APOSTILA DE REVISAO DE QUIMICA
ATOMOS

Atomos s&o as menores unidades da matéria (sélida, liquida ou gasosa). Um atomo ndo

pode ser visto a olho nu ou pesado em uma balanca.

Pode-se dizer que o atomo estd dividido em duas regides bem diferentes: nucleo e
eletrosfera.

Gk
¥/ Eletrosfera

No nucleo encontram-se as particulas menores chamadas protons e néutrons. Na eletrosfera
encontram-se particulas também muito pequenas chamadas elétrons. Protons, néutrons e

elétrons sdo também chamados particulas sub atbmicas.

PROPRIEDADES DAS PARTICULAS SUB ATOMICAS

Particula Carga elétrica Massa (u)
Proton Positiva (+) 1
Néutron Nula 1
Elétron Negativa (-) desprezivel

NUMERO ATOMICO

A “identidade” de um atomo € dada pelo seu nimero de protons (que pode também ser
chamado de numero atdémico). Por exemplo: todos os atomos de carbono tém
necessariamente 0 mesmo numero de prétons no nucleo (seis), embora possam ter um
namero de néutrons diferente. Logo, se estamos estudando um atomo que tenha cinco ou

sete protons, temos a certeza de que ndo se trata de um atomo de carbono. O conjunto de



atomos com o mesmo numero atémico recebe o nome de ELEMENTO QUIMICO. Assim
concluimos que “carbono” é a denominacdo de um dos diversos elementos quimicos
existentes. Como exemplo podemos citar outros elementos quimicos que vocé com certeza
conhece: o ferro (com 26 prétons), o oxigénio (com 8 prétons), o aluminio (com 13

prétons)... entre outros.

O nUmero atémico varia de 1 a 114. Destes 90 sdo encontrados na natureza e 0s outros sao

feitos artificialmente.
Cada elemento quimico € representado por um simbolo (maneira abreviada de representar o
nome) que consiste de 1 ou 2 letras. O simbolo do elemento quimico sempre se inicia com

uma letra maidscula. Por exemplo:

TABELA 1: ELEMENTOS COMUNS

Nome Simbolo Nome Simbolo
Aluminio Al Hélio He
Argbnio Ar Hidrogénio H
Arsénico As Todo I
Birio Ba Litio Li
Berilio Be Magnésio Mg
Boro B Manganés Mn
Bromo Br Merctirio Hg
Cilcio Ca Neodnio Ne
Carbono C Niquel Ni
Chumbo Pb Nitrogénio N
Cloro Cl Ouro Au
Cobalto Co Oxigénio O
Cobre Cu Platina Pt
Cromio Cr Pluténio Pu
Enxofre S Potdssio K
Estanho Sn Prata Ag
Estroncio Sr Silicio Si
Ferro Fe Sédio Na
Flior F Uranio U
Fasforo P Zinco Zn

E importante lembrar que quando um atomo apresenta 0 ndmero de prétons (cargas
positivas) igual ao niamero de elétrons (cargas negativas), este atomo serd um sistema
eletricamente neutro (carga elétrica total igual a zero). Podemos dizer abreviadamente que

0 4tomo esta neutro.



NIVEIS DE ENERGIA

Na forma mais facil de representar um atomo, os elétrons estdo distribuidos na
eletrosfera em uma ou mais camadas. Cada camada tem uma quantidade diferente de
energia, que podemos classificar como “nivel de energia”. Os elétrons mais proximos do
nacleo tém energia mais baixa. Cada nivel de energia pode conter um nimero limitado de
elétrons. Ex:

- nivel 1: até 2 elétrons

- nivel 2: até 8 elétrons

- nivel 3: até 18 elétrons

- nivel 4: até 32 elétrons
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REGRA DO OCTETO

Como ja vimos, cada &tomo tem um numero de elétrons diferente e estes e (elétrons)
estdo distribuidos em camadas na eletrosfera, regido ao redor do nucleo. Segundo a
REGRA DO OCTETO, para que o dtomo esteja estavel é necessario que ele possua 2 ( no
caso de elementos quimicos como o hidrogénio, hélio ou litio) ou mais frequentemente 8 e
na camada mais externa ou Ultima camada. Os gases nobres (representados na ultima
coluna da tabela periodica)-nednio, argonio, criptdnio, xendnio e radénio apresentam 8 e’
na sua ultima camada sdo estaveis (ndo reagem). Uma excec¢do dos gases nobres é o Hélio
que possui 2 " na sua ultima camada e é estavel.

Atomos que nio possuem 8 e na sua Ultima camada podem perder, ganhar ou
compartilhar elétrons da sua camada mais externa (chamada também de *“camada de
valéncia”) com outros &tomos de maneira a alcangar uma estrutura de maior estabilidade,ou
seja, com 8 €” nessa camada. Esse processo de rearranjo dos elétrons de valéncia (Ultima
camada) é responsavel pela ocorréncia de ligacbes quimicas entre 0os atomos.

A partir desse ponto os aomos vio formar MOLECULAS. Uma molécula é uma
combinacdo de dois ou mais a&tomos. Esses atomos podem ser de um s6 elemento quimico,
como no caso da molécula de oxigénio (O), na qual temos dois 4&tomos do elemento
quimico oxigénio ligados, ou de diferentes elementos, como no caso da molécula de cloreto
de hidrogénio (HCI), na qual temos um &tomo do elemento hidrogénio (H) ligado a um
atomo do elemento cloro (CI). Um exemplo de molécula mais complicada é a da glicose,
CeH1206, na qual temos ligados seis atomos do elemento carbono (C), doze atomos de
hidrogénio (H), e seis &tomos de oxigénio (O).

O gue mantém os atomos unidos numa molécula? Os atomos sdo unidos através de

ligacGes que podem ser classificadas em dois tipos principais: idnicas e covalentes.

Antes de passarmos para as ligacGes vamos fazer algumas observagdes:
e Uma férmula representa os elementos presentes em uma substancia, indicando uma
molécula dessa substancia. Assim, a formula NaCl indica que o composto (cloreto de
s0dio) consiste em um atomo de sédio (Na) e um atomo de cloro (CI).
e Se existir mais de um atomo de um elemento presente no composto, sao usados esses

nameros subscritos (escritos abaixo) para indicar quantos &tomos de cada elementos estdo



presentes. No composto HNO3 (acido nitrico) existe um atomo de hidrogénio (H), um de
nitrogénio (N) e trés de oxigénio (O), todos eles ligados, constituindo uma molécula de
HNO; .

e Para designar mais de uma molécula de uma substancia, um numero é colocado antes
da formula da substéncia. Por exemplo, 2 HNOs indica duas moléculas de HNOs.

e A formula O, indica uma molécula de oxigénio que consiste de dois atomos de
oxigénio. A formula H; indica uma molécula de hidrogénio, a qual consiste em dois atomos

de hidrogénio.

ESTRUTURA ELETRONICA DE PONTOS

Podemos utilizar uma representacdo abreviada da estrutura de um atomo. Nesse
modelo nos preocupamos apenas com a ultima camada do atomo. Cada elétron é
representado por um ponto. Por exemplo, o elemento sédio (simbolo Na, nimero atémico
11) tem o seu nucleo rodeado por onze elétrons, 2 no primeiro nivel, 8 no segundo nivel e 1
no terceiro e ultimo nivel . A estrutura de pontos nesse caso é Nae com 0 ponto
representando o Unico elétron da ultima camada. Outro exemplo: Carbono de ndmero
atdbmico 6 tem 2 elétrons- na primeira camada e 4 € na Gltima. Assim a representacao de

pontos para o carbono é:

FORMACAO DE IONS (CATIONS E ANIONS)

Segundo a regra do octeto, onde o elemento quimico fica estavel quando completa 8
elétrons na sua Ultima camada, os &tomos podem entdo ganhar, perder ou compartilhar seus

elétrons para atingir essa estabilidade.

Sendo assim, de uma forma geral, um ion é formado quando um atomo ganha ou
perde elétrons de sua Ultima camada eletrdnica. Logo, um ion é um sistema eletricamente

carregado, e entdo vemos sinal negativo (-) ou positivo (+).



Quando um atomo perde um ou mais elétrons, forma-se o ion positivo, chamado de

CATION. Vejamos o exemplo abaixo, com o 4tomo de sodio:
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Podemos ainda representar o ction da seguinte forma:
Na = Na*

Seguindo o raciocinio, quando o 4&tomo ganha elétrons forma-se o ion negativo, que
chamamos de ANION:
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Os atomos podem ainda se associar, doando ou recebendo elétrons uns aos outros,

como pode ser visto no desenho abaixo:
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Neste exemplo, no qual utilizamos o sddio e o cloro, o &tomo de sédio doa 1 elétron ao
atomo de cloro, transformando-se em cétion (Na*), e por conseqiiéncia o atomo de cloro

recebe esse elétron, transformando-se em um anion (CI).

Os cétions e 0s anions, por apresentarem cargas elétricas opostas, sdo atraidos entre

si, e podem fazer ligacGes, chamadas ligacGes idnicas, que serdo discutidas posteriormente.
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LIGACOES IONICAS

Quando um atomo de sodio (Na) se combina com um atomo de cloro (CI) para formar
uma molécula de cloreto de sodio (NaCl), o &tomo de sodio perde um elétron formando um
fon de sodio positivamente carregado (Na*). Ao mesmo tempo, o 4&tomo de cloro ganha o
elétron perdido pelo sodio para formar um ion de cloro negativamente carregado (CI").

A reacdo pode ser descrita da seguinte maneira:

Na. + .Cl: —— Na" + :Cl: ou Na" + CI

O ion de sodio carregado positivamente e o ion de cloro carregado negativamente se
atraem mutuamente e sdo mantidos juntos em virtude de suas cargas (cargas opostas se
atraem). Esse tipo de ligacéo € chamado de ligacdo idnica. Uma ligag&o i6nica € resultado
de uma transferéncia de um ou mais elétrons de um atomo para outro, com a consequente
formacdo de ions que se atraem mutuamente.

Um outro exemplo ocorre entre um atomo de magnesio (Mg) e dois atomos de cloro
(CD:



Mg :

.Cl: :Cl:

.Cl: :Cl:

ou Mg* +2Cr

Esse tipo de ligacdo ocorre sempre entre atomos de metais e &tomos de ndo-metais
(veja organizacao da tabela periddica) com transferéncia de elétrons do elemento que tem 1,
2 ou até 3 elétrons na Ultima camada para 0 outro que tem nimero maior de elétrons,
sempre com o objetivo de todos os atomos envolvidos ficarem com 8 elétrons na ultima
camada e dessa forma se tornarem estaveis. Quando um atomo doa um ou mais elétrons da
sua ultima camada, esta deixa de existir e a ultima camada passa a ser a anterior que

possuia 8 elétrons e dessa forma este a&tomo se estabiliza como por ex. o ion Na™.




LIGACOES COVALENTES

Além da ligacdo idnica existe uma outra maneira pela qual os atomos podem ser
unidos: pelo compartilhamento de elétrons (ligacdes covalentes).

Na molécula de cloro, Cl, , cada um dos dois &tomos de cloro tem sete elétrons na
ultima camada. Neste caso, ambos os atomos compartilhardo elétrons de maneira que cada

um complete seu Gltimo nivel com 8 elétrons.
Cl. + .Cl: —* 0

Nessa situacdo existe um par de elétrons que estd sendo compartilhado entre os dois
atomos de cloro. Este par de elétrons ndo pertence unicamente a nenhum dos dois atomos e
sim esta sendo utilizado igualmente pelos dois. A ligagdo que esta unindo estes dois &tomos

se chama ligacédo covalente. Observe que nesse tipo de ligacdo ndo ocorre perda ou ganho

de elétrons, de modo que nenhum ion € formado. Logo, na ligacdo covalente ndo vemos
cargas elétricas formais. Esta € uma das diferencas fundamentais entre ligagdo idnica e
covalente, quando ocorrem ligagdes iGnicas o0s ions estdo sempre presentes e em ligacOes
covalentes nenhum ion esté presente.

A ligacdo covalente entre dois atomos pode ser indicada por um trago entre os
atomos:

Cl — CI

LigacOes covalentes também podem ser formadas entre &tomos de elementos
diferentes, sempre com a condi¢do de cada 4&tomo envolvido apresentar 8 elétrons ao seu
redor, uma vez que a presenca de 8 elétrons, como ja dissemos, representa uma estrutura
estavel. Uma excecdo € o hidrogénio que se estabiliza com 2 elétrons na sua Unica camada.

Podemos ver outro exemplo na estrutura do NH3 (amdnia), onde temos um atomo
de nitrogénio que possui 5 elétrons na ultima camada e precisa ficar com 8 para se
estabilizar e 3 atomos de hidrogénio que possuem, cada um, 1 elétron na Gltima camada
cada e se estabilizam com 2 elétrons. Se analisarmos podemos ver que cada hidrogénio esta

com 2 elétrons e o nitrogénio tem 8 elétrons.
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Para entendermos um pouco mais da ligagdo covalente precisamos conhecer o conceito de

eletronegatividade:

ELETRONEGATIVIDADE — * ¢ a atracdo do atomo por elétrons. Todos os atomos
atraem elétrons, no entanto com intensidades diferentes, quanto maior for a
eletronegatividade de um atomo maior € a sua forca de atragdo por elétrons; quanto menor a
eletronegatividade, menor serd a atracdo por elétrons. Temos abaixo o valor de
eletronegatividade de alguns elementos apenas para termos uma referéncia para

compreensao.

Elementos Eletronegatividade
F 4.0
0] 3.4
Cl 3.2
N 3,0
| 2,7
C,S 2.6
H 2.2
Ca 1.3
Na 0.9

(Atkins, P — Principios de Quimica)



Agora, considere a molécula de HCI. O cloro é mais eletronegativo do que o hidrogénio, de
forma que atrai o par de elétrons compartilhado na ligagdo mais fortemente. Assim, o par
de elétrons compartilhado ficara mais proximo do cloro do que do hidrogénio, mas continua

a ser utilizado pelos dois atomos.

(HE

Dessa forma, o par de elétrons esta deslocado na ligacdo acumulando-se ao redor do 4&tomo
mais eletronegativo e como os elétrons possuem carga negativa essa extremidade da
molécula fica com uma carga parcial negativa e a outra extremidade (do hidrogénio) fica
com uma carga parcial positiva. Note, entretanto, que ndo ha formagédo de ions, apenas

cargas parciais. Esse tipo de ligacdo € chamado ligacdo covalente polar e ocorre quando a

ligagdo covalente esta acontecendo entre atomos que apresentam eletronegatividades
diferentes.

Quando a ligacdo ocorre entre atomos idénticos (CI-Cl; O=0; C-C; etc) ou atomos de
eletronegatividade igual ou muito semelhante ( por ex.. C-H ), sdo formadas ligacGes

covalentes apolares, porque 0s &tomos estdo atraindo (puxando) os elétrons com a mesma

intensidade, ndo havendo portanto a formacao de extremidades com cargas parciais (p6los).
Por exemplo, o CH,4 (metano).

H

H:C:H

H

TEORIA ACIDO-BASE

1- Teoria de Bronsted-Lowry

Os conceitos cléssicos de &cido e base foram dados por Arrhenius, em 1884. Segundo
ele, acidos sdo substancias capazes de liberar ions H* quando em solucio aquosa, e bases
sdo substancias capazes de liberar ions OH", também em solucdo aquosa. Quando foram

observadas determinadas reacfes em solugdes ndo aquosas, 0S quimicos sentiram uma



necessidade de ampliar os conceitos classicos. Surgiram entdo novos conceitos, baseados

nas estruturas moleculares e eletrénicas das substancias.

Observando que todos os &cidos de Arrhenius continham hidrogénios ionizaveis, J.
N. Bronsted e T. M. Lowry propuseram, independentemente que:

« Acido - é toda espécie quimica capaz de ceder protons (ions H).
« Base - é toda espécie quimica capaz de receber prétons (ions HY).

Antes de prosseguir € importante lembrar que, quando o atomo de hidrogénio esta no
seu estado fundamental e neutro, ele é composto apenas por um préton no nucleo e um
elétron na eletrosfera. Ao perder este elétron, ele adquire uma carga positiva (H*), e, como
resta somente um proton, esta espécie H também pode receber a denominagdo de

“préton”. Veja os seguintes exemplos:
HCI + H,0 —=H30" + CI’
NH;z + H,O0 —==NH," + OH

Observando 0s exemplos acima concluimos que ndo se pode afirmar que uma
substancia é um acido ou base. Ela sera um &cido se conseguir transferir prétons, e serd
base se conseguir receber protons. De acordo com esse conceito, a 4gua (e muitas outras
substancias) podera ser um acido ou base, dependendo do outro reagente. Lembremos ainda

que nado € necessaria a presenca de agua para que uma substancia seja um acido ou base.
2- Acidos e bases conjugados

Seja um acido HA que se dissocia: HA —=H" + A". Essa reagéo libera o proton H*
e 0 anion A". Vamos supor que ocorra simultaneamente a reagdo inversa: H + A"—=HA.
Nesta reacdo inversa, o anion A" se associa com o proton. Logo, A" é uma base, pois
recebeu o préton. Dizemos entdo que A" € a base conjugada do &cido HA. Na pratica,
todas as dissociacOes sdo reversiveis; logo todo acido possui sua base conjugada. Da
mesma forma, toda base possui seu acido conjugado. Veja: NH; + H* —NH,". O ion

NH," é o 4cido conjugado da base NHa.



Veja o caso particular de certas rea¢des, como a que ocorre na amoénia liquida - o

NH3 pode ser tanto acido como base:
NH; + NH;3 4!NH4+ + NH,
3- Forca de &cidos e bases

Um é&cido pode ter maior ou menor facilidade em ceder protons. Quanto mais

facilmente liberar prétons, dizemos que mais forte é o acido. Seja a dissociacdo do acido

cloridrico:|HClI —= H" + CI[ O tamanho das setas indica o grau de deslocamento da

reacao.

Observe que a reacdo dentro do retdngulo acima mostra uma flecha com duplo sentido: para
a direita, na qual lemos HCl — H™ + CI" (e que chamaremos de reagéo direta) e para a
esquerda, na qual lemos H* + CI" — HCI (e que chamaremos de reagio inversa ou reversa).
Vemos que a reacdo direta tem alta intensidade e que a reagdo inversa tem baixa
intensidade. E claro que se um é&cido libera protons facilmente (acido forte), a reacéo
inversa sera mais dificil. O HCI em solugdo aquosa tem grande facilidade em liberar H e
CI". A reacdo inversa, que envolve a associagdo desses dois ions, sera dificil. Isto quer dizer
que o HCI é um &cido forte e tera uma base conjugada bastante fraca (CI"). Portanto: " Se

um acido é forte, sua base conjugada sera fraca e vice-versa ".
Existem dois fatores importantes que influenciam a forca dos acidos:

o Hidrogénio polarizado - Uma substancia é realmente considerada um acido
quando apresentar pelo menos um hidrogénio apreciavelmente polarizado.
Quanto mais polarizado ele for, mais atraido sera pela base receptora de
prétons.

e Tamanho do &tomo ligado ao hidrogénio - Quanto maior o a&tomo maior sera
a distancia de ligacdo e menor sera a atracdo do hidrogénio polarizado.
Teremos entdo um &cido mais forte, pois o proton poderd sair mais

facilmente.

Quimica 2000 - Wagner Xavier Rocha, 1999



PRINCIPAIS FUNCOES ORGANICAS DAS BIOMOLECULAS

As moléculas chamadas de organicas sdo aquelas que contém o elemento carbono
(C) e, usualmente, o hidrogénio também na sua composicdo. A maioria das biomoléculas
(moléculas encontradas nos organismos vivos) é organica. Quando estudamos essas
biomoléculas, encontramos nas suas férmulas pequenos grupos de atomos com
propriedades caracteristicas. Esses grupos de atomos sdo chamados de fungfes organicas e,
geralmente, estdo ligados ao esqueleto carbdnico da molécula ou fazem parte da cadeia

carbOnica. Observe abaixo algumas fun¢des organicas comuns nas biomoléculas:

. 3 -C-0H
ACIDO CARBOXILICO

i
—C-H
ALDEIDO
0
J: [
_I_C_{i:_
CETONA
eN-
[
AMINO
_C—OH

ALCOOL



Exercicios de Revisdo de Quimica:

1. Indique o simbolo de cada um dos elementos quimicos abaixo:

Hidrogénio: Fosforo:
Oxigénio: Célcio:
Carbono: Cloro:
Nitrogénio: Ferro:
Sédio: Enxofre:
Potassio:

2. Indique para cada simbolo abaixo, se ele representa um elemento quimico, uma
molécula, um cation ou um anion.

H,0 CI

o8 Fe*

@) CsH1206 (glicose)
NaCl C

Na"*

3. Quais sdo as particulas que compdem um atomo? Qual é a carga elétrica de cada uma
delas?

4. Complete:
a. Nas ligagdes covalentes, 2 &tomos um ou mais pares de
elétrons.
b. Numa ligacdo ibnica, um atomo ou um ou mais

elétrons de outro atomo.



6. Esquematize a estrutura das seguintes func¢des organicas:
alcool

cetona

aldeido

acido carboxilico

amino



