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O QUE É A QUÍMICA?

PAULA ALVARENGA, ISA 2017

A QUÍMICA é o estudo da composição, propriedades e transformações da matéria, ou seja, de

tudo o que tem massa e volume, qualquer que seja o seu estado físico (sólido, líquido ou gasoso).

Estado sólido (s) Estado líquido (l) Estado gasoso (g)

Adaptado de: Miguel Mourato, ISA 2015
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MUDANÇA DE ESTADO FÍSICO VERSUS REAÇÃO QUÍMICA

3PAULA ALVARENGA, ISA 2017

MUDANÇA DO ESTADO FÍSICO não afeta a composição duma substância, apenas são afetadas 

as ligações intermoleculares):

Adaptado de: Miguel Mourato, ISA 2015

REAÇÃO QUÍMICA: há conversão de umas substâncias noutras, com estrutura e propriedades

diferentes. Para isso, há alteração das ligações químicas entre os átomos nas moléculas, ou das

ligações entre átomos ou iões noutros compostos.



SUBSTÂNCIAS PURAS E MISTURAS

4PAULA ALVARENGA, ISA 2017

Uma substância pode estar no estado puro ou como numa mistura com outras.

Açucar

(sacarose)

Água

(H2O)

SUBSTÂNCIAS 

PURAS
MISTURA Água com 

açúcar

Molécula de sacarose

Adaptado de: Miguel Mourato, ISA 2015



SUBSTÂNCIAS ELEMENTARES E COMPOSTOS

5PAULA ALVARENGA, ISA 2017

Uma substância pura pode ser constituída por apenas um tipo de elemento químico (mesmo

tipo de átomo - substância elementar) ou por diversos elementos (diferentes átomos -

composto).

Alumínio 

(Al)

Azoto (N2) Água (H2O) = 

Átomos de 

Hidrogénio (H) e 

Oxigénio (O)

Cloreto de sódio 

(NaCl)

Folha de alumínio Azoto Água Sal de mesa

Adaptado de: Miguel Mourato, ISA 2015
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CONSTITUIÇÃO DO ÁTOMO: é constituído por partículas 

subatómicas (eletrões, protões e neutrões)

Região Partículas Massa (g) Carga (C) 

Núcleo Protões 1,67252x10
-24

 +1,6x10
-19

 

Neutrões 1,67495x10
-24

 0 

Extranuclear Electrões 9,09x10
-28

 -1,6x10
-19

 
 

• Massa (protão) ≈ Massa (neutrão) >> Massa (eletrão) → Quase toda a massa do átomo está 

concentrada no núcleo.

• O valor da carga do protão (positiva) é igual ao da carga do eletrão (negativa).

• No átomo: nº (protões) = nº (eletrões) → O átomo é eletricamente neutro.

(1) Núcleo: central, muito pequeno, compreendendo toda a carga

positiva e praticamente toda a massa do átomo – protões + neutrões.

(2) Região extranuclear: onde se encontram os eletrões carregados

negativamente e com massa muito pequena.
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NÚMERO ATÓMICO E NÚMERO DE MASSA:

a descrição quantitativa do átomo

Os átomos distinguem-se uns dos outros pelo número de protões que possuem.

Número atómico (Z): de um elemento, é o número de protões do átomo desse elemento.

Todos os átomos do mesmo elemento possuem o mesmo nº atómico, que indica a carga positiva

existente no núcleo.

Como o átomo não possui carga elétrica: nº de protões = nº de eletrões = Z

A massa total de um átomo é quase exclusivamente determinada pelo número total de partículas

no núcleo (protões e neutrões).

Número de Massa (A): de um elemento, é o nº total de protões e neutrões existente no núcleo do

átomo do elemento.
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NÚMERO ATÓMICO E NÚMERO DE MASSA:

a descrição quantitativa do átomo

Qualquer átomo específico pode ser designado usando o seguinte simbolismo simplificado:

Em que: X - símbolo químico do elemento em causa

A - número de massa

Z - número atómico

Exemplo:

Significa que estamos em presença do elemento químico oxigénio, com Z = 8, logo:

8 protões, 8 eletrões, e (A - Z) neutrões, isto é (16 – 8) = 8 neutrões.
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ENERGIAS ELETRÓNICAS: podem ser descritas em termos de 

camadas, subcamadas e orbitais

CAMADAS, SUBCAMADAS E ORBITAIS, que são conjuntos e subconjuntos de níveis

energéticos discretos, onde os eletrões se podem encontrar.

ORBITAL: região do espaço à volta do núcleo onde é provável encontrarmos um eletrão com

determinada energia.

9

Cada subcamada pode ter um ou mais orbitais…

O nº de orbitais nos quais é subdividida uma

subcamada depende da sua identidade:

Subcamada s  1 orbital

Subcamada p  3 orbitais

Subcamada d  5 orbitais

Subcamada f  7 orbitais

Em cada orbital pode haver no máximo 2 eletrões, 

com spins opostos.
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SPIN ELETRÓNICO: o eletrão tem um movimento de “translação” em torno

do núcleo, e um movimento de “rotação” em torno de si próprio – spin

Cada orbital pode conter no máximo dois eletrões.

Quando dois eletrões ocupam simultaneamente uma mesma orbital, possuem spins opostos

(rodam em sentidos opostos quando submetidos a um campo magnético)

Dizemos que estes dois eletrões estão emparelhados,

possuem spins antiparalelos.

Num “diagrama de caixas”, a caixa é a orbital e os

elecrões são representados por setas:
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CONFIGURAÇÃO ELETRÓNICA: distribuição detalhada dos

eletrões num átomo, pelos diferentes níveis energéticos.

Princípios básicos para o estabelecimento da configuração eletrónica num átomo:

(1) Princípio da Energia Mínima: na natureza todos os sistemas tendem  a permanecer no seu 

estado de mais baixa energia. Para o átomo este designa-se por Estado Fundamental.

O átomo no seu Estado Fundamental têm os eletrões distribuídos 

pelas camadas, subcamadas e orbitais, de tal modo que a energia 

total do átomo seja a menor possível.

Ora, nos níveis superiores de energia ocorrem sobreposições…
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DIAGRAMA DE PREENCHIMENTO DE ORBITAIS: permite prever 

a ordem crescente de energia para preenchimento de orbitais.

Ordem crescente de energia ():

1s 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4p 5s 4d 5p ...

(2) Princípio de Exclusão de Pauli: cada orbital pode 

conter até 2 eletrões, mas com spins antiparalelos.

1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 5s2 …

(3) Regra de Hund: os eletrões numa dada subcamada 

tendem a permanecer desemparelhados (em orbitais 

separados) e com spins paralelos. Só quando se esgotarem 

todas as orbitais com um eletrão desemparelhado é que se 

coloca o 2º eletrão em cada orbital com spin antiparalelo. 
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DISTRIBUIÇÕES ELETRÓNICAS DO LÍTIO AO NÉON…

Para fazer a distribuição eletrónica de um átomo

atribuem-se os eletrões pelas diferentes

camadas, subcamadas e orbitais, de acordo

com as regras anteriores.

1s1

Camada ou nível eletrónico 

ocupado pelo eletrão

(n = 1, 2, 3, 4, …., até 7)

Subcamada (ou 

subnível eletrónico) 

de cada camada

(s, p, d e f)

Número de eletrões

na orbital ou na

subcamada



(*) Em 2019 comemora-se os 150 anos da sua descoberta por Mendeleev, em 1869 

(https://www.iypt2019.org/). 14

TABELA PERIÓDICA DOS ELEMENTOS QUÍMICOS

Os elementos químicos são 

colocados por ordem 

crescente de nº atómico (Z). 

Quando se chega ao ponto 

de encontrar um elemento 

com propriedades 

semelhantes a outro já 

anteriormente encontrado, 

escreve-se este elemento 

debaixo do outro com 

propriedades semelhantes, 

e assim sucessivamente.
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GRUPOS E PERÍODOS

As colunas verticais na 

tabela periódica são 

chamadas GRUPOS. 

Os grupos são numeradas de 

1 a 18 (segundo a 

nomenclatura da IUPAC). 

Num mesmo Grupo estão 

elementos com propriedades 

químicas semelhantes

Metais 

Alcalinos

Metais Alcalino-

terrosos

Halogéneos

Gases 

Raros, 

nobres ou 

inertes

As linhas horizontais na tabela são 

chamadas PERÍODOS. 

Os períodos são numerados de 1 a 7.

Lantanídeos

Actinídeos
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AS CONFIGURAÇÕES ELETRÓNICAS E A TABELA PERIÓDICA

Cada período começa com a adição de um 

eletrão a uma nova camada, que ainda não 

tinha nenhum electrão. 

A esta última camada em preenchimento 

chamamos CAMADA DE VALÊNCIA, e é 

normalmente a de maior nº quântico 

principal. 

Aos eletrões colocados em camadas mais 

internas chamamos CERNE DO ÁTOMO. 

Ao longo do período, com o aumento de Z, 

vai sendo adicionado mais um eletrão à 

camada de valência.

Bloco s

Bloco d

Bloco p

Bloco f

Elementos 

representativos

Elementos de 

transição

Elementos de transição 

interna
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ELEMENTOS DO MESMO GRUPO POSSUEM CONFIGURAÇÕES 

ELETRÓNICAS SEMELHANTES

Grupo 1- Metais Alcalinos, têm um 

cerne de gás nobre e uma configuração 

ns1 dos eletrões de valência.

Lítio:           Li - 1s2 2s1

Sódio:  Na - 1s2 2s2 2p6 3s1

Potássio:    K - 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s1

Grupo 2- Metais Alcalino-terrosos, 

têm um cerne de gás nobre e uma 

configuração ns2 dos eletrões de 

valência.

Berílio:         Be - 1s2 2s2

Magnésio:   Mg - 1s2 2s2 2p6 3s2

Cálcio:         Ca - 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2
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ELEMENTOS DO MESMO GRUPO POSSUEM CONFIGURAÇÕES 

ELETRÓNICAS SEMELHANTES

Grupo 17- Halogéneos, têm um cerne 

de gás nobre e uma configuração 

ns2np5 dos eletrões de valência.

Flúor:           F - 1s2 2s2 2p5 

Cloro:  Cl - 1s2 2s2 2p6 3s2 3p5 

Grupo 18- Gases raros ou nobres, 

possuem a última camada de valência 

completamente preenchida, o que 

corresponde a uma situação de grande 

estabilidade para estes átomos, 

tornando-os muito pouco reativos.

Hélio:         He - 1s2

Néon:        Ne - 1s2 2s2 2p6 

Árgon:       Ar - 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6
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A CAMADA DE VALÊNCIA E OS ELETRÕES DE VALÊNCIA

Os eletrões exteriores de um átomo, que são aqueles que se envolvem em ligações químicas,

designam-se por eletrões de valência.

A semelhança entre as configurações eletrónicas exteriores (mesmo nº de eletrões de valência), é

o que faz com que elementos no mesmo grupo tenham um comportamento químico semelhante.

É também a configuração eletrónica de valência que nos permite localizar um elemento

químico na TP:

Z(K) = 19 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s1

Z(Cl) = 17 1s2 2s2 2p6 3s2 3p5

4º período

Bloco s

1 e- de valência → Grupo 1

3º período Bloco p

2+5 =7 e- de valência → 
Grupo 7 + 10 = 17



TIPOS DE LIGAÇÕES ESTABELECIDAS PELOS DIFERENTES 

ELEMENTOS QUÍMICOS

Tabela Periódica dos Elementos NÃO-METAIS:

estabelecem 

ligação covalente, 

por partilha de 

eletrões, formando 

moléculas ou iões 

moleculares

GASES RAROS: 

não estabelecem 

ligações, existem 

como gases 

monoatómicos.

METAIS: podem 

estabelecer  

ligação metálica, 

ou podem formar 

catiões (iões 

positivos)

Catião + anião = 

composto iónico
20PAULA ALVARENGA, ISA 2017



NOTAÇÃO DE LEWIS: representação dos eletrões de valência 

nos átomos

21PAULA ALVARENGA, ISA 2017

1 e- 2 e-

3 e- 4 e- 5 e- 6 e- 7 e- 8 e-

Camada de valência completa: 8 e-



LIGAÇÃO QUÍMICA - “TEORIA DE LEWIS”

22PAULA ALVARENGA, ISA 2017

1) Os eletrões, da camada de valência, desempenham um papel fundamental na ligação química; 

2) Nalguns casos a ligação química decorre da transferência de eletrões entre átomos com 

formação de iões (catiões ou aniões)  ligação iónica.

3) Noutras situações a ligação química resulta da partilha de eletrões entre os átomos com 

formação de moléculas  ligação covalente.

4) Os eletrões são transferidos ou partilhados entre os átomos, de tal forma que cada átomo 

adquira uma configuração eletrónica estável, normalmente a de um gás raro ou inerte, 

apresentando 8 e- na camada de valência num arranjo designado por octeto – “Regra do 

octeto”.



COMPOSTOS IÓNICOS: AS UNIDADES CORPUSCULARES SÃO 

IÕES - LIGAÇÃO IÓNICA

23PAULA ALVARENGA, ISA 2017

Li +     F Li+       F –

1s22s1
1s22s22p5 1s2

1s22s22p6

Li Li+ +  e–

e– + F F –

F –Li+ + Li+ F –

Formação do catião: perda de um eletrão

pelo elemento metálico.

Formação do anião: transferência do

eletrão para espécie química do não-metal.



COMPOSTOS MOLECULARES: as unidades corpusculares são 

moléculas

24PAULA ALVARENGA, ISA 2017

MOLÉCULAS: agregado de dois ou mais átomos, com um arranjo bem definido, em que os átomos

intervenientes partilham os seus eletrões de valência - ligação covalente.

Uma MOLÉCULA pode ser composta por átomos de apenas um elemento (p.e. H2, O2, N2), ou por átomos

de vários elementos (p.e. H2O, HCl, NH3). No segundo caso trata-se de um COMPOSTO MOLECULAR.

Moléculas poliatómicas

Moléculas diatómicas
Água:

H2O

Amoníaco:

NH3

Metano:

CH4



LIGAÇÃO COVALENTE - ligação na qual  pares de eletrões são 

partilhados por dois átomos

25PAULA ALVARENGA, ISA 2017

Porque é que dois átomos partilham eletrões?

F F+

7e– 7e–

F F

8e– 8e–

F F

Estrutura de Lewis do F2

ligação covalente simples

F F

pares

eletrões 

não-ligantes

pares

eletrões 

não-ligantes

ligação covalente simples



LIGAÇÃO COVALENTE DUPLA E TRIPLA

O C O ou O C O

8e– 8e–8e– ligação dupla

Ligação dupla – dois átomos partilham dois pares de eletrões (Ex.: CO2)

Ligação tripla – dois átomos partilham três pares de electrões (Ex.: N2)

N N

8e– 8e–

N N

ligação tripla

ou



COMPRIMENTO DE LIGAÇÕES COVALENTES

27PAULA ALVARENGA, ISA 2017

Tipo da 

Ligação

Comp.

da Ligação

(pm)

C–C 154

C=C 133

CC 120

C-N 143

C=N 138

CN 116

Comprimento das Ligações

Ligação tripla < Ligação Dupla < Ligação Simples



ELETRONEGATIVIDADE E POLARIDADE DAS LIGAÇÕES

28PAULA ALVARENGA, ISA 2017

Eletronegatividade ― tendência de um átomo para atrair a si os eletrões numa ligação.

Escala de eletronegatividade de Pauling



LIGAÇÃO COVALENTE POLAR: quando dois átomos ligados 

são diferentes, essa ligação é polar (ou iónica...)

29PAULA ALVARENGA, ISA 2017

H F FH

Ligação covalente polar ou ligação polar ― ligação covalente com maior densidade eletrónica 

na vizinhança de um dos átomos.

Região rica

em eletrões
Região pobre

em eletrões e– ricae– pobre

d+ d–



CLASSIFICAÇÃO DAS LIGAÇÕES EM FUNÇÃO DA

DIFERENÇA DE ELETRONEGATIVIDADE ENTRE OS ÁTOMOS

30PAULA ALVARENGA, ISA 2017

Covalente apolar 

Partilha de e–

Covalente polar

Deslocalização

parcial de e–

Iónica

Transferência e–

Aumento  da diferença de eletronegatividade entre os átomos

0 Covalente apolar

 2 Iónica

0 < e < 2 Covalente polar

Diferença de

eletronegatividade

Tipo de

Ligação



EXEMPLO: classifique as seguintes ligações como iónicas, 

covalentes polares ou covalente apolar

31

- a ligação em CsCl

- a ligação em H2S

- e a ligação NN em H2NNH2.

Cs – 0,7 Cl – 3,0 3,0 – 0,7 = 2,3 Iónica

H – 2,1 S – 2,5 2,5 – 2,1 = 0,4 Covalente polar

N – 3,0 N – 3,0 3,0 – 3,0 = 0 Covalente apolar

Electronegatividade 

dos elementos

Diferença de 

Electronegatividade Tipo de ligação

Classifique as seguintes ligações como iónicas, covalentes polares ou covalentes apolares:

a) HCl

b) KF

c) CC em H3CCH3



ESCREVER ESTRUTURAS DE LEWIS

32PAULA ALVARENGA, ISA 2017

1. Escrever o esqueleto estrutural do composto mostrando os átomos que estão ligados

uns aos outros. Colocar o elemento menos eletronegativo no centro. O hidrogénio é

sempre terminal.

2. Contar o número total de eletrões de valência presente. Adicionar 1 eletrão por cada

carga negativa. Subtrair 1 eletrão por cada carga positiva.

3. Completar os octetos dos átomos ligados ao átomo central, exceto para o hidrogénio

(dupleto).

4. Se a estrutura obtida apresentar mais eletrões do que o número total de eletrões de

valência presentes, formar ligações duplas e triplas no átomo central consoante

for necessário.



ESTRUTURA DE LEWIS DO TRIFLUORETO DE AZOTO (NF3)

33PAULA ALVARENGA, ISA 2017

Passo 1 – N é menos eletronegativo do que F, N fica no centro.

F N F

F

Passo 2 – Contar os eletrões de valência N: 5(2s22p3) e F: 7(2s22p5) 

5 + (3 × 7) = 26 eletrões de valência

Passo 3 – Desenhar ligações simples entre os átomos N e F e complete os octetos dos 

átomos N e F.

Passo 4 – Verifique se o número de e– na estrutura é igual ao número de e– de valência?

3 ligações simples (3 × 2) + 10 pares isolados (10 × 2) = 26 eletrões



ESTRUTURA DE LEWIS DO TETRACLORETO DE CARBONO (CCl4)

34PAULA ALVARENGA, ISA 2017

Molécula de CCl4

Passo 1 – O C é menos eletronegativo do que o Cl, fica no centro;

Passo 2 – Z(C) = 6 ➔ 1s2 2s2 2p2
→ 4 eletrões de valência

Z(Cl) = 17 ➔ 1s2 2s2 2p6 3s2 3p5
→ 7 eletrões de valência

4 + (4 × 7) = 32 eletrões de valência

Passo 3 – Desenhar ligações simples entre os átomos C e Cl e completar 

os octetos dos átomos de Cl.

Passo 4 – Verificar se o número de e– na estrutura é igual ao número de e–

de valência?

4 ligações simples (4 × 2) + 12 pares isolados (12 × 2) = 32 eletrões na 

estrutura



ESTRUTURA DE LEWIS DO IÃO CARBONATO (CO3
2-)

35

Passo 1 – C é menos eletronegativo do que O, coloque C no centro

O C O

O

Passo 2 – Contar os eletrões de valência: C (2s22p2) = 4 e–

O (2s22p4) = 6 e–

carga (–2) = + 2e–
4 + (3 × 6) + 2 = 24 eletrões de valência

Passo 3 – Desenhar ligações simples entre os átomos C e O e completar o octeto nos átomos C e O.

3 ligações simples (3 × 2) + 10 pares isolados (10 × 2) = 26 electrões

Passo 5 - Demasiados eletrões: formar ligações duplas e reverificar o número de e–

2 ligações simples (2 × 2) =  4

1 ligação dupla =  4

8 pares isolados (8 × 2) = 16

Total = 24

Passo 4 – Verificar se o número de e– na estrutura é igual ao número de e– de valência?



EXERCÍCIOS DE APLICAÇÃO:

36PAULA ALVARENGA, ISA 2017

(e) CO2

-

Escreva as estruturas de Lewis para:



GEOMETRIA MOLECULAR: linear, triangular plana, angular, 

piramidal trigonal ou tetraédrica

37PAULA ALVARENGA, ISA 2017

Considera-se a nuvem 

eletrónica correspondente aos 

eletrões de valência em torno 

do átomo central: pares 

ligantes e pares não-

ligantes.

Teoria de Repulsão dos 

Pares Eletrónicos da 

Camada de Valência: os 

pares de eletrões (ligantes e 

não-ligantes) ao redor do 

elemento central da molécula 

repelem-se - devem estar a 

uma distância máxima para 

a molécula ficar estável.



COMPOSTOS MOLECULARES: as moléculas ligam-se através 

de forças intermoleculares.

FORÇAS INTERMOLECULARES, que podem ser:

• Forças de van der Waals, que se estabelecem entre:

• Moléculas apolares, que formam dipolos instantâneos, por interação dipolo 

instantâneo – dipolo induzido (Forças de London) (Ex. CH4).

• Moléculas polares e moléculas apolares, em algumas misturas, por interação 

dipolo permanente – dipolo induzido (Ex. H2O e O2).

• Moléculas polares, por interação dipolo permanente – dipolo permanente 

(Ex.: HCl)

• Ligações de hidrogénio, que se estabelecem entre moléculas polares em que o 

átomo de H está ligado a átomos com grande tendência para atrair eletrões (F, O, N).

Aumento da intensidade 

da força intermolecular

PAULA ALVARENGA, ISA 2017 38



FORÇAS INTERMOLECULARES

PAULA ALVARENGA, ISA 2017 39Compostos moleculares: podem ser sólidos, líquidos ou gasosos à temperatura ambiente, dependendo da

intensidade das forças intermoleculares, ou seja, das forças que atraem as moléculas entre si.

Ligação de 

hidrogénio

Água: H2O (l)

Ligação covalente 

(ligação 

intramolecular)

Ligação intermolecular: 

dipolo permanente –

dipolo permanente

HCl (l)

I2 (s)

Ligação intermolecular: dipolo 

instantâneo – dipolo induzido

Mistura de O2 em H2O: dipolo permanente da molécula de 

água induz uma deslocalização da nuvem eletrónica na 

molécula de O2 – dipolo induzido



LIGAÇÃO METÁLICA: que se estabelece entre o cerne dos 

átomos metálicos, e os eletrões de valência deslocalizados

Os eletrões de valência – eletrões livres – movimentam-se em toda a substância. Por isso, os

metais possuem:

• elevada condutibilidade térmica e elétrica

• brilho metálico

• considerável maleabilidade e ductilidade

• são geralmente sólidos à temp. ambiente
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COMPOSTOS IÓNICOS: compostos formados por catiões e aniões, que se 

atraem electrostaticamente numa rede cristalina tridimensional.

Ex: NaCl, cloreto de sódio (sal das cozinhas), é um composto formado por catiões sódio (Na+) e

por aniões cloreto (Cl-).
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TABELAS DE IÕES: nomes e fórmulas de alguns catiões e aniões 

inorgânicos comuns 

Único 

catião 

poliatómico
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NOMENCLATURA DOS COMPOSTOS IÓNICOS

Os compostos iónicos são sempre constituídos por um catião e um anião.

Ao escrevermos a FÓRMULA DO COMPOSTO IÓNICO escrevemos sempre primeiro o catião e 

só depois o anião.

Exemplo: NaCl (é constituído pelo catião Na+ e Cl-).

Ao dar-mos NOME A ESSE COMPOSTO IÓNICO designamos sempre primeiro o anião e só 

depois o catião: é como se estivéssemos a dizer o nome de trás para a frente.

Exemplo: NaCl, é o cloreto de sódio.

Como já foi dito, os compostos iónicos são eletricamente neutros. 

Isto indica que A SOMA DAS CARGAS DOS CATIÕES E DOS ANIÕES DE UMA

DETERMINADA FÓRMULA TEM DE SER NULA. 43PAULA ALVARENGA, ISA 2017



A FÓRMULA DO COMPOSTO IÓNICO DEVE ASSEGURAR A 

SUA ELETRONEUTRALIDADE

Quando as cargas do catião e do anião são iguais, a fórmula tem um catião para um anião.

Ex.: Brometo de potássio: o catião é K+ e que o anião é o Br
-
 A fórmula é KBr.

Sulfureto de Bário: o catião é o Ba2+ e o S2-
 A fórmula é BaS.

Quando as cargas do catião e do anião são diferentes, existe uma regra que diz: "o índice do

catião é numericamente igual à carga do anião, e o índice do anião é numericamente igual à

carga do catião".

Ex.: Iodeto de zinco: o catião é o Zn2+ e o anião é o I
-

A fórmula é ZnI2
Óxido de alumínio: o catião é Al3+ e o anião é O2-

 A fórmula é Al2O3
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NOMENCLATURA DOS COMPOSTOS IÓNICOS

Certos metais, e em particular os METAIS DE TRANSIÇÃO, podem formar mais do que um

catião. O ferro por exemplo pode formar dois catiões: Fe2+ e Fe3+.

De acordo com a nomenclatura da IUPAC, coloca-se a carga do catião em numeração romana

entre parêntesis a seguir ao nome do composto (I para uma carga positiva, II para duas cargas

positivas):

Com o ião cloreto (Cl-):

Fe2+ : FeCl2 cloreto de ferro (II)

Fe3+ : FeCl3 cloreto de ferro (III)

Com o ião óxido (O2-):

Mn2+ : MnO óxido de manganês (II)

Mn3+ : Mn2O3 óxido de manganês (III)

Mn4+ : MnO2 óxido de manganês (IV)PAULA ALVARENGA, ISA 2017 45



COMPOSTOS MOLECULARES: existem sob a forma de entidades 

moleculares discretas

Muitos dos compostos moleculares inorgânicos são 

binários, e a sua nomenclatura é semelhante à dos 

compostos iónicos binários. Por exemplo:

HCl cloreto de hidrogénio

HBr brometo de hidrogénio

SiC carboneto de silício

É frequente que um dado par de elementos forme 

vários compostos binários. Nesses casos usam-se 

prefixos de origem grega (Mono-, Di-, Tri-, Tetra-, 

Penta-, Hexa-, Hepta-, Octa-, Nona-, Deca-) para 

indicar o nº de átomos. Por exemplo:

CO     monóxido de carbono

CO2 dióxido de carbono

SO2 dióxido de enxofre

SO3 trióxido de enxofre

PCl3 tricloreto de fósforo

PCl5 pentacloreto de fósforo

Uma excepção ao uso de prefixos mencionados é a 

nomenclatura dos compostos moleculares com 

hidrogénio:

B2H6 diborano

CH4 metano

SiH4  silano

NH3 amoníaco

PH3 fosfina

H2O     água

H2S     sulfureto de hidrogénio
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