
FÍSICA 10º ANO 

ENERGIA E MOVIMENTOS 

Energia cinética: Ec=
1

2
𝑚𝑣2 

m – Kg      v – m/s      Ec – J 

Energia interna = 𝐸𝑐 𝑐𝑜𝑟𝑝𝑢𝑠𝑐𝑢𝑙𝑎𝑟 + 𝐸𝑝 𝑐𝑜𝑟𝑝𝑢𝑠𝑐𝑢𝑙𝑎𝑟 

A energia interna do corpo depende: 

• Do tipo de ligações existentes nos 

corpúsculos  constituintes do material e 

entre estes; 

• Da quantidade de corpúsculos existentes no 

corpo 

• Do grau de agitação dos curpúsculos (temp. 

do corpo) 

 

SIST. MECAN. REDUTIVEL A UMA PARTÍCULA 

Sistema mecânico redutível a uma partícula: 

• Toda a massa do sistema está concentrada 

• Estão aplicadas todas as forças que atuam 

no sistema 

• Descreve o mesmo movimento que o 

restante sistema 

 

TRANSFERÊNCIAS DE ENERGIAS E FORÇAS 

 𝑊𝐹 = 𝐹 × 𝑑 × 𝑐𝑜𝑠𝛼 

F – N    d – m    cos𝛼 – graus 

P = m x g 

 g – m/𝑠2 

 𝑊𝑃 = 𝑃 × 𝑑 × 𝑐𝑜𝑠𝛼 

TEOREMA DA ENERGIA CINÉTICA: 

 𝑊𝐹𝑟 =  𝑊𝐹1 + 𝑊𝐹2  + ⋯ 

 𝑊𝐹𝑟 =  𝐹𝑅  × 𝑑 × 𝑐𝑜𝑠𝛼 

 ∆𝐸𝑐  = 𝑊𝐹𝑟  

 

ENERGIA POTENCIAL, TRABALHO DO PESO E 

VARIAÇÃO DA ENERGIA POTENCIAL 

GRAVÍTICA 

  𝐸𝑝𝑔 = 𝑚 × 𝑔 × ℎ 

Corpo caí → trabalho potente 

Wp ˃ 0    ∆𝐸𝑝𝑔 ˂ 0 

Corpo sobe → trabalho resistente 

Wp ˂ 0    ∆𝐸𝑝𝑔 ˃ 0 

 𝑊𝑝 =  −∆𝐸𝑝𝑔 

ENERGIA MECÂNICA, FORÇAS 

CONSERVATIVAS E CONSERVAÇÃO DA 

ENERGIA MECÂNICA 

 𝐸𝑚 =  𝐸𝑐 +  𝐸𝑝𝑔  

Lançamento vertical a subir: 

Ec → Epg 

Epg aumenta devido a h 

Ec diminui devido a velocidade 

Lançamento vertical a descer: 

Epg → Ec 

Epg diminui devido a h 

Ec aumenta devido a velocidade 

FORÇAS NÃO CONSERVATIVAS 

 𝑊𝑓𝑛𝑐 =  ∆𝐸𝑚  

 𝐸𝑑𝑖𝑠𝑠 = |∆𝐸𝑚| 

Fnc realizam trabalho potente: ∆𝐸𝑚  ˃ 0 

Fnc realizam trabalho resistente: ∆𝐸𝑚  ˂ 0 

Fnc não realizam trabalho: ∆𝐸𝑚 = 0 

 

 

 

 



POTÊNCIA, ENERGIA DISSIPADA E 

RENDIMENTO 

 𝑃 =  
𝑊𝑓

∆𝑡
 

 𝑃 =  
𝐸

∆𝑡
 

P – W    ∆𝑡 – s    E – J 

 𝐸𝑡𝑜𝑡𝑎𝑙 =  𝐸ú𝑡𝑖𝑙 +  𝐸𝑑𝑖𝑠𝑠  

  𝜂(%) =  
𝐸ú𝑡𝑖𝑙

𝐸𝑡𝑜𝑡𝑎𝑙
× 100 

 𝜂(%) =  
𝑃ú𝑡𝑖𝑙

𝑃𝑡𝑜𝑡𝑎𝑙
× 100 

ENERGIA E FENÓMENOS ELÉTRICOS 

 𝑈 =  
𝐸

𝑄
 

 U – V    E – J    Q- C 

  𝐼 =  
𝑄

∆𝑡 
 

I - A 

Voltímetro colocado em paralelo ( U ) 

Amperímetro colocado em série ( I ) 

 Secção reta:   

 

Corrente contínua: 

• Movimento dos electrões num só sentido 

Corrente alternada: 

• Movimento dos electrões faz-se 

alternadamente num e noutro sentido 

• Os electrões invertem ciclicamente o sentido 

do seu movimento 

RESISTÊNCIA ELÉTRICA 

Menos Resistência → + facilidade de o 

condutor se  deixar atravessar pela corrente 

elétrica 

+ Resistência → - facilidade de o condutor se   

deixar atravessar pela corrente elétrica 

 

Ohmímetro colocado em paralelo 

R = 
𝑈

𝐼
 

R – Ω ohm 

Condutores óhmicos → resistência constante para 

diferentes d.d.p 

Condutores não óhmicos → resistência inconstante 

para diferentes d.d.p 

Menor p (resistividade) → melhor condutor 

Maior comp. do fio → Maior resistência 

Maior área secção reta do fio → Maior resistência 

 𝑅 = 𝑝
𝑙

𝐴
 

R – ohm (Ω)    p – Ωm    l – m    A - 𝑚2 

EFEITO JOULE 

 𝐸𝑒𝑙𝑒𝑡 = 𝑈 × 𝐼 ×  ∆𝑡 

Pelet = 𝑈 × 𝐼 

P – Watt (W) 

Desejável aquecer por efeito Joule → Energia 

térmica → Recetores puramente resistivos 

Efeito Joule não desejável → Maior o seu 

rendimento de forma a minimizar o Efeito Joule 

 𝑃𝑑𝑖𝑠𝑠 = 𝑅 × 𝐼2            OU    𝑃𝑑𝑖𝑠𝑠 =  
𝑈2

𝑅
 

𝐸𝑑𝑖𝑠𝑠 = 𝑃𝑑𝑖𝑠𝑠  × ∆𝑡            OU   𝐸𝑑𝑖𝑠𝑠 =
𝑈2

𝑅
 × ∆𝑡 

GERADORES DE CORRENTE CONTÍNUA 

 𝑃𝑔𝑒𝑟𝑎𝑑𝑜𝑟 =  𝑃ú𝑡𝑖𝑙 +  𝑃𝑑𝑖𝑠𝑠 

ε  = 
𝐸

𝑄
  

ε – Força eletromotriz, V 

 𝑃𝑔𝑒𝑟𝑎𝑑𝑜𝑟 = ε × 𝐼                  ε × I = U × I + r × 𝐼2  

  𝑃ú𝑡𝑖𝑙 = U × 𝐼 



  𝑃𝑑𝑖𝑠𝑠 = r × 𝐼2                      r – resistência interna 

CURVA CARACTERÍSTICA DE UM GERADOR 

 𝑈 =  ε − r × I 

 

Y =     b     +mx   

                   

ASSOCIAÇÃO EM SÉRIE E EM PARALELO 

Em série:  

 𝐼 =  𝐼1 =  𝐼2  =  𝐼… 

 𝑈 = 𝑈1 + 𝑈2 + 𝑈… 

 

Em paralelo: 

 𝑈 =  𝑈1 =  𝑈2  =  𝑈… 

 𝐼 = 𝐼1 +  𝐼2 + 𝐼… 

 

 

ENERGIA, FENÓMENOS TÉRMICOS E 

RADIAÇÃO 

Sistema aberto:  Troca de matéria e energia 

Sistema fechado:  Troca de energia e não de matéria 

Sistema isolado:  Não troca energia nem matéria 

Sistema mecânico:  Variações de energia interna não 

interessam 

Sistema termodinâmico:  Variações de energia 

interna interessam 

  

TEMPERATURA: ESCALAS E EQUILÍBRIO 

TÉRMICO 

T(K) = T (℃ ) + 273,15 

 ∆T(K) = ∆T(℃)  

ENERGIA TRANSFERIDA POR CALOR´ 

Corpo + quente trasnsfere energia para o corpo        

+ frio 

Condução     

                               Exige contacto físico entre sistemas   

Convecção 

Radiação                Não exige contacto físico entre 

sistemas 

RADIAÇÃO E IRRADIÂNCIA 

˃ temp → + radiação emitida 

˂ temp → - radiação emitida 

Capacidade de absorção de radiação depende: 

• Tipo de radiação 

• Caract. da sup. 

Melhor absorvedor                 Melhor emissor 

 𝐸𝑟 =  
𝐸

∆t ×A
=  

𝑃

𝐴
 

 



PAINEIS FOTOVOLTÁICOS 

O painel fotovoltáico é constituído por um conjunto 

de células fotovoltáicos associadas em série. 

Para maximizar a potência fornecida tem de se ter 

em conta a sua orientação, inclinação face à 

horizontal e dimensão necessária. 

 

CONDUÇÃO TÉRMICA E CONVECÇÃO TÉRMICA 

Condução:  Transferência de energia por interações 

e colisões entre partículas. 

Não há deslocação de matéria, apenas transferência 

de energia. 

Quanto maior for a condutividade térmica de um 

material, melhor conductor este é. 

 

Convecção: É o mecanismo mais eficiente para a 

transferência de energia. Existe transporte de 

material 

Quente → Menos denso 

Frio → Mais denso

 

COLETORES SOLARES 

 

Coletor solar constituído por: 

Cobertura de vidro → Criação de efeito de estufa e 

redução de perdas de calor por convecção 

Placa absorvedora → a) Chapa metálica coberta por 

uma cor escura para maximizar a absorção de 

radiação incidente; b) Chapa metálica transfere o 

calor para a tubagem através da condução, e esta 

transfere-o para o fluído circulante 

Caixa (caixilho e fundo) → Isolada termicamente 

para diminuir as perdas de calor para o exterior 

Fluido circulante aquecido na tubagem → Circula no 

sentido ascendente → Desloca-se para o 

reservatório de água → O fluido circulante transfere 

calor para a água lá contida → O fluído frio volta a 

entrar na parte interior da tubagem do coletor → E 

assim sucessivamente… 

AQUECIMENTO E ARREFECIMENTO DE 

SISTEMAS 

 Capacidade térmica mássica: Variação de temp. 

sofrida irá depender do material de que é 

constituído o corpo. É característica do material. 

Materiais ≠ e = massa recebem = energia, o que tiver 

menor capac. térmica mássica sofrerá uma maior ∆T 

Materiais ≠ e = massa sofrerem = ∆T, o que tiver 

maior capac. térmica mássica terá que absorver + 

energia 

E = 𝑚 × 𝑐 ×  ∆T 

c  -  J 𝑘𝑔−1𝐾−1 



VARIAÇÃO DE ENTALPIA DE FUSÃO E 

VAPORIZAÇÃO 

Se o material for uma subst. pura, a energia 

absorvida só tem esse fim, pelo que durante a 

mudança de estado físico não há variação de 

temperatura. 

Se o material for uma mistura de subst., durante a 

mudança de estado irá ocorrer também uma 

variação de temperatura. 

Variação de entalpia (mássica) de transformação: 

Reflete a quantidade de energia que uma subst. 

necessita de absorver ou libertar, a pressão 

constante, para provocar a mudança de estado físico 

de uma unidade de massa. 

 𝐸 = 𝑚 ×  ∆ℎ𝑡𝑟𝑎𝑛𝑠𝑓 

Absorção de energia:  ∆ℎ𝑡𝑟𝑎𝑛𝑠𝑓 ˃ 0 

Libertação de energia:  ∆ℎ𝑡𝑟𝑎𝑛𝑠𝑓 ˂ 0 

1ª LEI DA TERMODINÂMICA 

• A energia total do Universo mantém-se 

constante. 

• Sistema isolado → A Etotal não varia 

U = constante ou  ∆𝑈 = 0 

 

 ∆𝐸𝑠𝑖𝑠𝑡𝑒𝑚𝑎 = −∆𝐸𝑣𝑖𝑧𝑖𝑛ℎ𝑎𝑛ç𝑎 

 ∆𝑈 = 𝑄 + 𝑊 

Q  - Trocas de energia em forma de calor 

W – Troca de energia em forma de trabalho 

Absorção de energia → Sinal positivo (+) 

Libertação de energia → Sinal negativo (-) 

 

 

 

 

 

 

2ª LEI DA TERMODINÂMICA 

Degradação da energia em qualquer processo físico. 

Os processos físicos ocorrem espontaneamente no 

sentido de degradação da energia, isto é, da 

diminuição de energia útil (↓ capacidade do sistema 

em realizar trabalho) 

Num sistema isolado, a quantidade de energia útil 

nunca aumenta. 

Contudo, o facto de a energia se degrader, não 

significa que deixe de exister, mantendo-se válida a 

Primeira Lei da Termodinâmica! 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



 

FÍSICA 11º ANO: 

MOVIMENTOS: POSIÇÃO, TRAJETÓRIA E 

TEMPO 

Retilínea: 

 

Curvilínea: 

 

                              

GRÁFICOS POSIÇÃO-TEMPO 

 

DISTÂNCIA PERCORRIDA E DESLOCAMENTO 

Distância percorrida, s: Comprimento da trajetória. 

Nunca é negativa (s ≥ 0) 

s ↑ no movimento , s constante no repouso. 

 

Deslocamento, ∆𝒓: Variação da pos. Pode ser nulo e 

haver distância percorrida se o vetor deslocamento 

se anular 

Componente escalar do deslocamento num mov. 

retilíneo: ∆𝑥 =  𝑥𝑓 − 𝑥𝑖 

Quando o deslocamento se realize no sentido 

oposto do sentido positivo dos eixos, a componente 

escalar do deslocamento vai ser negativa. 

Portanto: 

• A distância percorrida depende do tipo de 

trajetória 

• O deslocamento não indica nada acerca da 

trajetória 

• Num mov. curvilíneo, o modulo do 

deslocamento é sempre menor do que a 

distanc. percorrida. 

• Mov. retilíneo: 

 ∆𝑥 = 𝑠  → sem inversão de sentido 

∆𝑥 ˂ 𝑠    → com inversão de sentido 

 ∆𝑥 ˃ 0 → 𝑥𝑓  ˃ 𝑥𝑖   → ∆𝑟 sentido positivo (vetor)   

∆𝑥 ˂ 0 → 𝑥𝑓  ˂ 𝑥𝑖   → ∆𝑟 sentido negativo (vetor) 

∆𝑥 =  0 → 𝑥𝑓  =  𝑥𝑖   → ∆𝑟 nulo (vetor) 

 

 



VELOCIDADE E GRÁFICOS POSIÇÃO-TEMPO 

 

 

 

 

 

 

Declive da reta: Componente escalar da velocidade 

Componente escalar na velocidade, 𝐯𝐱 : 

𝑣𝑥 ˃ 0  → Velocidade aponta no sentido positivo  

𝑣𝑥 ˂ 0  → Velocidade aponta no sentido negativo 

Num dado instante é igual ao declive da reta tangent 

ao gráfico posição-tempo, x(t). 

Quanto maior o declive, maior a velocidade. 

 

Delive nulo: 

 

 



GRÁFICOS VELOCIDADE-TEMPO 

 

 

 

 

INTERAÇÕES FUNDAMENTAIS DA NATUREZA 

 

 

Força nuclear forte: 

• É a mais forte de todas as interações 

• Atua à escala do núcleo atomic 

• Responsável pelas fortes ligações protão-

protão, neutrão-neutrão e protão-neutrão, 

logo a existência dos núcleos existe por esta 

força 

• Força forte entre protões e neutrões tem 

origem na interação entre os quarks que 

constituem 

• Explica a libertação de energia nas estrelas, 

pois há transformação de núcleos de 

hidrogénio em núcleos de hélio. 

 

    

 

 



Força nuclear fraca: 

• Interação com menor alcance 

• Atua à escala dos constituintes do 

núcleo atomico, sendo mais fraca do que 

a força nuclear forte. 

• Está na origem dos processos 

radioativos beta: 

              

Força crescente: Força gravítica ˂ Força e.m ˂ 

F.n.fraca  ˂ F.n.forte 

Alcance crescente: F.n.fraca ˂ F.n.forte ˂ Força 

gravítica e Força e.m 

INTERAÇÃO GRAVÍTICA E LEI DA GRAVITAÇÃO 

UNIVERSAL 

 

 

r = altura satélite + raio Terra 

TERCEIRA LEI DE NEWTON, LEI AÇÃO-REAÇÃO 

Se um corpo exerce uma força sobre outro, este 

exerce sobre o primeiro uma força de igual 

intensidade e direção mas de sentido oposto. O 

conjunto das duas forces designa-se por par ação 

reação. 

 

 

 

EFEITO DAS FORÇAS SOBRE A VELOCIDADE 

 

 



 

ACELERAÇÃO MÉDIA, ACELERAÇÃO E 

GRÁFICOS VELOCIDADE-TEMPO 

 

Movimento retilíneo acelerado no sentido positivo:  

 

 

 

 

Movimento retilíneo acelerado no sentido 

negativo: 

 

Movimento retilíneo retardado no sentido positivo: 

 

 

Movimento retilíneo retardado no sentido 

negativo: 

 

 

Aceleração e velocidade em movimentos retilíneos: 

 



 

Grave: Corpo sujeito apenas à força gravítica 

Queda livre: Mov. de um corpo sujeito apenas à 

força gravítica (mov. de um grave) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

SEGUNDA LEI DE NEWTON 

 

 

Inércia: Resistência à variação de velocidade. Será 

tanto maior quanto maior for a massa do corpo. 

 𝐹𝑟 = 𝑚 × 𝑎 + 0 

 

 𝑦 = 𝑎𝑥 + 𝑏 

 

Força horizontal a puxar um bloco num plano 

horizontal: 

 

 

 

 

 

 



Força oblíqua a puxar um bloco num plano 

horizontal: 

 

PRIMEIRA LEI DE NEWTON 

 

 

 

        

MOVIMENTO RETILÍNEO DE QUEDA LIVRE 

 

 

Equação das velocidades: 

 𝑣𝑦 =  𝑣0𝑦 +  𝑎𝑦 +  𝑡 

 𝑎𝑦 = g eixo dos yy descendente ↓ 

𝑎𝑦 =- g eixo dos yy ascendente ↑ 

 𝑎𝑦 = 
∆𝑣𝑦

∆𝑡
                     ∆𝑣𝑦 = 𝑣𝑦 − 𝑣0𝑦  

MOVIMENTO RETILÍNEO UNIFORMEMENTE 

VARIADO 

Equação das velocidades: 

 𝑣(𝑡) =  𝑣0 + 𝑎 𝑡  (𝑆𝐼) 

Equação das posições / Lei do movimento: 

 𝑥(𝑡) =  𝑥0 +  𝑣0 𝑡 +  
1

2
 𝑎 𝑡2  (𝑆𝐼) 

                      



 

MOVIMENTO RETILÍNEO DE QUEDA COM 

RESISTÊNCIA DO AR APRECIÁVEL 

Antes da abertura do paraquedas: 

 

Depois da abertura do paraquedas: 

 

 

MOVIMENTO RETILÍNEO UNIFORME: 

 

 

 

 

 

 

 



MOVIMENTO CIRCULAR UNIFORME 

 

 

 

 

 

 

 

 𝑎𝑐   -   m/𝑠2    T – s    f- Hz 

 

 

 

ONDAS TRANSVERSAIS E LONGITUDINAIS E 

ONDAS MECÂNICAS E ONDAS 

ELETROMAGNÉTICAS 

Onda:  propagação de um sinal. Há transferência de 

energia mas não há transporte de material 

Pulso: Sinal de curta duração 

 

Onda transversal 

Direção de propagação ꓕ Direção de oscilação 

 



Onda longitudinal 

Direção de propagação = Direção de oscilação 

 

Classificação das ondas: 

 

 

Onda persistente: Produzida por um sinal de longa 

duração 

PERIODICIDADE TEMPORAL E ESPACIAL DE 

UMA ONDA. ONDAS HARMÓNICAS E 

COMPLEXAS 

Onda peródica: Propagação do mesmo sinal 

produzido em intervalos de tempo iguais, isto é, de 

um sinal periódico. Caract. repetem-se no espaço e 

no tempo. 

Período: Tempo de oscilação completa 

Amplitude: Valor máximo da grandeza y 

 

Frequência: Número de oscilações por unidade de 

tempo. 

 

 

Sinais harmónicos: 

 

 

 

 

 



Periodicidade temporal vs espacial: 

 

 

Sinal complexo: Não são descritos por uma só 

função harmónica, mas sim por uma sobreposição 

de funções harmónicas. 

 

Energia de um sinal harmónico: Aumenta com a 

amplitude e com a frequência do sinal. 

O SOM COMO ONDA DE PRESSÃO: 

Diapasão: Produz um sinal sono sinusoidal que 

origina um som puro. 

 

 

Onda sonora no espaço: 

 

 

Partículas mais juntas → Velocidade do som maior 

 

 

 

 

 

 

 

 



Atributos do som: 

 

Sinal elétrico num osciloscópio: 

 

Microfone: Converte um sinal sonoro num sinal 

elétrico com as mesmas características:                       

= frequência, amplitude proporcional à intensidade 

do som. 

Altifalante: Converte um sinal elétrico em um sinal 

sonoro. 

CARGA ELÉTRICA E CAMPO ELÉTRICO 

Corpo eletricamente neutro: +e = -e 

+e → protão       -e → eletrão 

Ganha eletrões:  recebe –e, logo electrizado 

negativamente 

Perde eletrões: cede –e, logo electrizado 

positivamente. 

 

Cargas de sinais iguais → Força repulsiva 

 

Sentido das linhas de campo elétrico: Carga positiva 

para a carga negativa. 

 

 

 

 

 

 

 

 



 

           

Campo elétrico uniforme: 

 

 

CAMPO MAGNÉTICO 

N → + 

S → - 

 

 

 



 

Bobina: Fio condutor enrolado com forma de um 

cilindro. 

Solenoide: Bobina longa. 

INDUÇÃO ELETROMAGNÉTICA 

 

 

 

 

 

O fluxo aumenta quanto maior for o número de 

espiras. 

 

 



 

 

 

 

 

 |∆𝜙| =  |𝐵𝑓𝐴 − 𝐵𝑖𝐴| 

Portanto: |∆𝜙| =  𝐴|𝐵𝑓 − 𝐵𝑖| 

P = U I 

P constante, logo U  ˃ e I ˂ 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



PRODUÇÃO E PROPAGAÇÃO DE ONDAS E.M.. 

ESPETRO E.M 

 

˃ λ logo ˂ f                       ˂ λ logo ˃ f 

 

 

Albedo: de um planeta é a percentage de luz solar 

refletida por um planeta (O da Terra é de 30%) 

 

 

 

REFLEXÃO DA LUZ 

 

 

REFRAÇÃO DA LUZ 

 

 

 

 

 



 

 

 

Aproxima-se da normal → ar – meio 

Afasta-se da normal → meio-ar 

REFLEXÃO TOTAL DA LUZ 

n ˃ para ˂ 

 

Quando a luz passa para um meio com menor indice 

de refração, afasta-se da normal. 

 

 

 

 

 



 

DIFRAÇÃO DA LUZ 

 

 

 

EFEITO DOPPLER 

 

 



 

 



TRQUÍMICA 10º ANO 

ORDENS DE GRANDEZA E ESCALAS DE 

COMPRIMENTO 

Átomo 

                                                                                                                                                                                                                                 

 

 

 

 

Ião negativo: Forma-se quando um átomo/molécula 

ganha eletrões. 

Ião positivo: Forma-se quando um átomo/molécula 

perde eletrões. 

Número atómico, Z: 

 Corresponde ao nº de protões 

 No caso dos átomos, é igual ao nº de 

eletrões 

 Caracteriza o elemento químico: todos os 

átomos do mesmo elemento químico têm o 

mesmo número de protões 

Número de massa, A: 

 É igual ao nº de partículas do núcleo: soma 

do nº de protões e neutrões. 

 Átomos do mesmo elemento químico 

podem ter diferentes valores de nº de 

massa: o nº de protões é sempre o mesmo 

mas o nº de neutrões pode variar 

Número de neutrões:  A – Z 

 

 

 

 

A- p + n 

Z- p e eletrões 

Ordem de grandeza: Potência de base 10 mais 

próxima desse número. 

 

 

 

 

 

 

 

 

Núcleo                                Eletrões          

 
Carga negativa 

Protões                        Neutrões 
Carga positiva                    Sem carga 



DIMENSÕES À ESCALA ATÓMICA 

Exemplo: 

Ampliação 32000000x fica: 

1 mm na imagem = 
132000000 mm na realidade 

Nanotecnologia: Manipulação à escala atómica e 

molecular. 

Materiais: Nanocristais, nanopartículas, nanotubos e 

monocamadas → Dispositivos que exploram a 
nanoescala mecânica, elétrica, magnética ou 

atómica para melhorar a funcionalidade.                            

Energia: Células fotovoltaicas, Células de 

combustível e microfontes de energia → Dispositivos 
que aumentam o armazenamento de energia 

recorrendo ao controlo de materiais e sup. ao nível 

atómico.                                                                                                   

Biotecnologia: Biochips, biossensores, distribuição 

de fármacos, diagnóstico e nanocirurgia → 
dispositivos que localizam ou identificam processos 

biológicos para aperfeiçoar o diagnóstico e o 

tratamento, a síntese e distribuição de fármacos.      

Computação: Computadores moleculares, 

computadores óticos, computadores de ADN → 
Sistemas computacionais que utilizam métodos 

alternativos aos eletrónicos para que o 

processamento de dados ocorra mais rapidamente. 

Eletrónica: Bens inteligentes, nanoeletrónica e 

sistemas de imagiologia → Os siStemas 

eletrónicos/óticos têm dimensões tão reduzidas que 

se tornam praticamente invisíveis, podendo ser 

usados em qualquer local. 

MASSA ISOTÓPICA E MASSA ATÓMICA 

RELATIVA MÉDIA 

 

 

 

 

QUANTIDADE DE MATÉRIA E MASSA MOLAR 

 𝑁𝐴 = 6,022 ×  1023 𝑚𝑜𝑙−1 

Número de entidades:  𝑁 = 𝑛 × 𝑁𝐴 

N – nº de átomos/moléculas/iões                                                        

n – mol (quantidade de matéria)        𝑁𝐴 - 𝑚𝑜𝑙−1 

Massa molar: 𝑀 =  𝑚𝑛  

M – g/mol            m – g            n - mol 

FRAÇÃO MOLAR E MÁSSICA 

Fração molar:  X (A) = 
𝑛𝐴𝑛𝑇 

Fração mássica: w (A) = 
𝑚𝐴𝑚𝑇 

ESPETROS CONTÍNUOS E DESCONTÍNUOS 

Luz visível: V A A V A A V 

Ordem crescente de energia ( e de frequência ) das 

radiações:  

o. rádio ˂ m. o ˂ I.V ˂ Luz visível ˂ U.V ˂ RX ˂ Raios 

Gama 

Espetros de emissão: Resultam da decomposição da 

luz emitida por um corpo. 

Espetros de absorção: são sempre descontínuos. 

 



 

MODELO ATÓMICO DE BOHR: 

 

Absorver energia → o eletrão passa para um nível 

superior de energia → Excitação 

Libertar energia → o eletrão passa para um nível 

inferior de energia → Desexcitação 

 

∆E valor positivo com absorção de energia 

∆E valor negativo com libertação de energia 

ESPETRO DO ÁTOMO DE HIDROGÉNIO 

Série de Lyman: para n=1 → U.V 

Série de Balmer: de n≥3 para n=2 → Vísivel e U.V 

Série de Paschen: de n≥4 para n=3 → Infravermelha

 

TRANSIÇÕES ELETRÓNICAS 

 

Exemplo:

 

H → 𝐻+ + 𝑒− 

Se essa energia fornecida ao átomo for menos do 

que a energia de ionização: 

 e se essa energia corresponder a qualquer 

transição, o eletrão passará para um nível 

superior. 



 

 e se essa energia não corresponder a 

qualquer transição, não haverá absorção de 

energia e o eletrão permanecerá no estado 

inicial. 

 

Se a energia fornecida ao átomo for igual ou sup. à 

energia de ionização: 

 o eletrão abandorá o átomo (ocorre 

ionização). Nesse caso a energia em excesso 

será convertida em energia cinética do 

eletrão. 

 

 

 

QUANTIZAÇÃO DE ENERGIA 

Modelo quântico: 

Nuvem eletrónica – representação da densidade da 

distribuição de eletrões à volta do núcleo atómico. 

 

Modelo atómico de Bohr: 

Órbita – Trajetória bem definida; o raio da órbita 

está associado à energia do eletrão. 

 

ENERGIA DE REMOÇÃO ELETRÓNICA 

Atração: entre protões (+) e eletrões (-) por terem 

carga oposta. 

Repulsão: entre eletrões entre si por terem cargas 

iguais. 

Se a Efotão = Eremoção, neste caso o eletrão é 

apenas removido do átomo.  

Se a Efotão > Eremoção, neste caso o eletrão é 

removido, sendo a energia em excesso transformada 

em energia cinética, ou seja, o eletrão sai com 

velocidade.  

Efeito Fotoelétrico: capacidade de remover eletrões 

com radiação.  

Espectroscopia Fotoeletrónica: técnica para 

determinar as energias de remoção de cada eletrão 

num átomo. 

 

 

 



 

Espetro fotoeletrónico: 

 

 

 

CONFIGURAÇÃO ELETRÓNICA 

Orbital s: 

 Forma esférica 

 1 orbital 

 Nº máximo de eletrões: 2 

Orbital p: 

 Forma esférica 

 3 orbitais 

 Nº máximo de eletrões: 6 

Orbital d: 

 Forma esférica 

 5 orbitais 

 Nº máximo de eletrões: 10 

Princípio de Exclusão de Pauli: 

Cada orbital comporta no máximo 2 eletrões, os 

quais diferem no estado de spin: spin α e spin β. 

 

 

Orbital com 2 eletrões:         Emparelhados 

                

Orbital com 1 eletrão:            Desemparelhados 

 

Estado fundamental: corresponde ao estado de 

menor energia. 

Princípio da Construção: 

(Diagrama de Pauling) 

  

Regra de Hund: 

Em orbitais com a mesma energia (orbitais p ou d do 

mesmo nível) os eletrões são distribuídos de modo 

que seja máximo o número de eletrões 

desemparelhados. 

 



 

 

ORGANIZAÇÃO DA TABELA PERIÓDICA 

Grupos: colunas verticais, organizadas de 1 a 18. 

Períodos: linhas horizontais, do 1º ao 7º. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 Grupo 1: 1 eletrão de valência. 

 Grupo 2: 2 eletrões de valência. 

 Grupo 13: 3 eletrões de valência. 

 Grupo 14: 4 eletrões de valência. 

 Grupo 15: 5 eletrões de valência. 

 Grupo 16: 6 eletrões de valência. 

 Grupo 17: 7 eletrões de valência. 

 Grupo 18: 8 eletrões de valência (exceto 

pelo hélio, que tem 2). 



TIPOS DE LIGAÇÕES QUÍMICAS 

 

 

 

Situação 1: Dois átomos afastados um do outro. 

Ainda não há atração entre eles. A energia potencial 

total da molécula é zero. (ainda não existe molécula) 

Situação 2: Há atração entre os dois átomos. A 

energia total dos dois átomos diminui relativamente 

à situação 1. 

Situação 3: É estabelecida a ligação covalente. As 

atrações igualam as repulsões. A energia potencial 

da molécula atinge o seu valor mínimo. A distância 

entre os dois núcleos dos átomos é chamada 

comprimento médio da ligação. 

Situação 4: Se os átomos se aproximarem ainda mais 

as repulsões entre os núcleos começam a ser 

maiores que as atrações eletrões-núcleos. Aumenta 

a instabilidade da molécula e a sua energia 

potencial. 

A energia de ligação (energia que se liberta aquando 

da formação da ligação) e a energia de dissociação 

(energia necessária para quebrar a ligação – separar 

os átomos) têm valores iguais. As energias de ligação 

são normalmente expressas em kJ/mol. 

LIGAÇÃO COVALENTE 

 Covalente simples: partilha de um par de 

eletrões. 

 Covalente dupla: partilha de dois pares de 

eletrões. 

 Covalente tripla: partilha de três pares de 

eletrões. 

Notação de Lewis:  

 

Regra do octeto: os átomos estabelecem 

ligações covalentes entre si de modo a ficarem 

rodeados por oito eletrões de valência, à 

excecção do hidrogénio e de outros átomos 

também pequenos que ficam com dois eletrões 

de valência. O total preenchimento do nível de 

valência aumenta a estabilidade da molécula 

relativamente aos átomos. 

 



LIGAÇÃO IÓNICA 

É um tipo de ligação que acontece entre elementos 

Metálicos e Não metálicos. As ligações iónicas são 

estabelecidas por forças atrativas eletrostáticas 

entre iões de carga diferente após a troca de 

eletrões entre átomos: 

 Átomo perde eletrões → Catião; Átomo ganha 
eletrões → Anião. 

 

No estado sólido: Iões estão fortemente agarrados 

uns aos outros →  Não há liberdade de movimento 
de cargas elétricas; → Substâncias más condutoras 
elétricas. 

 

Nos estados líquido ou aquoso: Há total liberdade de 

movimento dos iões que formavam a rede cristalina 

(agora dissolvidos) → Substâncias boas condutoras 
elétricas. 

 

 

LIGAÇÃO METÁLICA 

Esta ligação acontece quando os átomos envolvidos 

partilham eletrões de valência entre todos, sem que 

haja uma orientação espacial nessa partilha. Baixas 

energias de ionização permitem que sejam 

facilmente criados eletrões deslocalizados. Há um 

mar de eletrões que pertencem a todo o metal, não 

apenas a alguns átomos. 

 

Os metais, devido à facilidade de movimento destes 

eletrões deslocalizados, são bons condutores 

elétricos e bons condutores de calor. 

Eletronegatividade é a capacidade que um átomo de 

um elemento químico tem para atrair para si os 

eletrões envolvidos numa ligação química de que 

faça parte. Esta propriedade está relacionada com a 

energia de ionização do elemento químico. 

 Um elemento com baixa energia de ionização tem 

baixa eletronegatividade. Se é fácil retirar um 

eletrão a um átomo a sua capacidade de atrair 

eletrões é baixa.  

Um elemento com alta energia de ionização 

apresenta um alto valor de energia de ionizaç. Se é 

difícil retirar um eletrão a um átomo a sua 

capacidade de atrair eletrões é alta. 

Maior energia de ligação → Ligação mais difícil de 

quebrar → Ligação mais forte 

Quanto maior é a energia de ligação, menor sera o 

comprimento de ligação. 

GEOMETRIA MOLECULAR 

 
           𝐶𝑂2                                              𝐻2𝑂 



 

 

 

 

 

Teoria das repulsões dos pares eletrónicos de 

valência (TRPEV): As repulses dos pares eletrónicos 

de valência são minimizadas para que aumente a 

estabilidade, o que determina a geometria da 

molécula.  

Os ângulos de ligação são determinados pela 

repulsão entre pares de eletrões. 

 

POLARIDADE DE MOLÉCULAS E LIGAÇÕES 

Moléculas apolares: distribuição simétrica de carga. 

Moléculas polares: Distribuição assimétrica de 

carga. 

 

 Ligação covalente apolar: quando há dois 

átomos iguais envolvidos na ligação química. 

 Ligação covalente polar: quando há dois 

átomos diferentes envolvidos na ligação 

química. 

 H2O e NH3  são moléculas polares, 

               CO2  e CH4 são moléculas apolares. 

 

Mapa de potencial eletroestático: Mostram 

distribuições 3D de carga elétrica. O potencial 

eletrostático mede a interação de uma carga 

positive com núcleos e eletrões de uma molécula ao 

longo de uma superfície de isodensidade eletrónica. 

Azul claro, verde e amarelo representam potenciais 

eletrostáticos intermédios.                

Cor azul → Alto potencial eletrostático (valor 

positivo) 

Cor vermelha → Baixo potencial eletrostático (valor 

negativo) 

COMPOSTOS ORGÂNICOS 

 

𝐵𝐻3                                                   𝑁𝐻3 

𝐶𝐻4 



 

 

 

 

 

 

Alcanos: 

Alcanos são hidrocarbonetos saturados (cada átomo 

de carbono está ligado a 4 outros átomos). Também 

podem ser chamados parafinas. O nome dos alcanos 

tem a terminação ano [an + o]. Têm a fórmula 

molecular 𝐶𝑛𝐻2𝑛+2 . Cada carbono está ligado a 

outros átomos em arranjo tetraédrico. 

 

 

Alcenos: 

São hidrocarbonetos insaturados que contêm 

ligações duplas. O nome do alceno é atribuído a 

partir do nome do alcano correspondente, 

substituindo a terminação ano pela terminação 

eno [en + o]. Os alcenos com apenas uma ligação 

dupla, e lineares, têm a fórmula 𝐶𝑛𝐻2𝑛 . 

 

Alcinos: 

São os hidrocarbonetos insaturados que contêm 

ligações triplas. O nome do alcino é atribuído a 

partir do nome do alcano correspondente, 

substituindo a terminação ano pela terminação 

ino [in + o]. Os alcinos com apenas uma ligação 

tripla, e lineares, têm a fórmula 𝐶𝑛𝐻2𝑛−2 . 

 

 

 

 



Hidrocarbonetos cíclicos: 

 

Nos compostos cíclicos a cadeia principal é 

fechada. 

 

 
Substituíntes alquinos: 

 

São derivados de um alcano, por perde de 

um átomo de hidrogénio. Um átomo de 

carbono fica com uma ligação livre, 

disponível para se ligar a outra estrutura. 

 

 
 

 
Regras de nomenclatura de compostos 

orgânicos: 

 

1. Selecionar a cadeia principal (é a 

que tem o maior número de 

carbonos ligados em sequência).  

 

2. Numerar os átomos de carbono 

da cadeia principal para que os 

grupos substituintes fiquem com 

a numeração mais baixa possível 

(estes números chamam-se 

localizadores).  

3. Nome: O(s) nome(s) do(s) 

substituinte(s) antecede(m) o 

nome da cadeia principal. Usar 

os prefixos di, tri, tetra… para 
indicar o número de 

substituintes iguais. Os 

localizadores são separados: 

entre si por vírgulas (,); do nome 

principal por um hífen (-). 

 

 

Haloalcanos: 

São derivados de um alcano, por substituição de um 

(ou mais) átomo(s) de hidrogénio por um (ou mais) 

átomo(s) de um (ou vários) halogéneo(s). 



 

 

 

 

 

 

Álcool:  

Grupo característico: –OH (hidroxilo) Para obter o 

nome de um álcool adiciona-se o sufixo -ol ao nome 

do alcano do qual foi derivado esse álcool. 

Exemplos: CH3–CH2OH (etanol) CH2OH–CHOH–CH3 

(1,2-propanodiol) CH3–CHOH–CH3 (2-propanol) 

 

Aldeído: 

Grupo característico: –CHO (carbonilo) O nome do 

composto é obtido por substituição da última letra 

do alcano respetivo (o) pelo sufixo -al. Exemplos: H–
CHO (metanal) CH3–CHO (etanal) 

Ácido carboxílico: 

Grupo característico: –COOH O nome do composto é 

obtido por substituição da última letra do 

hidrocarboneto pelo sufixo -óico. Exemplos: H–
COOH (ácido metanóico) CH3–COOH (ácido etanóico 

ou ácido acético). 

 

 

 



Cetona:  

Grupo característico: –CO– (carbonilo) Tal como os 

aldeídos, este grupo funcional também apresenta 

um grupo carbonilo (C=O), mas neste caso situado 

no meio de uma cadeia, resultando uma estrutura 

do tipo R–CO–R’, em que os radicais R e R’ podem 

ser iguais ou não. O nome é obtido pela adição do 

sufixo -ona. Exemplos: CH3–CO–CH3 (propanona) 

CH3–CH2–CO–CH3 (2-butanona). 

Amina: 

O nome das aminas é obtido por junção dos nomes 

dos radicais ligados ao átomo de azoto, por ordem 

alfabética, e o sufixo -amina. Exemplos: CH3–NH–
CH3 (dimetilamina) CH3–NH2 (metilamina ou 

metanamina). 

 

 

Amida: 

Grupo característico: –CONH2 Compostos orgânicos 

azotados derivados dos ácidos carboxílicos, por 

substituição do grupo –OH pelo grupo –NH2 , 

resultando na estrutura R–CONH2 . O nome destes 

compostos obtém-se pela adição do sufixo -amida 

ao nome do hidrocarboneto correspondente. 

Exemplos: CH3–CHCH3–CH2–CONH2 (3-metil-

butanamida) CH3–CONH2 (etanamida ou acetamida) 

CH3–CH2–CONH2 (propanamida). 

 

 

 

 

Éster: 

Grupo característico: –COO– Derivam dos ácidos 

carboxílicos resultando uma estrutura R–COOR’, 
onde R e R’ podem ser iguais, sendo R’ o grupo que 

substituiu o H do grupo carboxilo. O nome do éster é 

obtido fazendo a substituição do sufixo -ico do ácido 

que lhe deu origem, pelo sufixo -ato, indicando de 

seguida o grupo alquilo ou arilo existente. Exemplos: 

CH3–COO–CH2 –CH2 –CH3 (etanoato de propilo) 

HCOO–C6H5 (metanoato de fenilo). 

Éter: 

Grupo característico: –O– Um átomo de oxigénio 

está ligado a dois radicais orgânicos originado um 

estrutura do género R–O–R’. O nome de um éter é 

obtido seguindo a seguinte fórmula: nome do radical 

menor + oxi + nome do radical maior. Exemplos: 

CH3–O–CH3 (metoximetano) CH3–O–CH2–CH3 

(metoxietano). 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



LIGAÇÕES INTERMOLECULARES 

Forças de van der Waals: 

 

As ligações entre moléculas polares surgem devido 

à distribuição assimétrica de carga nestas moléculas, 

da qual resultam forças atrativas entre moléculas. 

As ligações entre moléculas polares e apolares 

surgem porque uma molécula polar pode induzir 

uma distribuição assimétrica de carga numa 

molécula apolar. Entre a molécula polar e a molécula 

com polaridade induzida surgem forças atrativas 

similares às que existem entre moléculas polares. 

 

Forças de London:  São as únicas ligações que 

existem entre moléculas apolares. 

Ligações de hidrogénio: 

Acontecem em moléculas que tenham na sua 

constituição grupos: -O-H -N-H -F-H São mais fortes 

do que as forças de van der Walls. 

 

 

 

 

 

 

MISCIBILIDADE 

A miscibilidade é a capacidade de dois líquidos, ou 

soluções, se misturarem ou não.  

Líquidos miscíveis – líquidos que se misturam.  

Líquidos imiscíveis – líquidos que não se misturam.  

Esta propriedade está muito dependente das forças 

de ligação intermoleculares que ocorrem entre as 

moléculas dos dois líquidos em causa. A água é 

miscível com substâncias que possuam moléculas 

polares ou que fomentem ligações de hidrogénio. 

É possível prever a miscibilidade ou não entre duas 

substâncias a partir da sua maior, menor, ou 

inexistente polaridade. A geometria de uma 

molécula é importante para a polaridade final da 

estrutura. 

 

 

 

 

 



 

LEI DE AVOGADRO, VOLUME MOLAR E MASSA 

VOLÚMICA 

 

Volumes iguais de gases diferentes contém o mesmo 

número de moléculas, nas mesmas condições de 

pressão e temperatura.  

Lei de Avogadro: O volume de uma amostra de gás é 

diretamente proporcional à quantidade química (P e 

T constantes).  

A relação 
𝑉 𝑛  é constante e chama-se Volume Molar:     𝑉 𝑛  = 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡𝑎𝑛𝑡𝑒 =  . 

Todos os gases têm o mesmo volume molar, nas 

mesmas condições de pressão e temperatura. 

O Volume Molar, 𝑉𝑚, de uma substância gasosa é:  𝑉𝑚 = 
𝑉 𝑛  

em que: 𝑉 – volume da substância (dm3 )  𝑛 – quantidade química da substância (mol)  

A unidade SI do volume molar é dm3 mol-1 .  

O Volume Molar de qualquer substância gasosa, nas 

condições PTN (1 atm e 273,15 K) é 22,4 dm3 mol-1 

 

A massa volúmica de uma substância, 𝜌, define-se 

como a massa dessa substância por unidade de 

volume da mesma substância: 

 𝜌 = 𝑚  / 𝑉  

Em que: 

 𝑚 – massa da substância (kg)  𝑉 – volume ocupado pela substância (m3 )  

A unidade SI da densidade é kg m-3 , mas pode ser 

expressa em g dm-3 ou g cm-3 . 

Substituindo as expressões 𝑚 = 𝑛 𝑀 e 𝑉 = 𝑛 𝑉𝑚  

Na equação anterior, fica: 𝜌 = 
𝑛 𝑀𝑛 𝑉𝑚 

Pelo que a expressão pode ser escrita da forma:  𝜌 =  
 𝑀𝑉𝑚   

 

SOLUÇÕES 

 Dispersões coloidais ou coloides – partículas 

entre 1nm e 1 micrometro. 

 Suspensões – partículas têm diâmetro 

superior a 1 micrometro. 

 Meio disperso é o solute e meio dispersante 

é o solvente. 

 As suspensões são misturas heterogéneas, e 

tendem a depositar. 

 𝑐𝑚 = 𝑚𝑉                                         𝑐 =  𝑛𝑉 

Cm – g/𝑑𝑚3 

 % (𝑚𝑚) = 𝑚𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜𝑚𝑠𝑜𝑙𝑢çã𝑜  𝑋 100 

 % (𝑉𝑉) = 𝑉𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜𝑉𝑠𝑜𝑙𝑢çã𝑜  𝑋 100 

  𝑝𝑝𝑚 = 𝑚𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜𝑚𝑠𝑜𝑙𝑢çã𝑜  𝑋 106 

  𝑝𝑝𝑚𝑉 = 𝑉𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜𝑉𝑠𝑜𝑙𝑢çã𝑜  𝑋 106 



PROCESSOS ENDOENERGÉTICOS E 

EXOENERGÉTICOS 

Rutura de ligações: Absorção de energia → Processo 

endoenergético 

Formação de ligações: Libertação de energia → 

Processo exoenergético 

Sistemas isolados: 

 

 

 

 

 

 

 

VARIAÇÃO DE ENTALPIA 

Nas reações exotérmicas o sistema cede energia por 

calor, provoca.ndo um aumento da temp. da 

vizinhança 

Nas reações endotérmicas o sistema recebe energia 

como calor, provocando uma diminuição da temp. 

da vizinhança. 

Sistemas não isolados: 

 

 

 

 

 

 

 



Reação endotérmica: 

 

Reação exotérmica: 

 

Variação de entalpia: 

∆H ˃ 0 → Reação endotérmica 

∆H ˂ 0 → Reação exotérmica 

 

 Se uma reação for exotérmica, a sua inversa 

é endotérmica. 

 As variações de entalpia da reação direta e 

inversa são simétricas. 

∆H = ⅀𝐸𝑙𝑖𝑔(𝑟𝑒𝑎𝑔𝑒𝑛𝑡𝑒𝑠) − ⅀𝐸𝑙𝑖𝑔(𝑝𝑟𝑜𝑑𝑢𝑡𝑜𝑠) 

 

 

 

 

 

 

 

FOTODISSOCIAÇÃO E FOTOIONIZAÇÃO 

Reações fotoquímicas: Transformações químicas 

desencadeadas pela luz. 

Fotodissociação: quebra de ligações nas moléculas 

por ação da luz. 

 

Maior energia de ligação → Mais difícil de quebrar a 

ligação → Maior estabilidade 

Fotoionização: formação de iões por ação da luz. 

 

A energia envolvida na formação de iões 

corresponde à energia de ionização. 

RADICAIS LIVRES E ESTABILIDADE DAS 

ESPÉCIES QUÍMICAS 

Radicais: espécies químicas muito reativas por terem 

eletrões desemparelhados. 

 

 

 



Num radical, o sinal * refere-se a um só eletrão 

desemparelhado. 

As espécies poliátomicas são radicais se tiverem um 

número ímpar de eletrões. 

 

 

Por terem eletrões desemparelhados, os radicais 

são, de um modo geral, espécies químicas muito 

reativas. 

OZONO ESTRATOSFÉRICO 

Só a luz UV de maior energia que chega à 

estratosfera consegue dissociar esta molécula. 

 

Os radicais O originados neste processo estão na 

base da formação do ozono:  

 

 

 

 

 

 

(O radical Cloro volta a ser regenerado e volta a 

juntar-se com a molécula de Ozono pronto para a 

destruir e assim sucessivamente). 

 

CFC’S (clorofluorocarbonetos): 

 

 

O ozono troposférico é um poluente da atmosfera. 

 

 

 



QUÍMICA 11º ANO 

REAGENTE LIMITANTE E EM EXCESSO 

Reagente limitante: É aquele que se esgota. 

Reagente em excesso: É aquele que sobra no final 

da reação. 

O cálculo da quantidade de produtos da reação faz-

se sempre a partir do reagent limitante. 

Se a reação for complete, então: 

 Esgotar-se-á  o reagent limitante e sobrará o 

reagent em excesso; 

 Esgotar-se-ão todos os reagentes, se 

estiverem nas proporções estequiométricas. 

 

GRAU DE PUREZA DE UMA AMOSTRA 

  𝐺𝑟𝑎𝑢 𝑑𝑒 𝑝𝑢𝑟𝑒𝑧𝑎 (𝑒𝑚 %) =  𝑚𝑝𝑢𝑟𝑎𝑚𝑡𝑢𝑑𝑜  × 100 

 𝑚𝑎𝑚𝑜𝑠𝑡𝑟𝑎 =  𝑚𝑝𝑢𝑟𝑒𝑧𝑎𝑠 + 𝑚𝑖𝑚𝑝𝑢𝑟𝑒𝑧𝑎𝑠 

 

RENDIMENTO DE UMA REAÇÃO QUÍMICA 

Numa reação completa: 

 Esgota-se pelo menos um dos reagentes (se 

existir um reagente limitante); 

 Esgotam-se todos os reagentes (se eles 

estiverem nas proporções 

estequiométricas). 

Reação completa: é aquela em que se esgota pelo 

menos um dos reagentes. 

Reação incompleta:  é aquela em que nenhum dos 

reagentes se esgota. 

 Reação secundária: reação com os mesmos 

reagentes da reação principal, mas que origina 

outros produtos da reação, que são indesejados. 

 𝜂 (%) =  𝑛𝑟𝑒𝑎𝑙𝑛𝑝𝑟𝑒𝑣𝑖𝑠𝑡𝑜  × 100 

 

 

  𝑛𝑟𝑒𝑎𝑙𝑛𝑝𝑟𝑒𝑣𝑖𝑠𝑡𝑜 =   𝑚𝑟𝑒𝑎𝑙𝑚𝑝𝑟𝑒𝑣𝑖𝑠𝑡𝑜 =   𝑉𝑟𝑒𝑎𝑙𝑉𝑝𝑟𝑒𝑣𝑖𝑠𝑡𝑜 

ECONOMIA ATÓMICA E “QUÍMICA VERDE”  

Química verde: 

 A redução dos residues 

 A escolha de reagentes renováveis 

 A escolha de processos menos poluentes 

 A economia atomica 

Economia atómica: Elevado grau de incorporação 

dos átomos dos reagentes no produto desejado. 

 𝐸𝐴 (%) =  𝑚𝑎𝑠𝑠𝑎 𝑑𝑜 𝑝𝑟𝑜𝑑𝑢𝑡𝑜 𝑑𝑒𝑠𝑒𝑗𝑎𝑑𝑜𝑚𝑎𝑠𝑠𝑎 𝑡𝑜𝑡𝑎𝑙 𝑑𝑜𝑠 𝑟𝑒𝑎𝑔𝑒𝑛𝑡𝑒𝑠  × 100 

REAÇÕES INCOMPLETAS E EQUILÍBRIO 

QUÍMICO 

Reações incompletas: podem explicar-se pela 

ocorrência simultânea da reação direta e da sua 

inversa em sistema fechado (seta dupla) 

Reação direta (→) 

Reação inversa (←) 

 

Gráficos de concentração-tempo ou quantidade de 

material-tempo:  

 Os reagentes diminuem – curvas 

descendentes (B) 

 Os produtos de reação aumentam – curvas 

ascendentes (A) 

 O consumo de reagentes e a formação de 

produtos respeitam as proporções 

estequiométricas estabelecidas pela 

equação química. 

Os equilíbrios homogéneos são aqueles entre gases 

ou os que envolvem soluções (não saturadas). 



CONSTANTE DE EQUILÍBRIO 

 

 

Reação muito extensa → Kc elevado 

Reação pouco extensa → Kc reduzido 

O único modo de alterar Kc consiste em variar a 

temperatura. Assim, a extensão de uma reação só 

muda por variação da temperatura. 

Constante de equilíbrio da reação inversa: Kc’ 

Kc’ = 
1𝐾𝑐 

Se a reação direta for muito extensa, a reação 

inversa será pouco extensa. 

QUOCIENTE DE REAÇÃO 

Pode ser calculado em qualquer instante da reação 

química. 

 

 

Qc  > Kc → Qc diminui até igualar Kc → É favorecida 

a formação de reagentes → Predomina a reação 

inversa. 

Qc =Kc → Há equilíbrio químico 

Qc  <  Kc → Qc aumenta até igualar Kc → É 

favorecida a formação de produtos → Predomina a 

reação direta. 

 

 

 

 

 

FATORES QUE ALTERAM O EQUILÍBRIO 

QUÍMICO 

Aumento da temperatura: 

 Reação exotérmica → Diminui Kc 

 Reação endotérmica → Aumenta Kc 

Diminuição da temperatura: 

 Reação exotérmica → Aumenta Kc 

 Reação endotérmica → Diminui Kc 

PRINCÍPIO DE LE CHÂTELIER 

Adição de reagente ou remoção de produto → 

favorece a reação direta 

Remoção de reagente ou adição de produto → 

favorece a reação inversa 

Diminuição do volume → Aumento da pressão → 

favorece a formação de menor quantidade de 

matéria. 

Aumento do volume → Diminuição da pressão → 

favorece a formação de maior quantidade de 

matéria. 

Aumento da temperatura → Favorece a reação 

endotérmica. 

Diminuição da temperatura → Favorece a reação 

exotérmica. 

Se uma reação é exotérmica, a sua inversa é a 

endotérmica. 

Se uma reação é endotérmica, a sua inversa é 

exotérmica. 

EQUILÍBRIO QUÍMICO E OTIMIZAÇÃO DE 

REAÇÕES QUÍMICAS 

Na síntese do amoníaco, o aumento da temp., faz 

diminuir a extensão da reação. E a diminuição da 

temp., faz diminuir a velocidade da reação. 

 

 

 

c 



ÁCIDOS E BASES SEGUNDO BRØNSTED-LOWRY 

Ácido: Espécie dadora de protões, 𝐻+ 

Base: Espécie recetora de protões, 𝐻+ 

 

ESCALA DE SØRENSEN 

 pH ˂ 7 → solução ácida 

 pH = 7 → solução neutra 

 pH ˃ 7 → solução básica (alcalina) 

 

pH = -log |𝐻3𝑂+| 

 [𝐻3𝑂+] =  10−𝑝𝐻 

Variação de pH positiva  (∆pH = x): 

 Para uma solução ácida, diminuição de 

acidez 

 Para uma solução básica, aumento de 

basicidade 

Variação de pH negativa  (∆pH =- x): 

 Para uma solução ácida, aumento de acidez 

 Para uma solução básica, diminuição de 

basicidade 

AUTOIONIZAÇÃO DA ÁGUA 

Reação entre moléculas de água, responsável pela 

formação de 𝐻3𝑂+ 𝑒 𝑂𝐻−. É uma reação pouco 

extensa. 

 

 

Produto iónico da água:  Constante de equilírio para 

a reação de ionização da água 

Kw = |𝐻3𝑂+|e x |𝑂𝐻−|e 

Água pura (a qualquer temp.): 

 [𝐻3𝑂+] =  [𝑂𝐻−] logo, pH = pOH 

pKw = -log Kw 

Independentemente da temp.: 

 Se [𝐻3𝑂+]  >  [𝑂𝐻−], a solução é ácida e   

pH < pOH 

 Se [𝐻3𝑂+] =  [𝑂𝐻−], a solução é neutra e 

pH = pOH 

 Se [𝐻3𝑂+] <  [𝑂𝐻−], a solução é básica e                           

pH > pOH 

A relação entre [𝐻3𝑂+]𝑒 [𝑂𝐻−] é de 

proporcionalidade inversa para qualquer solução 

aquosa. 

EFEITO DA TEMP. NA AUTOIONIZAÇÃO DA 

ÁGUA 

A reação de autoionização da água é pouco extensa 

no sentido direto, qualquer que seja a temp. 

O produto iónico da água aumenta com o aumento 

da temp. e, as concentrações de [𝐻3𝑂+]𝑒 [𝑂𝐻−]  
também aumentam, isto é, é favorecida a reação 

direta. Pelo princípio de Le Châtelier, sabe-se que o 

aumento da temp. favorece as reações 

endotérmicas. Se a autoionização da água é 

favorecida pelo aumento da temp., então a reação 

direta é endotérmica, ou seja, apresenta variação de 

entalpia positiva. Portanto, a diminuição da temp. 

desfavorece a autoionização da água. 

Iões dissociam-se 

Moléculas ionizam-se 

PARES CONJUGADOS ÁCIDO-BASE 

São um ácido e uma base que diferem apenas num 

protão 𝑯+. 

Ácido HA/base conjugada 𝐴− 

Ácido conjugado 𝐵𝐻+/base B 



 

IONIZAÇÃO POR DISSOLUÇÃO DE ÁCIDOS E 

BASES EM ÁGUA 

Formação de iões a partir de substâncias 

moleculares. 

Ácido HA ao libertar 𝐻+, transforma-se na base 

conjugada 𝐴−, com formação de 𝐻3𝑂+: 

 

Base B ao aceitar 𝐻+, transforma-se no ácido 

conjugado 𝐵𝐻+, com formação de 𝑂𝐻−: 

 

Comportamento anfotérico: Comportamento de 

uma espécie química que pode atuar como ácido ou 

como base, dependendo da espécie com a qual 

reaja. 

DISSOCIAÇÃO DE BASES 

A dissociação é o processo de separação dos iões 

constituintes de uma substância iónica. 

 

 

 

 

 

CONSTANTE DE ACIDEZ 

 

A constante de acidez informa sobre a extensão da 

reação de ionização de um ácido com a água e é 

tanto maior quanto mais forte for o ácido. 

Ácido forte: Ka ↑ ; Ionização muito extensa ; O 

ácido ioniza-se completamente. 

Quanto maior Ka, mais forte é o ácido. 

Quanto maior for a força do ácido, mais tendência 

este tem para ceder um eletrão. 

Ácido fraco: Ka ↓  ; Ionização pouco extensa ; 

Ionização parcial 

Quanto menor for Ka, mais fraco é o ácido. 

Ácido monoprótico:  cede apenas um protão. 

CONSTANTE DE BASICIDADE 

 

A constante de basicidade informa sobre a extensão 

da reação de ionização de uma base com a água e é 

tanto maior quanto mais forte for a base. 

Base forte: Kb ↑ , dissocia-se completamente 

Base fraca: Kb ↓ , Ionização / Dissociação parcial e 

pouco extensa. 

Quanto menor for a Kb, mais fraca é a base. 

Quanto maior for a Kb, mais forte é a base. 

Base monoprótica: em água, uma mole de base 

origina uma mole de 𝑂𝐻−. 

 



FORÇA RELATIVA DE ÁCIDOS E DE BASES 

Quando os ácidos ou as bases são fortes, a reação 

de ionização (ou de dissociação) é completa e o valor 

do pH da solução depende da concentração da 

solução e da estequiometria da reação. 

 Soluções de ácidos fracos têm valores de pH 

mais elevados do que as soluções de ácidos 

fortes de igual  concentração. 

 Quando os ácidos ou as bases são fracos, a 

ionização (ou dissociação) em água é 

incompleta e o pH da solução depende da 

concentração da solução, da estequiometria 

da reação e também da constante de acidez, 

Ka, ou de basicidade, Kb. 

Relação entre Ka e Kb para um par conjugado ácido-

base: 

Ka x Kb = Kw 

Kw – constante 

Ka e Kb têm proporcionalidade inversa. 

TITULAÇÃO ÁCIDO-BASE 

Reação de neutralização: 

 

Está associada à reação entre iões [𝐻3𝑂+]𝑒 [𝑂𝐻−]  , 

originando água, além do sal formado. É uma reação 

completa. A solução obtida pode não ser neutra. 

Ponto de equivalência: 

Titulação 

 

Titulante                                                             Titulado 

 

 

a ácido + b base → sal + água 

 
𝑛á𝑐𝑖𝑑𝑜𝑛𝑏𝑎𝑠𝑒 =  𝑎𝑏 

Se a =b , então 𝑛á𝑐𝑖𝑑𝑜 =  𝑛𝑏𝑎𝑠𝑒   

Logo,  𝑐á𝑐𝑖𝑑𝑜 ×  𝑉á𝑐𝑖𝑑𝑜 =  𝑐𝑏𝑎𝑠𝑒  ×  𝑉𝑏𝑎𝑠𝑒 

 

O ponto de equivalência é o momento da 

titulação em que nenhum dos reagentes, ácido 

e base, se encontra em excesso, sendo a mistura 

resultante uma solução aquosa de sal. 

 

Indicadores ácido-base: 

Está associado a um par conjugado ácido-base, 

genericamente apresentado por HInd/𝐼𝑛𝑑−. 

ACIDEZ E BASICIDADE EM SOLUÇÕES 

AQUOSAS DE SAIS 

Ka < Kw ou Kb < Kw → Não reagem com a água →  

Não alteram o pH 

Ka > Kw ou Kb > Kw → Reagem com a água → 
Alteram o pH. 

 𝑂𝐻− → Para hidrólises de bases → basicidade ↑ 

 𝐻3𝑂+ → Para hidrólises de ácidos → Acidez ↑ 

Ácido forte ↔ Base fraca 

 Os catiões (+) dos metais alcalinos e   

alcalino-terrosos (1º, 2º grupo, 

respetivamente) não sofrem hidrólise. 

 Qualquer catião cuja base conjugada é fraca 

hidrolisa-se originando iões  𝐻3𝑂+, carácter 

ácido. 

Ácido/base 

conhecida ; É o que 

está na bureta. 

Ácido/base 

desconhecida. É o que 

está no Erlenmeyer.  



 Qualquer anião (-) cujo ácido conjugado é 

forte não se hidrolisa. 

 Qualquer anião (-) cujo ácido conjugado é 

fraco hidrolisa-se originando iões 𝑂𝐻−, 

solução carácter básico. 

ASPETOS AMBIENTAIS DAS REAÇÕES ÁCIDO-

BASE 

 𝐶𝑂2 → Responsável pela ligeira acidez da água da 
chuva. 

 𝑁𝑂𝑥  𝑒 𝑆𝑂𝑥 → São óxidos que originam chuva ácida 

Logo: 

Redução das emissões de poluentes:  

 Usar combustíveis com baixo teor de 

enxofre; 

 Usar conversores catalíticos;  

 Medidas a nível pessoal, social e industrial;  

 Acordos internacionais. 

Efeitos da chuva ácida:  

 Destruição de florestas;  

 Acidificação da água de lagos e de rios;  

 Alteração/destruição dos ecossistemas;  

 Aumento da lixiviação de solos alcalinos;  

 Remoção de iões necessários aos 

crescimentos das plantas;  

 Acidificação dos solos;  

 Reação com mármores, materiais calcários e 

com alguns metais. 

Água pura → Neutra 

Chuva normal → Ligeiramente ácida, pH ≈ 5,6 → 
Presença de 𝐶𝑂2. 

Chuva ácida → Ácida, pH < 5,6 → Presença de 𝑁𝑂2 𝑒 𝑆𝑂2 𝑒 𝑆𝑂3. 

 

 

 

 

 

OXIDAÇÃO-REDUÇÃO 

Oxidação / Oxidou-se / Foi oxidado → 
Transformação química na qual uma espécie química 

cede eletrões. 

Redução / Reduziu-se / Foi reduzido → 
Transformação química na qual uma espécie química 

ganha eletrões. 

Espécie oxidada / redutor → dador de eletrões. 
Sofre oxidação e provoca a redução de outra 

espécie. 

Espécie reduzida / oxidante → Recetor de eletrões. 
Sofre redução e provoca a oxidação de outra 

espécie. 

Agente redutor → Cede eletrões 

Agente oxidante → Recebe eletrões 

Exemplo explicativo: 

 

Zn – oxidou-se / foi oxidado / sofre oxidação → 
Agente redutor 

Cu – reduz-se / foi reduzido / sofre redução → 
Agente oxidante 

Número de oxidação:

 



 

Semirreações de oxidação e de redução: 

Reações que correspondem aos processos que 

ocorrem simultaneamente numa reação de 

oxidação-redução (a redução e a oxidação). 

Acerto de equações de oxidação-redução: aplica-se a 

Lei de Lavoisier e atende-se também à conservação 

da carga. 

 

FORÇA RELATIVA DE OXIDANTES E 

REDUTORES 

Reação ácido-metal:  É uma reação de oxidação-

redução entre um ácido e um metal na qual ocorre a 

oxidação do metal sendo o ácido o agente oxidante. 

Corrosão dos metais: Resulta de uma reação de 

oxidação-redução e está associada à oxidação do 

metal. 

 

 

 

PODER REDUTOR E PODER OXIDANTE 

Maior poder redutor cede eletrões (oxida-se) com 

mais facilidade → Tem maior tendência para sofrer 
oxidação. 

Maior poder oxidante recebe eletrões (reduz-se) 

com mais facilidade → Tem maior tendência para 
sofrer redução. 

Por terem tendência para se oxidarem facilmente na 

presença do oxigénio e da água, a maior parte dos 

metais não são metais livres, isto é, encontram-se 

combinados com outros elementos químicos. 

SÉRIE ELETROQUÍMICA 

Perdem eletrões → iões ficam positivos 

Ganham eletrões → iões ficam negativos 

 

Um metal oxida-se reduzindo iões de um outro 

metal que lhe esteja abaixo da série eletroquímica. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



DISSOLUÇÃO DE SAIS E GASES NA ÁGUA DO 

MAR 

 

Mineralização: (Das águas) resulta de processos de 

dissolução de sais minerais. 

Dissolução de sais: quando é dissolvido em água um 

sal CA, este dissocia-se nos seus iões constituintes, o 

catião, 𝐶+, e o anião, 𝐴−: 

 

Por exemplo: 

 

PROCESSO DE DISSOLUÇÃO E INTERAÇÃO 

SOLUTO-SOLVENTE 

Dissolução: resulta de interações soluto-solvente. 

Interações soluto-solvente: explicam o processo de 

dissolução e dependem da natureza das unidades 

estruturais dos componentes da mistura. 

 A água, H2O, é uma substância molecular, 

isto é, formada por moléculas.  

 As moléculas de água são polares.  

 Os sais são substâncias iónicas. 

Dissolução de um soluto num solvente: 

• depende da natureza das unidades 

estruturais;  

• envolve interações soluto-solvente;  

• implica a quebra de ligações soluto-soluto e 

solvente-solvente;  

• implica a formação de ligações soluto-

solvente. 

 

FATORES QUE AFETAM O TEMPO DE 

DISSOLUÇÃO 

Maior estado de divisão do soluto → Maior 
superfície de contacto entre o soluto e o solvente → 
Maior número e maior frequência de interações → 
Dissolução mais rápida → Menor tempo de 
dissolução. 

Maior agitação da mistura → Maior dispersão do 
soluto no solvente → Maior número e maior 
frequência de interações → Dissolução mais      

rápida → Menor tempo de dissolução. 

SOLUBILIDADE  

A solubilidade de uma substância num solvente 

líquido relaciona-se com a porção máxima dessa 

substância que é possível dissolver, num 

determinado volume desse solvente, para obter uma 

solução saturada, mantendo as condições de 

pressão e temp. 

 𝑐𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜 =  𝑛𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜𝑉𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜 

Massa, m, de soluto dissolvido em 100g de solvente 

numa solução saturada.  

 𝑐𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜 =  𝑚𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜100𝑔 𝑑𝑒 𝑠𝑜𝑙𝑣𝑒𝑛𝑡𝑒 

EFEITO DA TEMPERATURA NA SOLUBILIDADE 

Curva de solubilidade: descreve como varia a 

solubilidade de um soluto, num dado solvente, com 

a temp.. 

Solubilidade de um sal: pode aumentar ou diminuir 

com o aumento da temp. 

Dissociação de um sal em água: 

Sal (s) ↔ Catião (aq) + Anião (aq) 

 

 

 

 

 



SOLUÇÃO NÃO SATURADA, SATURADA E 

SOBRESSATURADA 

Solução insaturada → Dissolve mais soluto → 𝑐𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜 < 𝑠𝑜𝑙𝑢𝑏𝑖𝑙𝑖𝑑𝑎𝑑𝑒 

Solução saturada → Não dissolve mais soluto →  𝑐𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜 =  𝑠𝑜𝑙𝑢𝑏𝑖𝑙𝑖𝑑𝑎𝑑𝑒 

Solução sobressaturada → Não dissolve mais soluto 
→ 𝑐𝑠𝑜𝑙𝑢𝑡𝑜 >  𝑠𝑜𝑙𝑢𝑏𝑖𝑙𝑖𝑑𝑎𝑑𝑒 

CONSTANTE DO PRODUTO DE SOLUBILIDADE 

Equilíbrio heterogéneo ou equilíbrio de solubilidade: 

equilíbrio químico que se estabelece numa solução 

saturada, entre o sal por dissolver e os iões desse sal 

em solução. 

 

 

Exemplo: 

 

Outro exemplo: 

 

 

EFEITO DO IÃO COMUM 

A diminuição da solubilidade de um sal pouco 

solúvel devido à presença de um ião comum em 

solução é conhecida como efeito do ião comum. 

• A solubilidade, s’, de um sal pouco solúvel 

numa solução contendo iões do sal é menor 

do que a solubilidade s do mesmo sal em 

água: s’ < s. 

• O valor do produto de solubilidade não é 

alterado. 

• Pode ser interpretado com base no princípio 

de Le Châtelier. 

EFEITO DA ADIÇÃO DE SOLUÇÕES ÁCIDAS 

• Em meio ácido, a solubilidade, s’, de alguns 

sais pouco solúveis é superior à solubilidade 

s do mesmo sal em água: s’ > s. 

• O valor do produto de solubilidade não se 

altera. 

• Pode ser interpretado com base no Princípio 

de Le Châtelier. 

FORMAÇÃO DE IÕES COMPLEXOS 

Um ião complexo é um catião metálico, Mn+, 

rodeado de moléculas ou iões negativos. 

A maior estabilidade de catiões na forma de iões 

complexos, relativamente ao catião na forma livre 

Mn+, justifica o seu efeito no aumento da 

solubilidade de alguns sais. 

O aumento da solubilidade devido à formação de um 

ião complexo estável pode ser interpretado com 

base no Princípio de Le Châtelier: a diminuição da 

concentração de produtos da reação favorece a 

dissociação do sal. 

 



Solubilidade de sais pouco solúveis: 

• Diminui na presença de iões comuns ao 

sal. 

• Pode aumentar por adição de ácidos. 

• Pode aumentar por formação de iões 

complexos estáveis dos iões do sal. 

CORREÇÃO DA DUREZA DA ÁGUA 

Escuma: precipitado branco (sal pouco solúvel) que 

se forma à superfície das águas. A escuma resulta da 

combinação entre iões 𝐶𝑎2+ e 𝑀𝑔2+  presentes nas 

águas e aniões provenientes do sabão. 

A escuma resulta da combinação entre iões 𝐶𝑎2+ e 𝑀𝑔2+ presentes nas águas e aniões provenientes do 

sabão. 

Na classificação das águas quanto à dureza pode 

utilizar-se como critério a concentração total em 

iões cálcio, 𝐶𝑎2+, e magnésio, 𝑀𝑔2+ . 
Maior dureza → Maior valor [𝐶𝑎2+] e [𝑀𝑔2+ ]  
Menor dureza → Menor valor [𝐶𝑎2+] e [𝑀𝑔2+ ]  
Redução da dureza da água: 

• adição de agentes amaciadores, que podem 

ser precipitantes ou complexantes. 

• Substâncias precipitantes, que formam sais 

pouco solúveis de cálcio e de magnésio, são 

adicionadas às águas em tratamento nas 

Estações de Tratamento de Águas (ETA) e 

nas Estações de Tratamento de Águas 

Residuais (ETAR). 

• Substâncias complexantes, que originam 

iões complexos estáveis de cálcio e de 

magnésio, são adicionadas às águas em 

tratamento bem como aos detergentes de 

uso doméstico. 

• Alguns sistemas domésticos e industriais de 

abastecimento de água recorrem a 

equipamentos que usam resinas de troca 

iónica para remover a dureza da água. A 

água atravessa a resina, e os iões Ca2+ e 

Mg2+ ficam retidos. 

 

 

REMOÇÃO DE POLUENTES 

As águas provenientes de algumas indústrias contêm 

poluentes, como, por exemplo, iões metálicos de 

prata, cobre, ferro, cádmio, cromo, chumbo e 

arsénio em concentrações elevadas.  

Do aprisionamento de catiões metálicos na forma de 

precipitados de sais pouco solúveis, através de 

reações de precipitação, resulta a possibilidade da 

remoção de poluentes metálicos de soluções 

aquosas. De um modo geral, o agente precipitante 

provém de um sal muito solúvel. 

 

A correção do pH das águas contaminadas também é 

muito importante para a remoção de alguns 

poluentes. Esta correção é feita à custa da adição de, 

por exemplo, água de cal, Ca(OH)2 (aq), hidróxido 

de sódio, NaOH, ou de ácidos. 

A remoção de poluentes pode realizar-se através de 

reações de precipitação de sais pouco solúveis 

desses poluentes: 

Contaminante/poluente + precipitante → 
precipitado de contaminante. 



Reações de precipitação: obtenção de precipitados 

de sais pouco solúveis. 

Remoção de poluentes: (De águas poluídas) pode ser 

conseguido através de reações de precipitação de 

sais. 

Agente precipitante: espécie química que provoca a 

precipitação de agentes poluentes em águas 

contaminadas. 
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