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CAPITULO |

ESTRUTURA ATOMICA E TABELA PERIODICA

1.1. A evolucédo dos modelos atomicos

A nocao de atomo tem os seus primordios no filésofo grego Demacrito
que, no séc. IV a.c., e contra as idéias dominantes de Aristétles, considerava

a matéria composta de particulas indivisiveis, os atomos .

S6 em 1808 um cientista inglés, Dalton, formulou uma definicdo precisa

acerca dos atomos. As suas hipéteses foram as seguintes:

# Os elementos sdo constituidos por particulas extremamente

pequenas, chamados atomos. Todos os atomos de um dado elemento séo
idénticos, tém o0 mesmo tamanho, massa e propriedades quimicas. Os
atomos de um elemento sédo diferentes dos atomos de outro elemento

qualquer.

ﬁ Os compostos sao constituidos por atomos de mais do que um

elemento. Em qualquer composto a razdo entre o numero de atomos de

qualguer dos elementos € um numero inteiro, ou uma fracgdo simples.

£ Uma reaccdo quimica envolve apenas separag¢ao, combinacdo ou

rearranjo dos atomos. Nao resulta na sua criagéo ou destruicao.

Dalton imaginava o &tomo como uma unidade indivisivel, mas na
realidade este possui uma estrutura interna de particulas subatomicas:

electrdes , protdes e neutrdes .
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A descoberta do electrdo deve-se a invencao do tubo de raios catodicos

(vide figura 1.1.)
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Figura 1.1. Defleccao de raios catddicos por meio de um campo eléctrico.

Particulas emitidas pelo catodo séo dirigidas para o anodo. Um orificio
permite que estas particulas o atravessem, originando o raio catédico. Este
raio vai posteriormente atingir uma placa fluorescente. Colocando um campo
eléctrico no caminho do raio catédico, este é atraido pelo prato possuindo
carga positiva e repelido pelo prato possuindo carga negativa, o que indica

tratarem-se de particulas carregadas negativamente: os electrdes.

Os atomos, contendo electrdes, sdo contudo electricamente neutros, pelo
que cada atomo deveria conter igual nimero de cargas positivas e de cargas

negativas.

Segundo Thomson , o &tomo seria como um “bolo de passas”, ou seja 0s

electrbes “embebidos” numa esfera uniforme e positiva.
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Legenda:
esfera acinzentada = carga positiva
esferas brancas = cargas negativas

Figura 1.2. Modelo de Thomson para o atomo.

Em 1910, Rutherford decide usar particulas a (emitidas por atomos
radioactivos) para provar a estrutura do atomo. Para isso bombardeou finas
peliculas de ouro com estas particulas, sendo os resultados surpreendentes:
a maioria das particulas atravessava a pelicula, algumas mudavam de

direccéo, as outras voltavam para tras.
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Figura 1.3. Experiéncia de Rutherford; maioria das particulas a atravessa uma pelicula

de ouro, apenas algumas mudam de direcc¢éo.

Rutherford prop6s assim, que as cargas positivas estavam concentradas

num nucleo , na parte central do atomo.

As cargas positivas no nacleo sdo chamadas de protdes. Cada um tem
uma massa de = 1.67252x10%* g, ou seja cerca de 1840 vezes a massa de
um electrao. O atomo é cerca de 10000 vezes maior do que 0 seu respectivo

nucleo.

Apesar do sucesso de Rutherford, na tentativa de explicar a estrutura do
atomo, continuavam muitos aspectos por explicar. Por exemplo, sabia-se que
o hidrogénio continha um protdo e o hélio 2 protdes, mas a relacdo de
massas nédo era de 2:1 mas sim de 4:1 (despreza-se a massa doe electrdes

gue € muito pequena comparada com a dos protdes).
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Isto sO foi resolvido com a descoberta do neutrdo por Chadwick , em

1932, o neutrao.

Com esta descoberta, a constituicio do atomo ficou definitivamente
estabelecida: os atomos sao constituidos por ndcleos muito pequenos e
muito densos, cercados por “nuvens” de electrdes a relativamente grandes
distancias do nucleo. Todos os nucleos contém protdes. Nucleos de todos os

atomos, excepto o hidrogénio, contém também neutrdes.

Na tabela seguinte sumarizam-se a massa e carga das trés particulas

subatémicas importantes em quimica:

Particula Massa (g) Carga (C) unid. de carga
electréo 9.1095x10% - 1.6022x10™"° -1
protéo 1.67252x10* 1.6022x10™° +1
neutréo 1.67495x10* 0 0

1.2. Nimero atomico, numero de massa e isétopos

Todos os atomos podem ser identificados pelo numero de protbes e de

neutrdes que os constituem.

O numero atdbmico (Z) € o numero de protdes no nucleo de cada atomo
de um elemento. Num atomo neutro, 0 nimero de protfes € igual ao numero
de electrbes, pelo que o numero atébmico indica também o numero de

electrdes no 4tomo.

SO o hidrogénio tem 1 protdo, s6 o hélio tem 2 protdes, s6 o litio tem 3
protdes, etc. Facilmente se conclui que o ndmero atdomico indica-nos

imediatamente de que elemento se trata.
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O numero de massa (A) € o numero total de neutrdes e protdes
presentes no nucleo de um atomo. Daqui pode concluir-se que o numero de

neutrdes é dado por A - Z.

A forma de representar o nuclido de um &tomo é %X . Exemplos sdo o

71 23
s Li,;;Na, etc.

Em muitos casos, atomos de um mesmo elemento ndo tém todos a
mesma massa. Isto deve-se a existirem atomos com o mesmo numero de
protdes, mas diferente nimero de neutrdes. Atomos com o mesmo nimero

atomico mas diferente nimero de massa sdo chamados isétopos .

Um exemplo de is6topos € os dois isétopos do uranio:

23 23
925U € 928LJ

Outro exemplo € os trés is6topos do hidrogénio: o hidrogénio, o deutério

e otritio: [H, ?H e ’H.

As propriedades quimicas de um elemento sdo determinadas sobretudo
pelo nimero de protdes e electrdes no atomo. Neutrdes ndo entram em
reaccOes quimicas, em condicbes normais, logo is6topos de um mesmo

elemento tém propriedades quimicas semelhantes.

1.3. Estrutura electronica dos atomos

1.3.1. Radiagéo electromagnética

Como sabemos, a luz solar é constituida pela sobreposicao de radiacdes

de diferentes cores, desde o vermelho ao violeta, sendo o conjunto dessas
radiacdes designado por espectro visivel
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De facto, desde os trabalhos de Newton que se sabia que, embora a luz
do sol seja branca, quando um feixe dessa luz atravessa certos meios
transparentes origina uma série de cores, que vao do vermelho ao violeta. A
luz branca € constituida por uma série continua de radiagbes que podem ser

separadas num prisma, dando origem ao espectro visivel.

Existem também outras radiacbes, para além do visivel, que se
manifestam de outra forma, como as radia¢gdes no infravermelho, ultravioleta,

ondas de radio, raios X, etc.

Durante muito tempo discutiu-se a natureza dessas radia¢des. Surgiram
as teorias corpuscular (Newton) e ondulatéria (Huygens), acabando por
vencer esta ultima pois explicava todos os fenOmenos até entdo conhecidos,

como a reflexdo, difraccéo, interferéncias, etc.

Em 1864 Maxwell estabeleceu que qualquer radiacao visivel ou invisivel
era a propagacdo de um campo eléctrico e de um campo magnético
vibratorios, constantemente normais entre si. Esta propagacdo da-se com
uma velocidade constante, ¢, que no vazio tem o mesmo valor para todas as

radiagdes: ¢ = 3x10% ms™.

As principais caracteristicas de uma radiagdo sdo o seu comprimento de
onda, A, que é a distancia entre dois pontos consequtivos na mesma fase de
vibracdo, e a frequéncia , v, que € o numero de vibra¢des produzidas na

unidade de tempo. A relacdo entre ambas vem:

O espectro electromagnético estende-se das ondas de radio (baixa

frequéncia) até aos raios y (alta frequéncia).
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Figura 1.4. Raio luminoso polarizado; o campo eléctrico E vibra num plano perpendicular

ao campo magnético H.
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Figura 1.5. Espectro das radiagGes electromagnéticas. A luz visivel é apenas uma pequena

fraccéo do espectro, com comprimentos de onda entre os 400 e os 700 nm

1.3.2. Radiacdo como forma de energia (teoria de Pl anck)

Vimos que a radiagdo electromagnética tem caracteristicas ondulatoérias.
Contudo, qualquer radiacdo transporta energia. Podemos apercebermo-nos
disso qugndo um corpo aquece por acg¢ao da luz solar, ou quando esta é

utilizada na fotossintese.
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Quando solidos sao aquecidos emitem radiacbes, com varios

comprimentos de onda (por exemplo o fio de tungsténio das lampadas).

Em 1900, Planck descobriu que a energia das radiacoes emitidas (ou
absorvidas) por atomos e moléculas sO0 poderia assumir quantidades
discretas, isto €, um oscilador atdmico sé poderia ter energias dadas pela

expressao fundamental:

E =nhv

onde v é a frequéncia, n € um numero inteiro e h é uma constante, a

constante de Planck , cujo valor é:

h=6.63x103*Js

Planck deu o nome de quantum a mais pequena gquantidade de energia

que pode ser emitida ou absorvida e que é dada por hv.

De acordo com a teoria de Planck, a energia € sempre emitida ou
absorvida em multiplos de hv, isto &, hv, 2hv, 3hv, etc., mas nunca 1.67 hv,
ou 3.48hv, por exemplo. Esta teoria rompeu com as idéias classicas da fisica

e inaugurou a fisica moderna.

Com base nesta teoria, Einstein explicou o efeito fotoeléctrico (emisséo
de electrdes por metais sob ac¢do de luz incidente), supondo que a luz é
constiyuida por corpusculos, os fotdes, de energia hv cada, e que se
propagam no espagco como uma “saraivada de projécteis com a velocidade
da luz”. No entanto ha propriedades da luz, como as interferéncias, que so
podem ser explicadas supondo que a luz € uma onda! De facto a luz

apresenta um comportamento dual de particula-onda, como veremos adiante.
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A interpretacdo do efeito fotoeléctrico, e do espectro do hidrogénio
(como veremos a seguir) provaram a autenticidade da hipotese,

revoluciondria para a época, de Planck.

1.3.3. Espectros de emisséo

Os trabalhos de Einstein ajudaram a resolver outro dos mistérios da

época: 0s espectros de emissdo das substancias.

Com efeito, solidos incandescentes, liquidos e gases a alta pressao
emitem radiacdo dando origem a espectros continuos. Contudo, quando uma
descarga eléctrica atravessa uma amostra de gas rarefeito, este emite
radiacdo apenas a comprimentos de onda especificos, dando origem a

espectros de riscas

Por exemplo, se aquecermos um sal de sbédio na chama, este emite

radiacao que corresponde a uma risca amarela, na regiao do visivel.

Cada elemento tem 0 seu espectro de emissao Unico, o que é um meio

de identificar esse elemento.
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Figura 1.6. Montagem experimental para estudar o espectro de emisséo de atomos e

moléculas.

1.3.4. Espectro do hidrogénio e teoria de Bohr

Se introduzirmos hidrogénio rarefeito numa ampola de vidro e fizermos
passar uma descarga eléctrica através da ampola, havera emisséo de luz. Se
analisarmos essa luz com um espectrografo, verificaremos que esse espectro

é descontinuo , isto €, constitudo por diversas riscas.
Em 1885, Balmer mostrou que o inverso do comprimento de onda, A, ou

namero de onda, v, de qualquer banda do espectro visivel do hidrogénio

podia ser dado pela féormula empirica:

onde R € a constante de Rydberg en =3, 4, 5, etc.
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Figura 1.7. Espectro do hidrogénio na regido do visivel (série de Balmer)

No entanto, o hidrogénio ndo emite apenas na regido do visivel, mas

também na zona do ultravioleta e do infravermelho.
As riscas do espectro do hidrogénio agrupam-se em séries, sendo as
principais conhecidas pelo nome dos cientistas que as descobriram: Lyman,

Balmer, Prashen, Brackett e Pfund.

Verificou-se que para todas as séries a expressao de Balmer era valida,

na forma genérica:

1_R[i__1j
A n> n’

Na tabela seguinte mostra-se um quadro resumo para o espectro do

hidrogénio.
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Série Regido do espectro nien;
Lyman ultravioleta n.=1, n,=2,3,4...
Balmer visivel/ultravioleta ni=2, n,=3,4,5...
Pashen infravermelho ni=3, n,=4,5,6...
Brackett infravermelho ni=4, n,=5,6,7...

Pfund infravermelho n.=5, n,=6,7,8...

Os factos descritos ndo podiam ser explicados em termos de uma teoria
classica. Os trabalho de Rutherford (que vimos atras) ndo deixaram duvidas
de que os atomos eram constituidos por um nucleo de carga positiva (onde

se localizava a massa do atomo) em torno do qual giravam os electrdes.

Como o atomo de hidrogénio é constituido por um protdo e um electréo,

teriamos segundo o modelo de Rutherford o seguinte:

Figura 1.8. Modelo de Rutherford para o &tomo de hidrogénio

Uma carga eléctrica girando em torno do ndcleo tem evidentemente um

movimento periddico caracterizado por uma dada frequéncia, ou seja, 0

7

electrdo girando em torno do nudcleo ndo é mais do que um oscilador
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eléctrico. Se admitirmos um comportamento classico para esse oscilador,
haveria entdo emissao de radiacdo electromagnética. Mas se assim fosse, 0
electrdo aproximar-se-ia sucessivamente do ndcleo, até que colidiria com o

nucleo, perdendo o a&tomo a sua individualidade (ver figura).

@

Figura 1.9. Emissédo de radiacao electromagnética pelo atomo de hidrogénio, segundo

as idéias classicas.

Ao aproximar-se do ndcleo, o electrdo percorreria uma gama continua de
frequéncias. Portanto, segundo o modelo de Rutherford, o atomo ndo era
estavel, e emitia um espectro continuo. Tais conclusdes sdo contrarias as

evidéncias experimentais.

Bohr, baseado no modelo de Rutherford, avangou com alguns
postulados, revolucionarios para a época, e que Ihe valeram o prémio Nobel
da Fisica em 1922, justamente por ter explicado o espectro do atomo de

hidrogénio.

Bohr imaginava o &tomo a semelhanca do sistema solar. Os electrbes
moviam-se em torno do nucleo sendo atraidos por este, através da atraccéo
mutua de particulas carregadas de sinal contrario, o que era balancado pela
aceleracdo centrifuga, devida ao deslocamento dos electrbes a alta
velocidade.
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Os postulados de Bohr foram os seguintes:

ﬁ Os electrobes movem-se em torno do nucleo descrevendo 6rbitas

circulares estacionérias (isto €, ndo variam com o tempo).

A energia dos electrbes numa dada 6rbita permanece constante, quer

dizer, os electrdbes movem-se numa dada Orbita sem emitir ou absorver

energia.

£ Fornecendo-se energia a um electréo ele podera “saltar” para uma

Orbita mais externa e portanto mais energética. A energia recebida é a

diferenca entre a energia da orbita inicial e a energia da orbita final.

ﬁ Os electrdes podem “saltar” de uma Orbita de energia E;, para outra de
menor energia, E;, sendo a diferengca de energias emitida sob a forma de

radiacéo, de frequéncia v, dada pela equacéo:
AE = E¢-Ej = hv

£ As Orbitas permitidas estéo relacionadas com um numero inteiro, n, e

sdo aquelas para as quais o produto da massa do electrdo, m, pela sua

velocidade, v, e pelo raio da orbita, r, € multiplo de h/2T, isto é:

rnvr—nL
o

Dado o electrdo descrever uma Orbita sem emitir energia, a cada orbita
deve corresponder uma energia constante, que sera a soma da energia

cinética e da energia potencial (formula de Coulomb), isto é:
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onde e é a carga do electrao.

No entanto, para que o electrdo se mantenha na o6rbita € necessario que
a forca de Coulomb (atraccédo) seja igual mas de sinal contrario a forca

centrifuga, logo:

Substituindo na expresséo para a energia total obtemos:

e -1¢ & __1¢
ol T o p T 2y

Pelos postulados de Bohr, os raios das orbitas permitidas sdo dados pela

expressao:

(= nh
w2

Elevando ambos os membros da expresséo ao quadrado, obtemos:

. n2h2
T mAv2an?

Como mv? = e?/r, podemos substituir na equacdo anterior sendo que o

raio das érbitas vem dado por:

. n’h?
me’ 471
Finalmente, substituindo o valor de r na expressao para a energia total,

obtemos as energias permitidas para o electrdo no atomo de hidrogénio:
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_ 2me’
Eota = T

Para n = 1, teremos a Orbita permitida mais proxima do nudcleo a que
corresponde a energia mais baixa. A Orbita n = 1 caracteriza o estado

fundamental do atomo

Para n = 2, 3, 4, etc., teremos estados de energia mais elevados, isto €,
estados excitados do atomo

Bohr assumiu entdo que o atomo emitira um fotdo quando o electrdo
transitar de uma Orbita para outra mais interna. Consideremos a Orbita mais
interna designada por n; e a mais externa por n,. Quando o electrao transitar

de n, para n; sera emitido um fotdo, cuja energia é dada por:

hy = 2me* 2’ me’
~ n’h? nh?

correspondente a diferenca de energia entre as duas Orbitas. Uma vez que a

frequéncia é dada por v = c/A, podemos escrever:

A ch®* \n? n}

1_ 2nzme4( 1 1)

_—— —2——

Esta expressdo € analoga a equacdo empirica de Balmer, sendo a

constante de Rydberg dada por 277me®/ch®. O valor experimenta de R é

109737 cm™, o que estd em boa concordancia com o valor teérico de
109677.58 cm™.

A teoria de Bohr explica pois com sucesso 0 espectro do atomo de
hidrogénio. As diferentes riscas no espectro correspondem a transicdes

electrénicas entre o0s varios niveis energéticos, que por sua vez
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correspondem a transi¢cdes entre as diferentes orbitas do atomo, como se

observa na figura seguinte:

Pfund series

/" Brackett /

\ Balmer ~
 series

L Paschen |
series 7

!

series ./

Fi

Figura 1.10. Niveis de energia no atomo de hidrogénio e séries de emisséo. Cada nivel

de energia corresponde a energia associada com o movimento do electrdo numa 6rbita,

como postulado por Bohr

Resumindo, a emissdo de energia pelos atomos ocorre quando estes

passam de estados excitados para estados

de mais baixa energia. A

frequéncia da radiacdo emitida € proporcional & energia libertada, de acordo

com a equacgéao de Planck: AE = hv.
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n=3

%

Figura 1.11. Processo de emisséo de acordo com a teoria de Bohr: o electrdo de um
atomo de hidrogénio originalmente numa 6érbita para a qual n = 3 passa para uma 6Orbita n =

2, emitindo um fotdo de energia hv.

Se os atomos s6 podem emitir radiacdes de frequéncia v, v,, etc., bem
definidas, € porque sO6 podem apresentar estados de energia bem
determinados. Podemos comparar esta situagdo com uma esfera que cai ao
longo de alguns degraus. Podemos encontrar a esfera em varios degraus,

mas nunca entre eles.

O modelo de Bohr quando aplicado a &tomos com mais do que 1 electréo
ja ndo consegue explicar os dados experimentais. Da mesma forma, a teoria
de Bohr ndo consegue explicar a estrutura das moléculas ou a reactividade
quimica. Isto ndo significa que as ideias expostas sejam abandonadas, pois
com efeito trata-se de um passo fundamental no desenvolvimento da
moderna Teoria Quantica , como veremos de seguida.

As ideias basicas de Bohr, como a existéncia de estados estacionarios e
de transicOes entre estados tém sido confirmadas pela experiéncia e pela

moderna teoria quantica.
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1.3.5. A dualidade particula-onda

O passo fundamental para o estabelecimento da teoria quantica foi dado

por Louis de Broglie , em 1924.

Vimos que para interpretar o fenédmeno fotoeléctrico, Einstein considerou
um quantum de energia como um corpusculo chamado fotdo, ou seja

assumiu a equivaléncia:

Efotao = hV

Também notamos que fendmenos de interferéncia e difrac¢cdo s6 podem

ser explicados admitindo uma natureza ondulatéria para a radiacao.

Ser& que os dois aspectos séo irreconciliaveis? Cerca de 20 anos antes,
Einstein através da teoria da relatividade estabelecera a equivaléncia massa-

energia:

onde E é a energia de um corpo de massa m, e ¢ é a velocidade da luz. O
significado fisico desta expressdo € que uma dada quantidade de energia E

corresponde a uma massa m, e vice-versa.

Por outro lado, a energia do fotdo é dada por E = hv. Assim, segundo

Einstein, a energia correspondera a uma massa m, tal que:

mc? = hv
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Por outro lado, v = c/A , pelo que se obtem facilmente:

h

A=—o

mc
A expressédo anterior é a célebre relacdo de De Broglie , e que relaciona
claramente o aspecto ondulatério e corpuscular da radiacdo. De Broglie
estabeleceu de forma irrefutavel que as particulas subatémicas apresentam

um caracter dual de particula-onda, tendo por isso muito justamente recebido

o prémio Nobel da Fisica em 1929.

O trabalho de De Broglie veio responder a uma questdo que nem o
proprio Bohr conseguia explicar. Porque estaria a energia do electrdo num
atomo de hidrogénio quantizada? Por outras palavras, porque estaria o

electrdo condicionado a certas oOrbitas a distancias fixas do ntcleo?

A resposta deu-a De Broglie. Se o electrdo se comporta como uma onda
estacionaria, o perimetro da orbita deve ser um multiplo do comprimento de
onda, caso contrario as onda cancelar-se-iam em Orbitas sucessivas. Isto

implica que:

2T = nA

Mas, como vimos atras, A = h/mv. Substituindo na equacao anterior
obtemos:

_nh

mr =—
21T

gue € precisamente a expressao do postulado de Bohr!
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Figura 1.12. (a) Perimetro da 6rbita deve ser igual a um ndmero inteiro de comprimentos de
onda. Esta é uma 6rbita permitida. (b) Orbita ndo permitida pois em sucessivas 6rbitas as

ondas anular-se-iam.

Assim, também o electrdo apresenta um caracter dual particula-onda.
Dois anos antes da teoria de De Broglie ter sido apresentada, Davisson e
Germer do Bell Telephone Laboratory demonstraram a difraccao de electrdes
por um cristal de niquel. Este comportamento € uma caracteristica importante
das ondas. Mostra claramente que os electrdes tém propriedades

ondulatdrias. Uma das aplicagBes € os modernos microscépios electronicos.

1.3.6.Fundamentos da teoria quantica moderna: princ  ipio da incerteza

de Heisenberg

Como os electrbes tém comportamento ondulatério quando se movem
em dimensées da ordem de grandeza do A a ele associado (010 m), e
como esta é a ordem de grandeza da dimensdo dos atomos, € obvio que o
comportamento dos electrées nos atomos é fundamentalmente ondulatério.
Isto quer dizer que a mecanica classica ndo é adequada para descrever 0s

electrdes num atomo. Surge assim a teoria quantica ou Mecanica Quantica .
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De Broglie sugerira que se o electrao tem um comportamento ondulatorio,
tem um A a ele associado. Contudo, uma onda pura de comprimento de onda
A é infinitamente extensa. Por outro lado, a particula é uma entidade
localizada no espacgo. Parece n&o existir qualquer tipo de compatibilidade
entre estes dois conceitos!

Uma das mais importantes consequéncias da dualidade particila-onda € o
principio da incerteza de Heisenberg . Heisenberg estabeleceu que é
impossivel determinar simultaneamente o momento linear, p (p = mv), e a

posicdo, x, de uma particula, para alem de uma incerteza dada por:

h
AX.Ap=—
P 4T

onde Ax € a incerteza na posicao e Ap a incerteza no momento linear.

A deducdo desta expressdo esta para além do ambito deste curso.
Heisenberg foi um dos fundadores da mecéanica quantica, tendo por isso

recebido o prémio Nobel da Fisica em 1932.

A expressao anterior significa que quanto maior a precisdo na localizagao
do electrdo, menor a precisdo na determinacao da sua velocidade. Isto rompe
com a teoria de Bohr, pois ndo podemos saber simultaneamente a posicao e

velocidade do electrao.

De acordo com o principio da incerteza de Heisenberg temos de
abandonar a primitiva ideia de que os electrdes podem ser encontrados em
orbitas. Deixa-se de falar em Orbitas, mas sim em orbitais , isto €, zonas em
torno do nudcleo onde é elevada a probabilidade de encontrar um electrdo

com uma dada energia.

Para os quimicos, a nocdo de orbital atbmico ¢é extremamente

importante.
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A descricdo satisfatoria do atomo nestes termos € a equacdo de
Schrodinger . Os movimentos dos electres passam a ser descritos por uma
funcdo de onda, W, e a probabilidade de encontrar um electrdo num ponto do

espaco de coordenadas x,y,z é W(x,y,z).

1.3.7. A equacao de Schrodinger

A equacdo de Schrodinger € bastante complicada, e de muito dificil
resolucdo. Schrodinger foi um fisico austriaco genial, tendo recebido o prémio
Nobel da Fisica em 1933.

N&o sendo objectivo deste curso a sua resolucdo, apresenta-se aqui de
forma ilustrativa o estabelecimento da equacdo, bem como as solugbes que

se obtém, o que é o mais importante para nos.

Para uma onda estacionéria (por exemplo uma corda em vibracéo), de
comprimento de onda A, e cuja amplitude em qualquer ponto ao longo de x

pode ser descrita por uma funcéo f(x), demonstra-se que:

d?f 477
dX(ZX):_ AZ f(X)

Considerando-se o electrdo como uma onda, movendo-se a uma

direcgéo temos:

Como o electrdo pode mover-se segundo trés dimensdes, X,y e z, a

expressao acima escreve-se:
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;Y oY W 4
+ + = W

xR

Substituindo as trés derivadas parciais pelo simbolo [, obtemos:

41
0%y = —7‘-”

A teoria de De Broglie estabelece que A = h/mv, pelo que substituindo na

equacao anterior vem:

mRv

AP miv?
t—35 ¥=0

h

A energia total do sistema, E, é constituida pela energia cinética, dada

por 2 mv? e pela energia potencial, V, logo:
E=%mvi+V = ¥%omv?=E-V

ou

Introduzindo o valor de v* na equacdo atras, obtemos a equacdo de

Schrodinger:

877°m

O%W + .

(E-V)¥=0

Aplicando a equacéo de Schrodinger ao atomo de hidrogénio, verifica-se
que ha varias funcdes de onda que sao solucbes possiveis da equacao, Wi,

W,, etc., a que correspondem energias Ej, Ej, etc.
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Estas fun¢des de onda séo dadas pela expresséo geral.
LP(X’ y.z,nl ,m,t) = (a(x v.zn] ,m)—iE(n)t/h

onde ¢ € uma funcéo real, X,y e z sdo coordenadas espaciais, t € o tempo, E
€ a energia, h é a constante de Planck reduzida, isto € h = h/2m, e | é 0

namero imaginario.
Os simbolos n, | e m sdo os chamados numeros quanticos

A mecanica quantica diz-nos pois que sao nhecessarios 3 numeros
quanticos para descrever o electrdo num atomo de hidrogénio. O mesmo se
aplica a outros atomos. Estes numeros sdo derivados da resolucédo
matematica da equacdo de Schrodinger, e sdo designados por numero
quantico principal , n, numero quantico secundario ou de momento

angular , |, e nUumero quantico magnético , m.
1.3.8. NUmeros quanticos
1.3.8.1. Numero quéantico principal, n

Pode ter valores de n =1, 2, 3, ..., etc., e corresponde ao numero n da
equacao de Bohr. No atomo de hidrogénio determina a energia do electrao
(noutros atomos isso ndo é verdade). Quanto maior n maior a energia € maior
a distancia do electrdo ao nucleo.
1.3.8.2. NUmero quantico secundario

A utilizacdo de espectroscopios potentes (de melhor resolugdo) na

analise de radiacdes emitidas por &tomos polielectronicos, mostra que dentro

de cada nivel de energia existem sub-niveis de energia bastante proximos.
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Para caracterizar cada um dos sub-niveis é necessario considerar o niumero

quantico secundario.

Este nimero indica-nos a “forma” da regido do espaco que o electrdo
ocupa. Os valores possiveis de | sdo, para cada n, de 0 a n-1. Se n =1, entédo
s6 ha um valor possivel de | = 0. Se n = 2 existem dois valores possiveis, | =
Oel=1.Sen =3, existem trés valores possiveisde | =0, 1 =1 el =2. Os

valores de | sdo designados por letras, como consta no quadro seguinte:

I 0 1 2 3 4 5
nome do S p d f g

subnivel

A energia ndo depende sé do valor de n, mas também do sub-nivel em

gue o electrdo se encontra.

1.3.8.3 NUumero quéantico magnético, m

Este nUmero esta relacionado com a orientacdo da orbital no espacgo. Os
valores de m véao de -I,...,0, ....+l. Se | = 0, entdo m = 0. Se | = 1, podem
existir 3 valores de m (-1, 0 e +1). Existem pois 3 regides do espaco,
chamadas orbitais atbmicas associadas ao sub-nivel I. Sdo designadas por

orbitais px, py € p-.

1.3.8.4. NUmero quantico de spin, m ¢

Experiéncias com atomos de hidrogénio e de sodio indicaram a
necessidade de um quarto n® quéantico, o nimero quantico de spin. Estas
experiéncias indicaram que um feixe de atomos de hidrogénio, ao passar por

um campo magnético forte era dividido em dois, com igual intensidade.
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i
feixa dividido
feixe em dois
™
pblos
magnaticos

Atomos de hidrogénio com electrdes de diferente
snin sdo diferenternente desviados por Wm Camipd mag-
nético ndo homogéneo.

Figura 1.13. Dispositivo experimental para estudar o movimento de spin dos electrdes.

Isto deve-se aos electrbes possuirem um movimento de rotagao (spin em
inglés) em torno de si proprios, e serem carregados electricamente. Os
valores possiveis para mg sdo + Y2 e - %. A diferenca esta no sentido de

rotacao do electrdo, como mostra a figura seguinte:

S

rrr:;-% o =~

1
2

Movimento de rotagdo do
glectrao e campo magnetico.

Figura 1.14. Dois electr6es com spin diferentes, - %2 e + Y.
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1.3.9. Orbitais atdbmicos

Os numeros gquanticos permitem descrever completamente os orbitais
atomicos, em atomos polielectronicos. Na tabela seguinte mostra-se a

relacdo entre os numeros quanticos e os orbitais atdmicos.

n I m n° de orbitais designagéao

0 0 1 1s

2 0 0 1 2s
1 -1,0e+1 3 2pyx, 2py € 2p;

3 0 0 1 3s
1 -1,0e +1 3 3px, 3py € 3p;
2 -2,-10,+1e+2 5 3dyy,3dyz,30xz,3dy0.y2

e 3d,
etc.

Uma das questdes que se colocara agora é saber qual € o aspecto fisico
de uma orbital. Em verdade, uma orbital ndo tem uma forma bem definida,
pois a funcdo de onda que a caracteriza estende-se até ao infinito. Por outro
lado, é importante pensarmos nas orbitais em termos de uma forma
especifica, nhomeadamente para melhor compreender a ligacdo quimica
(que estudaremos no capitulo Il). Este € um aspecto bastante importante para

0S quimicos.

Retomemos as solucbes da equacdo de Schrodinger. As funcbes de
onda W(x,y,z,n,I,;m,t) descrevem o0s estados de movimento do electrdo no
atomo. Essas func¢des de onda ndo podem ser quaisquer umas, mas apenas
as gue correspondem aos valores possiveis dos numeros quanticos n, | e m.
Quer isto dizer que os movimentos do electrdo correspondem a estados bem

determinados.
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A cada funcéo de onda corresponde um valor de energia, E, que, para o
caso do atomo de hidrogénio é funcdo apenas do numero quantico principal,
n. Isto quer dizer que para cada movimento do electrédo corresponde um valor
fixo de energia. Por outro lado, e embora o electrdo se mova, a energia
permanece constante, e logo ndo ha emissdo de energia. Os estados

descritos pela funcéo de onda designam-se por estados estacionarios

Quando o sistema transita de um estado estacionario para outro ha
emissado ou absorcdo de energia, hv. Repare-se como as idéias de Bobhr,

nomeadamente os primeiros postulados permanecem validos!

Vimos pelo principio da incerteza de Heisenberg que a posicdo e
quantidade de movimento do electrdo ndo podem ser definidas
simultaneamente no mesmo instante, t. No entanto Max Born demonstrou
que W2dxdydz nos da a probabilidade de encontrar o electrdo num elemento
de volume dv em torno de um ponto de coordenadas Xx,y,Zz.

Podemos entdo representar W? graficamente e determinar quais as
regibes do espaco em torno do nucleo onde a probabilidade de encontrar o
electrdo € maxima. Tais regifes de probabilidade maxima sao designadas por

orbitais atdbmicos

N&o interessa no ambito deste curso a forma das funcdes de onda W,
mas apenas a representacdo grafica da funcdo W2 isto é, a forma das
orbitais. Para cada estado de movimento correspondera um orbital atdbmico, o
qual é identificado pelos niumeros quanticos. Assim, para n = 1, sO teremos
um orbital atdbmico designado orbital 1s (ver tabela atras). O orbital 1s, e

todos orbitais s tém simetria esférica .

Na figura seguinte mostra-se a forma da orbital 1s, bem como a variacao

da densidade electrdnica total em funcéo da distancia ao nucleo.
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Em j{,—-"
‘,/” i \
x l hd
|
Orbital s (£ =0, my=0) n=1(H)

Figura 1.15. (a) Representacao da densidade electronica na orbital 1s do hidrogénio, em

funcao da distancia ao nucleo.(b) Diagrama de superficie para a orbital 1s.

As representacfes das orbitais é possivel porque desenhamos a
superficie de forma a englobar aproximadamente 90% da densidade
electronica total da orbital. Significa isto, que o electrdo tem 90% de
probabilidade de se encontrar naquela regido do espaco.

Na figura seguinte mostra-se a distribuicdo da densidade electronica com
o raio, para as orbitais 1s, 2s e 3s.
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o 9
s
2s

35

Diagramas de superficie

Figura 1.16. Distribuicdo da densidade electronica para as orbitais 1s, 2s e 3s.

Os orbitais p surgem com o numero quéantico n = 2. Existem 3 orbitais 2p,
isto €, 2py, 2py e 2p,. Estas trés orbitais séo idénticas em tamanho, forma e
energia, diferindo apenas na orientacdo espacial, como mostra a figura

seguinte:
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2p, orbital zpy orbital 2p, orbital

Figura 1.17. Orbitais 2py, 2py e 2p,.

Na figura 1.18. mostram-se as 3 orbitais 2p em conjunto:

LY

L
L}
’ 1
1
1
[

Figura 1.18. Conjunto das orbitais 2p

Quando | = 2 existem cinco valores possiveis de m, que correspondem a 5

orbitais d, como mostra a figura 1.19.
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Figura 1.19. Orbitais 3dyz.y2, 3d,,, 3dyy, 3dy, € 3d,.

A forma das orbitais f, g e h, de mais alta energia, é de dificil
representacdo mas, para os objectivos deste curso podem ser por agora

ignoradas.

1.3.10. Configuracéo electrénica dos atomos

A funcdo de onda para um atomo descreve simultaneamente todos os
electrdes num atomo. A equacdo de Schrodinger € muito mais complicada
para atomos polielectrénicos relativamente ao atomo de hidrogénio. No
entanto, podemos continuar a pensar em termos de orbitais identificadas do

mesmo modo que para o atomo de hidrogénio.
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A nuvem electronica de um atomo é assumida como a sobreposi¢ao

dos varios orbitais para os electrdes individuais.

No &tomo de hidrogénio a energia é determinada apena pelo numero

quantico principal, isto €, a energia dos orbitais aumenta do seguinte modo:

1s<2s=2p<3s=3p=3d<4s=4p=4d =4f<.....

Contudo, em atomos polielectronicos, a energia depende ndo s6 do
namero quantico principal, mas também do nimero quantico secundario. Isto
significa que, por exemplo, as orbitais 2py, 2py e 2p, ja tém energia diferente
da orbital 2s.

Entdo, quando temos um atomo com o n°® atémico z, como se distribuem
0os z electrbes pelas diferentes camadas de orbitais? O arranjo electrénico
que vamos descrever para cada atomo a a chamada configuracdo
electronica do estado fundamental . Isto corresponde ao atomo isolado no

seu estado de menor energia.

Para escrever a configuracdo electrénica de um atomo vamos usar o
principio de Aufbau: Cada atomo é “construido” da seguinte forma: (1)
adicionando o namero apropriado de protdes e neutrbes especificados pelos
nameros atomico e de massa e (2) adicionando o numero necessario de

electrdes, de modo a obter a energia total minima possivel, para o a&tomo.

A ordem de energias das orbitais num atomo é ilustrada no diagrama de

energias da figura 1.20.
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Energia
)
-

1s —

Figura 1.20. Diagrama de niveis de energia para os orbitais de um atomo polielectrénico.

Repare-se que, por exemplo, a orbital 4s tem menor energia que as

orbitais 3d.

Para o preenchimento das orbitais € bastante util a mnemonica da figura

abaixo, que mostra a ordem de menor energia das orbitais:

182

3s?
4?

552

7s2

3d10
4d10
Sdlo

6d10

Figura 1.21. Ordem de preenchimento dos orbitais num atomo polielectrénico
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Assim, os electrdes séo distribuidos pelas orbitais com menor energia. No
caso do atomo de hidrogénio, se o electrdo se encontrar na orbital 1s diz-se

no estado fundamental. Em qualquer outra orbital estad num estado excitado.

A configuracao do hidrogénio no estado fundamental é pois:

n° quanticc
principal

1d— n° de electrbes no sub-nivel

Tipo de orbital
(n° quéantico secundario)

A configuracdo electronica pode ainda ser mostrada num diagrama de
orbitais, mostrando o spin do electrdo (a direccdo da seta indica uma das

possibilidades)

1.3.10.1. Principio da exclusao de Pauli

E quanto a atomos com mais do que 1 electrdo? A estrutura destes
atomos é determinada pelo principio da exclusdo de Pauli. Este principio
afirma o seguinte: ndo podem existir num atomo dois electrées que possuam
0S mesmos 4 numeros quanticos. Dito de outra forma, apenas podem existir

2 electrbes por orbital e estes devem ter spins opostos.

Dois electr6es na mesma orbital dizem-se emparelhados . O principio da
exclusdo de Pauli € um dos principios fundamentais da mecanica quantica e

Pauli, um dos fundadores, recebeu o prémio Nobel da Fisica em 1945.
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1.3.10.2. Diamagnetismo e paramagnetismo

O atomo mais simples a seguir ao hidrogénio é o hélio, que tem 2
electrdes. A configuracao electronica do hélio é:

He [ 1

1¢

O principio da exclusédo de Pauli é, como referimos, um dos principios
fundamentais da mecanica quantica e pode ser testado por simples
observacdo da experiéncia. Se os dois electrdes no hélio tivessem os
mesmos quatro nimeros quanticos, ou seja 0 mesmo spin (o0 que quer dizer
spins paralelos ), o campo magnético total era a soma devida aos dois
electrées. Assim o0 hélio seria paramagnético . Substancias paramagnéticas
sdo aquelas que sao atraidas por um magnete. Por outro lado se 0s spin
forem antiparalelos o0s campos magnéticos cancelam-se e a substancia é
diamagnética . Substancias diamagnéticas sao levemente repelidas por um

magnete.

A experiéncia mostra que o hélio € diamagnético, o que esta de acordo

com o principio de Pauli.

O litio tem 3 electrdes, logo a configuragéo electrénica sera:

L)t

O litio é de facto paramagnético! Mas porque € a orbital 2s de menor
energia que as 2p? Isto deve-se ao facto de a orbital 2p ter menor densidade
electrénica junto ao nucleo, logo nao sofre tanto o efeito de blindagem dos

electrbes da orbital 1s (ver em detalhe o item 1.4.4.1).
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O elemento seguinte, com 4 electrdes, é o berilio. A sua configuracéo

electronica é:

Be || 1 b1

O berilio é diamagnético, como seria de esperar.

O boro tem 5 electrdes e € paramagnético, de acordo com a sua

configuracéo electronica:

1.3.10.3. Aregra de Hund

A configuracao electronica do préximo elemento, o carbono, é 1s?2s?2p?,
logo existem as seguintes possibilidades para o preenchimento electronico do
sub-nivel 2p:

Tl R (R

Nenhuma das trés hipdteses viola o principio da exclusdo de Pauli.
Assim, qual delas € a mais estavel? A resposta esta na regra de Hund, que
diz que o arranjo mais estavel é aquele com maior nimero de spins

paralelos . Logo, para a configuragéo electrénica do carbono vem:

C IR ot
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1é 2 ¢ 2

O carbono é de facto paramagnético! Os préximos elementos sdo o

azoto, o oxigénio e o fluor, cujas configuracdes se mostram de seguida:

TR I 1 T O O A A
tipT |t

O Neon tem as 3 orbitais p completamente preenchidas:

Ne IR I

O Neon é de facto um elemento diamagnético!

Por este processo e seguindo o principio de Aufbau, poderiamos ir

preenchendo todos os orbitais para os diferentes elementos.

Com base na configuragcdo electronica dos elementos podemos
compreender muitas das suas propriedades. Notemos desde ja que 0s gases
nobres tém a ultima camada completamente preenchida, o que lhes confere
grande estabilidade, e logo reduzida reactividade quimica.

Na tabela seguinte encontra-se a configuracdo electronica de todos os

elementos conhecidos.

A configuracao electronica do potéssio é:
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K: 1s? 2s® 2p°® 3s? 3p°® 4s!

Como 1s? 2s? 2p® 3s? 3p® é a configuracdo electrénica do gas nobre

Argon, podemos simplificar a configuracéo electronica do potassio para:

K: [Ar] 4s*

Exemplos semelhantes encontram-se na tabela.

1 H 1s' 37 Rb [Kr]5s' 73 Ta [Xel6s?4f*54®

2 He 1s5? 38 Sr [Kr]5s? 74 W [Xel6s*4f'*5d*

3 Li [He]2s' 39 Y [Kr]5s%4d" 75 Re [Xel6s24f454°

4 Be [He]2s? 40 Zr [Kr]5s%4d? 76 Os [Xel6s*4f5d°

5 B [Hel2s?2p' 41 Nb [Kr15s'4d 77 Ir [Xel6s*4f*5d”

6 C [He]2s22p? 42 Mo [Kr]5s'4d® 78 Pt [Xel6s'4f*54°

F N [He]2s?2p? 43 Tc [Kr]5s*4d 79 Au [Xel6s'4f 54"

8 (o] [He]2s?2p* 44 Ru [Krl5s'4d’ 80 Hg [Xel6s?4f*5d"°

9 F [He]2s2p® 45 Rh [Kr]5s'4d® 81 il [Xel6s?4f“5d™°6p’

10 Ne [Hel2s?2p® 46 Pd [Kr]4d' 82 Pb [Xel6s*4f'45d"%6p?

1 Na [Ne]3s' 47 Ag [Kr]5s'4d' 83 Bi [Xel6s*4f*5d"%6p?

12 Mg [Ne]3s? 48 cd [Kr]5s%4d™ 84 Po [Xel6s*4f*5d"%6p*

13 Al [Ne]3s?3p’ 49 In [Kr]155%4d"5p! 85 At [Xel6s?4f*5d"%6p°

14 Si [Ne]3s23p? 50 Sn [Kr]5s%4d"5p? 86 Rn [Xe]6s24 506"

15 P [Nel3s?3p? 51 Sb [Kr15s%4d'°5p° 87 Fr [Rn]7s'

16 S [Ne]3s?3p* 52 Te [Kr]5s%4d'°5p* 88 Ra [Rn]7s?

17 a [Ne]3s’3p° 53 | [Kr]5s?4d'°5p° 89 Ac [Rn]7s%6d"

18 Ar [Ne]3s?3p® 54 Xe [Kr]5s%4d'5p® 90 Th [Rn]7s’6d”

19 K [Ar]4s’ 55 Cs [Xe]6s' 91 Pa [Rn]7556d"

20 Ca [Ar]4s? 56 Ba [Xe]6s? 92 u [Rn]7s%5P6d"

21 Sc [Ar]4s33d" 57 La [Xel6s*5d" 93 Np [Rn]7s*5F6d

22 Ti [Ar]4s?3d? 58 Ce [Xel6s*4f 5d 94 Pu [Rn]7s%5f°

23 v [Ar]4s?3d® 59 Pr [Xel6s?4F 95 Am [Rn]7s?5f

24 Cr [Arlds'3d® 60 Nd [Xel6s?4f 96 Cm [Rn]7s*5f 6d

25 Mn [Ar]4s23d° 61 Pm [Xe]6s?4f 97 Bk [Rn]7s?5F

26 Fe [Ar]4s?3d° 62 Sm [Xel6s?4f 98 cf [Rn]7s511°

27 Co [Ar]4s3d” 63 Eu [Xel6s4f 99 Es [Rn]7s25f1"

28 Ni [Ar]4s?3d® 64 Gd [Xel6s*4f’5d 100 Fm [Rn]7s%51"

29 Cu [Arl4s'3d"™ 65 Tb [Xel6s?4f 101 Md [Rn]7s?5"

30 Zn [Ar]4s?3d"™ 66 Dy [Xel6s24f° 102 No [Rn]7s5™

31 Ga [Ar]4s?3d"4p’ 67 Ho [Xel6s24f" 103 Lr [Rn]7s?5"6d"

32 Ge [Ar]4s?3d"4p* 68 Er [Xel6s24f? 104 Rf [Rn]7s’5f“6d*

33 As [Ar]4s?3d"4p® 69 Tm [Xel6s*4f 105 Db [Rn]7s*5f*6d*

34 Se [Ar]4s?3d"4p? 70 Yb [Xel6s*4f 106 Sg [Rn]7s%5f6d*

35 Br [Ar]4s?3d"4p® 71 Lu [Xe]6s24 54" 107 Bh [Rn]7s*5f*6d°

36 Kr [Arl4s33d"04ps 72 Hf [Xel6s?4f“5d? 108 Hs [Rn]75251“6d°
109 Mt [Rn]7s?5"6d"
110 Ds [Rn]7s'5*6d°
111 Rg [Rn]75'5/%6d"




CAPITULO I. Estrutura atémica e tabelaifpgica 42

Repare-se que existem algumas excepcbes das regras enunciadas.
Considerem-se os elementos do escandio (Z = 21) ao cobre (Z = 28). A
configuracdo do crémio é [Ar] 4s* 3d° e ndo [Ar] 4s? 3d*. Da mesma forma a
configuracdo do cobre é [Ar] 4s® 3d™ e nado [Ar] 4s? 3d°. A razdo destas
irregularidades € que uma ligeira estabilidade € obtida com subniveis d
completamente preenchidos, ou metade preenchidas.

Assim, a configuracéo electrénica do cobre é:

Cu [Ar] f RN IERIENR

4 3¢t

1.4. Classificagéo periodica dos elementos: a Tabel  a Periddica

No ultimo item aplicAmos o principio de Aufbau para escrever as
configuracbes electronicas do estado fundamental dos elementos. Como
veremos adiante, elementos com configura¢des electrénicas da ultima

camada semelhantes, tém um comportamento quimico semelhante.

Em 1869, o quimico russo Mendeleev propbs a primeira classificacdo
dos elementos de forma regular, tendo inclusive previsto a existéncia de
alguns elementos ndo descobertos a data. Este trabalho € considerado um

dos passos fundamentais da quimica nos fins do século passado.

As primeiras propostas, em que os elementos eram dispostos de acordo
com a massa atomica tinham inconsisténcias 6bvias. A massa atdmica do
Argon (39.95 u.m.a) é maior do que a do potassio (39.10 u.m.a). Se os
elementos forem ordenados de acordo com a massa atomica, o &rgon
aparece no lugar do potassio, na tabela periddica actual. No entanto nenhum
quimico colocara o argon, um gas inerte, no mesmo grupo que o litio e sodio,

dois metais bastante reactivos.
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De facto, as propriedades dos elementos sdo func¢des periddicas do seu

ndumero atémico.

1.4.1. Classificacéo periodica

Na figura seguinte encontra-se um esquema da tabela periddica,

mostrando a classificacdo dos elementos de acordo com o tipo de orbital a

ser preenchida com electrdes.

Figura 1.22. Classificacdo dos elementos de acordo com o tipo de subcamada a ser

preenchida com electrées.

De acordo com o tipo de subcamada a ser preenchida, os elementos
podem ser divididos em varias categorias: 0os elementos representativos ,
com subcamadas s e p incompletas, os gases nobres , que tém a ultima
camada preenchida, e os elementos de transicdo , que tém subcamadas d

incompletas.
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Existem ainda os lantanideos e actanideos , ou elementos de transicéo

interna , que tém subcamadas f a ser preenchidas.

A tabela periédica actual é a seguinte:

Elementos representativos Elementos representativos

L s Sy

Fr | Ra

Série dos
lantanid&os

Série dos
actinideos

Figura 1.23. Tabela periddica actual, com as diferentes notacfes utilizadas para

designar os grupos.

As séries horizontais sdo designadas por periodos . Ao longo de cada

periodo o niumero atomico vai aumentando uma unidade.

As séries verticais sao designadas por grupos , onde o0s elementos tém
propriedades quimicas semelhantes. Isto deve-se a configuracéo electrénica
ser semelhante, isto é, sdo os electrdes mais “exteriores” que exercem

influéncia sobre as propriedades dos elementos.

Consideremos por exemplo o grupo 1A, ou grupo dos metais alcalinos

Li: [He] 2st
Na: [Ne] 3s*
K: [Ar] 4s*
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Rb: [Kr] 5s*

Todos os elementos deste grupo tém a configuracéo electronica dos gas

nobre anterior, acrescido de ns.

Tomemos também como exemplo o grupo 7B, ou dos halogéneos :

F: [He] 2s° 2p°

Cl: [Ne] 3s? 3p°

Br: [Ar] 3d'° 4s? 4p°
|: [Kr] 4d*° 5s? 5p°

A todos falta um electrdo para completar a dltima camada, ou seja, a

ultima orbital p.

Os electrdbes da ultima camada de um atomo sdo designados por

electrdes de valéncia .

Ao longo de um periodo a variacdo das propriedades é bastante
acentuada. No entanto essa variacdo € maior entre 0s elementos

representativos do que entre os elementos de transicao.

Como grupo, os gases hobres tém todos um comportamento muito
idéntico. S&o bastante inertes e nao-reactivos. Isto deve-se a sua
configuracdo electronica, com a ultima camada preenchida, condicdo que

representa grande estabilidade.

1.4.2. Utilizacdo da tabela

A classificacao dos elementos, tal como a conhecemos actualmente, tem

menos de 1 século. De entre as tabelas actuais a mais popularizada em
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Portugal sera a Sargent-Welch. Na figura seguinte encontram-se os dados

gue constam dos dois lados desta tabela periodica:

poORLINGE | [} DX T
POEMT K KEY ! nTAIFS
\ J [Pk ivarsad widmd da

i
P L]

wima N30+ :.I_
POINT, K ; J _EYMBOL
B ;1;"-'1 Zn e i

-

P e
Falily

. )
P LY o Wi s A LY CLECTROMN
CONFIGLIAATION

CCopynghl Sargeni-Welch HANE
Sevenific Company 1994, Al
Puyivtn Fenerve

Figura 1.24. Dados que constam na tabela peridédica Sargent-Welch.

Com base na tabela periédica, e conhecendo as propriedades de um
elemento de um grupo, é possivel prever as propriedades aproximadas de

outro elemento desse grupo, ou de grupos vizinhos.

1.4.3. Configuracao electronica de anides e catides

Muitos compostos i6nicos sdo constituidos por anides e catides
monoatdémicos. E pois importante conhecer a configuracgéo electronica destes

ides.

Na formacdo de um catido a partir de um atomo neutro, um ou mais

electrbes sao removidos da dultima camada, dando origem a uma

configuracdo mais estavel. Por exemplo:

Na: [Ne] 3s' = Na': [Ne]
Ca: [Ar] 4s® = Ca®": [Ar]
Al: [Ne] 3s? 3p* = APP*: [Ne]
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Repare-se que todos os ides possuem a configuracdo electronica de um

gas nobre!

Para a formacdo de um anido a partir de um atomo neutro, um ou mais

electrdes sdo adicionados a ultima camada:

F: 1s% 2s? 2p° = F: [Ne]
0: 1s% 25 2p* = 0% [Ne]

Em relagdo aos metais de transicdo, estes formam sempre catides,

podendo ter cargas diferentes, e ndo terem a configuracédo de gases nobres.
1.4.4. Propriedades periddicas
Vejamos 0 que acontece com trés elementos com numeros atomicos

consequtivos, como por exemplo o cloro, argon e o potassio. Na tabela

seguinte mostram-se algumas caracteristicas destes elementos:

Elemento Z Massa atomica (u.m.a) Estado fisico
cloro 17 35.45 gas
argon 18 39.95 gas

potassio 19 39.10 solido

A diferenca entre os atomos é aparentemente pequena, no que se refere
ao numero de protdes e de electrbes. No entanto, as suas propriedades sao
muito diferentes. O cloro € um gas, e tem tendéncia a captar electrbes, sendo
muito reactivo. O argon é um gas nobre, monoatémico, € muito pouco
reactivo. O potassio € um solido, com propriedades metalicas, bastante

reactivo, e com tendéncia para captar 1 electréo.
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Vamos de seguida analisar a variagcdo de algumas propriedades fisicas

dos elementos, em funcao da sua localizacao na tabela periddica.

1.4.4.1. Raio atbmico e raio iénico

O raio atomico de um elemento pode definir-se como metade da
distancia entre dois nucleos de dois atomos numa molécula diatdbmica
particular ou, para os metais, como metade da distancia entre ndcleos de
dois atomos adjacentes. Na figura seguinte, mostra-se o calculo do raio
atomico para o cloro, a partir da distancia entre os nucleos na molécula de
C|2:

Figura 1.25. Célculo do raio atémico r, para um atomo de cloro.

Na figura seguinte encontra-se a variagdo do raio de alguns atomos de
elementos representativos, com 0 seu nGmero atémico. E evidente a

periodicidade.
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2d ad ;
tranzition tranzition La
serjes sefies

e

Figura 1.26. Variacé@o do raio atbmico com o nimero atémico ao longo de varios
periodos
Na figura abaixo encontra-se o tamanho relativo de alguns atomos de
elementos representativos:

-

Sﬁ ® & & &5 o @
& Be g8 & N 8 L Ns 2

2 ® 6 & & o &
5 A S E S QA

Qg e & & & 6 ¢
Ca Ce As Se Br Kr 4

227 v 33 IIm 13 M a4 22

$F $5881¢
n Sn Sb Te | Xe s

a8 033 i3y 48 4 942 933 29I
PP esspse
At Rn &

& 492 222 I 45 18 I QA8 Q4R
1 2 13 14 15 18 17 18

Figura 1.27. Variacéo do raio atdbmico ao longo dos grupos e periodos. O raio atdmico

encontra-se em pm (1 pm = 1x10™ m).
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Vejamos como podemos explicar esta variacdo. Ja referimos no ponto
1.3.10.2. o efeito de blindagem que os electrdes mais internos do atomo
exercem em relacdo aos mais externos. Isto conduz a que os electrées mais
externos ndo “sintam” o efeito de toda a carga nuclear, Z, mas sim uma carga

nuclear efectiva, Z*, dada por:
Z*=Z7-S

onde S é a constante de blindagem

Slater prop6s regras empiricas para calcular essa constante de
blindagem que, embora aproximadas, nos ajudam a entender a variacao de
algumas propriedades fisicas dos atomos. Assim, para calcular S para um

electrdao numa orbital np ou ns temos:

£ Escreve-se a configuracéo electrénica na ordem seguinte, e fazendo

0s agrupamentos indicados: (1s) (2s,2p) (3s,3p) (3d) (4s,4p) (4d) (4f) (5s,5p)

etc.

# Os electrdes em qualquer grupo a direita do grupo para o qual

gueremos calcular o efeito de blindagem n&o contribuem para a constante de

blindagem.

ﬁ Todos os electrbes no grupo (ns,np) contribuem com 0.35 cada para a

constante de blindagem (excepto para a orbital 1s onde este valor é 0.30).

£ Todos os electrdes na camada (n - 1) contribuem com 0.85 cada para

a constante de blindagem.

ﬁ Todos os electrbes na camada (n - 2) ou inferior exercem um efeito de

blindagem completo, isto €, contribuem com 1.0 cada.
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Para calcular S para um electrdo numa orbital nd ou nf aplicam-se as

regras anteriores, substituindo as duas ultimas por:

£ Todos os electrdes para a esquerda de nd ou nf contribuem com 1.0

cada.

Como exemplo, o efeito de blindagem, e consequente carga nuclear
efectiva que se exerce no electrdo na orbital 3s do soédio, cuja configuracédo
electrénica é 1s® 2s? 2p° 3s* , vem:

S =8x0.85 +2x1.0 = 8.8
Z*=11-8.8=2.2

Para um electréo 3d do Ferro, cuja configuracéo electrénica é 1s* 2s? 2p°

3d° 4s?, temos:

S =4x0.35+18x1.0=19.4
Z*=26-19.4=6.6

Podemos assim explicar porque 0s atomos aumentam de tamanho
quando se desce num grupo da tabela periddica. De facto , num grupo Z*
aumenta ligeiramente, mas por outro lado o n°® quantico principal, n, aumenta,
ou seja , os electrfes estdo mais distantes do ndcleo. Isto pode ser

observado, por exemplo, para o grupo lA:

H Li Na K Rb
Z* 1.0 1.3 22 22 22

Dentro de um mesmo periodo, no entanto, 0 niumero quéantico principal
nao varia, e a carga nuclear efectiva aumenta, visto que os electrdes se
adicionam a mesma camada. Os electrbes na mesma camada exercem um

efeito de blindagem diminuto uns nos outros. Consideremos um exemplo:
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Li Be B C N O F Ne

Z* 1.3 1.95 2.6 3.25 3.9 4.55 5.20 5.85

Neste caso verifica-se uma contraccdo no tamanho dos &tomos da

esquerda para a direita.

Resumindo, o raio atomico é determinado pela forca com que os
electrdes de valéncia sdo atraidos pelo nucleo. Consideremos o exemplo
anterior, o periodo do litio até ao néon. Ao longo deste periodo os &tomos vao
ter um a carga nuclear cada vez maior. A este aumento da carga nuclear
efectiva corresponde o aumento da forca atractiva entre o ndcleo e os
electrGes, com a consequente aproximagao destes, e diminuicdo do tamanho
do atomo. O aumento da repulsdo entre os electrdes ndo compensa a

atraccao nuclear, ou seja, o efeito da carga nuclear € dominante.

Ao longo de um grupo (por exemplo do litio ao césio) o raio atomico

aumenta, pois as sucessivas camadas estdo mais afastadas do ndcleo.

Genericamente, a variagdo dos raios atomicos ao longo da tabela

periodica é da figura abaixo:

—

Figura 1.28. Variacédo genérica dos raios atdbmicos ao longo da tabela periddica.
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Nos elementos de transicdo ocorrem irregularidades. Nos primeiros
elementos de um periodo predomina o efeito da carga nuclear, e o raio
atomico diminui com Z. Quando o namero de electrdes é elevado, e devido

ao efeito de blindagem, o raio aumenta com Z.

O raio i6nico ¢é o raio de um catido ou anido. Num cristal iénico, a
distancia entre os nucleos dos ides de carga diferente é igual a soma do raio

do catido e do aniao.

Um anido é sempre maior que o &tomo neutro respectivo, e um catido é
sempre menor. Na figura seguinte encontra-se a relacao entre o raio atomico

e raio ionico para os metais alcalinos e os halogéneos.

r Li* - Bezt
@ °¢ 0O o (-
A ';;.'-H_F/ -~ = . 2
J‘c"'-- Na* Mg2+ Als
: Na ! 0 : Mg o Al @ CI-
I"’-: . y 9
Q'—‘ > - 7 - - : =
& o K 4 Ca2*
#
{ K & ca o Br-

Figura 1.29. Comparag&o do raio idnico com o raio atdbmico para a) os metais alcalinos e

b) os halogéneos.
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1.4.4.2. Energia de ionizacao

A energia de ionizacdo de um elemento, € a energia necessaria para
remover um electrdo de um atomo isolado desse elemento, no estado
gasoso. O processo é:

X(g) + Energia ------- > X'(@)+1¢€
Esta propriedade mede a maior ou menor facilidade de um atomo perder

electrdes.

A energia necessaria para retirar o primeiro electrdo, que se encontra na
camada de valéncia, designa-se por energia de 12 ionizagdo . Para o 2°
electrdo temos a 22 energia de ionizacdo, etc. A relacdo entre ambas € a

seguinte:
Ei1 <Es;<Es<etc.

A medida que vamos retirando electrdes do atomo, a atracgdo exercida

pelo nucleo é obviamente maior. Por exemplo para o litio temos:

Li>Li*+1le  E;=518.9 kJmol?
Li* > Li*+1e E,=7298.6 kJmol*
Li®* > Li®" + 1e” E3 =11818.4 kJmol™*

Na tabela seguinte encontram-se as energias de ionizagcdo para 0sS

primeiros 20 elementos da tabela periédica (em kJmol™).
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Na figura seguinte mostra-se a variagdo da 12 energia de ionizagao, em

funcé@o do numero atémico:

o] |

Figura 1.30. Variacdo da 12 energia de ionizagdo com o numero atémico.

Note-se que, aparte pequenas irregularidades, as energias de ionizacao

num periodo aumentam com o nimero atdmico, atingindo um maximo para

0S gases nobres.
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As energias de ionizacdo mais baixas sdo as dos metais alcalinos, de
onde é facil “arrancar” um electréo, pois este encontra-se isolado na camada

de valéncia do atomo.

Resumindo, a energia de ionizacdo € tanto maior quanto maior for a
carga nuclear, quanto menor for o tamanho do atomo (electrbes de valéncia
mais proximos do atomo), e quanto menor for a proteccdo nuclear ou

blindagem. A variacdo genérica na tabela periddica € a seguinte:

| energia de ionizagao =

Figura 1.31. Variacéo genérica da 12 energia de ionizacéo ao longo da tabela periddica.

1.4.4.3. Afinidade electroénica

A afinidade electronica € a energia posta em jogo quando um atomo X

isolado e no estado gasoso capta um electrdo, correspondendo ao processo:

X(g) +1e > X(g)

De acordo com a convencao utilizada em termodinamica, quando a

energia é libertada atribui-se-lhe um valor _negativo. Muitos livros de texto

utilizam a convencao contréria!

Deste modo, quanto mais negativa a afinidade electronica maior a

tendéncia do atomo para aceitar um electrdo. Na tabela seguinte encontram-
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se os valores da afinidade electronica dos elementos representativos (em
kJmol™)

Z Elemento AE, KJ mol ! Z Elemento AE, KJ mol !
1 H “ia 19 K -48,36
2 He 0

» L1 g 20 Ca I
a4 Be 0 31 Ga -30
2 B -27 32 Ge 115
5 2 1= 33 As _T7
7 N 7 _

S 141 34 Se -195

B o 708 35 Br -325
9 F 328 36 Kr
10 Ne 0 37 Rb -47
11 Na 53 = . -

152 -J
12 Mg 0 ”

3 Al _44 49 In -30
14 si 134 50 Sn 1120
15 P 12 51 Shb -100

S8 200
16 s-_> - S 52 Te -190
i
17 cl 349 93 I 295
18 Ar 0 o4 Xe 0

Repare-se nos valores positivos para os metais alcalino-terrosos (Be, Mg,
Ca, Sr e Ba), o que indica ser necessario fornecer energia para que estes

aceitem um electrao.

Os halogéneos tém afinidades electronicas muito elevadas, pois ao
capatarem um electrdo ficam com a configuracdo electronica de um gas

nobre, sendo por isso bastante estaveis.

Genericamente, a afinidade electronica varia de acordo com a figura

abaixo:
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e B

—

Figura 1.32. Variacédo genérica da afinidade electrénica ao longo da tabela periddica.

1.4.4.4. Electronegatividade

A electronegatividade de um elemento é uma medida da tendéncia
relativa dos seus atomos para atrair electrbes para si, quando estdo
guimicamente ligados a outros atomos (isto vai ser importante no estudo da

ligacdo quimica ).

A electronegatividade dos elementos € expressa através de uma escala
arbritaria, estabelecida por Linus Pauling . Este quimico americano foi prémio
Nobel da Quimica em 1954, pelos seus trabalhos sobre ligacdo quimica, e

prémio Nobel da Paz em 1962.

Na figura seguinte mostra-se a variagao da electronegatividade com o

namero atdmico, para alguns periodos.
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Figura 1.33. Variagéo da electronegatividade com o nimero atdmico ao longo de varios

periodos.

O fluor possui o valor mais elevado de electronegatividade, 4.0. Isto diz-
nos que o fluor, quando esta ligado a outros elementos, tem uma grande
tendéncia para atrair a si a densidade electrénica numa ligacdo quimica. O

oxigénio é o segundo elemento mais electronegativo.

Na figura seguinte encontram-se os valores de electronegatividade dos

varios elementos, bem como a variacdo ao longo da tabela periddica.
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Figura 1.34. Variacédo da electronegatividade dos elementos.

Embora a escala de electronegatividades tenha sido estabelecida de uma
forma arbritaria, podemos utiliza-la para prever o tipo de ligacdo quimica.
Dois elementos com grande diferenca de electronegatividades tém tendéncia
a formar ligacdes ionicas. Dois elementos com electronegatividades
semelhantes tendem a formar ligacbes covalentes. Este é o assunto do

Capitulo Il deste curso.



