluil
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meta-toluil
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paratoluil
	


AULA 10

 FUNÇÕES ORGÂNICAS II –  Funções Orgânicas

1. Principais Funções Orgânicas: 



1.1 - Hidrocarbonetos


Hidrocarboneto é qualquer composto que contenham exclusivamente em suas moléculas átomos de carbono e hidrogênio. Os hidrocarbonetos são classificados de acordo com a sua cadeia carbônica. A tabela abaixo exemplifica esta classificação e nomenclatura.

	CLASSE
	TIPO DE CADEIA CARBÔNICA
	Exemplo

	ALCANO

Terminação - ano
	alifática saturada
	CH3-CH2-CH2-CH3
butano

	ALCENO

Terminação - eno
	alifática insaturada
	CH3-CH=CH-CH3
2-buteno

	ALCADIENO 

Terminação - dieno
	alifática insaturada
	H2C=C=CH-CH3
1,2-butadieno

	ALCINO

Terminação - ino
	alifática insaturada
	H3C-C C-CH3
2-butino

	CICLOALCANO ou CICLANO 
	alicíclica saturada
	H2C - CH2


H2C - CH2
ciclobutano

	CICLOALCENO ou CICLENO ou 
	alicíclica insaturada 
	H2C - CH2


HC = CH

ciclobuteno

	ARENO ou HIDROCARBONETO AROMÁTICO
	cadeia aromática
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1.2. – Álcoois, Cetonas, Aldeídos, Ácidos Carboxílicos, Aminas e ésteres, haletos e derivados dessas funções:
	Função Orgânica
	Fórmula Geral
	Nomenclatura IUPAC
	Exemplos

	ÁLCOOL
	R-OH

(OH ligado a C saturado)
	
(Prefixo do Radical) + 

terminação - ol
	CH3 - CH2-CH2-OH

1-propanol

	FENOL
	R - OH
	hidroxi + (Nome do Radical)
	
[image: image74.png]





OH

hidroxibenzeno

	ETER
	
R1-O-R2
	(Prefixo do Radical 1) + oxi + (Nome Radical 2)
	CH3-O-CH2-CH3
metoxietano

	ALDEÍDO
	
...O
...||
R-C
...|
...H
	(Prefixo do Radical + 1 C ) + terminação - al
	...............O
...............||
CH3-CH2-C
..............|
...............H

propanal

	CETONA
	
....O
...||
R-C
...|
....R1
	(Prefixo dos R + R1 + C)  + terminação - ona
	
.......O
.......||
CH3-C
.......|
........CH3
propanona

	ÁCIDO CARBOXÍLICO
	...O
...||
R-C
...|
....OH
	ácido + (Prefixo do Radical + C) + terminação - óico
	
..............O
..............||
CH3-CH2-C
..............|
.............. OH

ácido propanóico

	ÉSTER
	
.....O
.....||
R1-C
.....|
...........O-R2
	(Prefixo do Radical 1 + C) + terminação - ato + (Nome do Radical 2)
	
..............O
..............||
CH3-CH2-C
..............|
......................O-CH3
propanoato de metila

	AMINA
	
.....H
.....|
R1-N
.....|
.....H

(primária)
	(Nome do Radical) + amina
	
.....................H
.....................|
CH3-CH2-CH2-N
......................|
......................H

propilamina

	 
	
......R2
.....|
R1-N
.....|
.....H

(secundária)
	(Nome do Radical 1 e Radical 2) + amina
	
...............CH3
..............|
CH3-CH2-N
..............|
..............H

metiletilamina

	 
	
......R2
.....|
R1-N
.....|
......R3

(terciária)
	(Nome do Radical 1, Radical 2 e Radical 3) + amina
	...............CH3
..............|
CH3-CH2-N
..............|
..............CH3

dimetiletilamina

	AMIDA
	
....O
....||
R-C
...|
....OH
	(Nome do Radical) + amida
	
..............O
..............||
CH3-CH2-C
..............|
.................NH2
propanoamida

	HALETO ORGÂNICO
	R-X
(onde X é: F, Cl, Br, I)
	(nome do haleto X) + Prefixo do Radical
	CH3-CH2-CH2-Cl

1-cloro-propano
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