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CAPITULO |

ESTRUTURA ATOMICA E TABELA PERIODICA

1.1. A evolugdo dos modelos atémicos

A nocgéo de &tomo tem os seus primérdios no filésofo grego Demécrito
qgue, 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 hipoteses foram as seguintes:

f Os elementos s&o constituidos por particulas extremamente

pequenas, chamados atomos. Todos os atomos de um dado elemento sao
idénticos, t&m o mesmo tamanho, massa e propriedades quimicas. Os
atomos de um elemento sao diferentes dos atomos de outro elemento

qualquer.

& Os compostos sdo constituidos por atomos de mais do que um

elemento. Em qualguer composto a razdo entre o ndmero de atomos de

gualquer dos elementos € um ndmero inteiro, ou uma fracg&o simples.

& Uma reacgdo quimica envolve apenas separagdo, combinagdo ou

rearranjo dos atomos. N&o resulta na sua criagdo ou destruicao.

Dalton imaginava o atomo como uma unidade indivisivel, mas na
realidade este possui uma estrutura interna de particulas subatdmicas:

electrées, protdes e neutrdes.
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A descoberta do electr@o deve-se a inveng&o do tubo de raios catodicos

(verfigura 1.1.)
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Figura 1.1, Deflecgdo de raios catddicos por meio de um campo eléctrico.

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

tratarem-se de particulas carregadas negativamente: os electrées.

Os atomos , contendo electroes, s&o contudo electricamente neutros,
pelo que cada atomo deveria conter igual niumero de cargas positivas e de

cargas negativas.

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

electrbes “embebidos” numa esfera uniforme e positiva.
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Positive charge spread
over the-entire sphere

Figura 1.2. Modelo de Thomson para o dtomo.

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

mudavam de direcgdo, e outras voltavam para tras.

metal foil |

alpha padicles

29D 5P ocrc;o clelcloleeolor)

Figura 1.3. Experiéncia de Rutherford; maioria das particulas o atravessa uma pelicula

de ouro, apenas algumas mudam de direcgéo.
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Rutherford propds assim, que as cargas positivas estavam concentradas

num nucleo, na parte central do atomo.

As cargas positivas no nucleo sdo chamadas de protdes. Cada um tem
uma massa de ~ 1.67252x10 g, ou seja cerca de 1840 vezes a massa de
um electrdo. O atomo é cerca de 10000 vezes maior do que o seu respectivo

nucleo.

Apesar do sucesso de Rutherford, na tentativa de explicar a estrutura do
atomo, continuavam muitos aspectos por esclarecer. Por exemplo, sabia-se
gue o hidrogénio continha um protdo e o hélio 2 protdes, mas a relacéo de
massas néo era de 2:1 mas sim de 4:1 {despreza-se a massa dos electrdes

gue € muito pequena comparada com a dos protoes).

Istc so foi resolvido com a descoberta do neutréo por Chadwick, em
1932. Chadwick bombardeou uma pelicula de berileoc com particulas o, € ©
metal emitia uma radiacio altamente energética, constituida por particulas

neutras, e com uma massa ligeiramente superior a do protdo: o neutrao.

Com esta descoberta, a constituicdo do atomo ficou definitivamente
estabelecida: os atomos sdo constituidos por nlcleos muito pequenos e
muito densos, cercados por “nuvens” de electrdes a relativamente grandes
distancias do ntcleo. 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

subatomicas importantes em quimica:

Particula Massa (g) Carga (C) unid. de carga
electréo 9.1095%x10™® - 1.6022x107" -1
protéo 1.67252x10™% 1.6022x107° +1

neutrao 1.67495x10™ 0 0
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1.2. Nmero atémico, nimero de massa e isétopos

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

neutrdes que 0s constituem.

O ndmero atomico (Z) é o nimero de protdes no nucleo de cada atomo
de um elemento. Num atomo neutro, o nimero de protdes € igual ao numero
de electrées, pelo que o numero atdmico indica também o nUmero de

electrées no atomo.

S0 o hidrogénio tem 1 protdo, s6 o hélio tem 2 protdes, so o litio tem 3
protdes, etc. Isto significa que o nUimero atdmico € a caracteristica que

distingue os elementos uns dos outros.

O numero de massa (A) &€ o nimero total de neutrbes e protdes
presentes no nlcleo de um atomo. Daqui pode concluir-se que que o numero

de neutrfes & dado por A-Z.

A forma de representar o nuclido de um atomo é 7.X . Exemplos s&o o

JLi,”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 numero
atdmico mas diferente niumero de massa sdo chamados is6topos.

Um exemplo de isétopos séo os dois isdtopos do uranio:

235 238
92U e QZU

QOutro exemplo sdo os trés isdtopos do hidrogenio: o hidrogénio, o

deutério e o tritio; |H, [H e ’H.
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As propriedades quimicas de um elemento sdo determinadas sobretudo
pelo nimero de protdes e electrbes no atomo. Neutrbes n&o entram em
reacgdes quimicas, em condigdes normais, logo isétopos 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 sobreposi¢éo de radiacfes
de diferentes cores, desde o vermelho ao violeta, sendo o conjunto dessas

radiacdes designado por espectro visivel.

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 é constituida por uma série continua de radiagbes que podem ser

separadas num prisma, dando origem ao espectro visivel.

Existem também outras radiagbes, para além do visivel, que se
manifestam de outra forma, como as radiagbes no infravermelho, ultravioleta,

ondas de radio, raios X, etc.

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

como a reflexao, difracg@o, interferéncias, etc.

Em 1864 Maxwell estabeleceu que qualquer radiag&o visivel ou invisivel
era a propagagdo de um campo elécirico e de um campo magnético

vibratérios, constantemente normais entre si. Esta propagagéo da-se com
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uma velocidade constants, ¢, que no vazio tem o mesmo valor para todas as

radiagdes: ¢ = 3x10° ms™.

As principais caracteristicas de uma radiagcédo séo o seu comprimento
de onda, A, gue é a distancia entre dois pontos consequtivos na mesma fase
de vibracdo, e a frequéncia, v, que é o nimero de vibragdes produzidas na

unidade de tempo. A relagado entre ambas vem:

< | &

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

frequéncia) até aos raios vy (alta frequéncia).

}‘.; L - 7

Direcgdo de propagagio

Figura 1.4, Raio luminoso polarizado; o campo eléctrico E vibra num plano
perpendicular ao campo magnético H.



CAPITULO I. Estrutura atémica e tabela periodica 8
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Figura 1.5. Espectro das radiagdes electromagnéticas. A luz visivel é apenas uma pequena
fracgdo do espectro, com comprimentos de onda entre os 400 e os 700 nm

1.3.2. Radiagdao como forma de energia (teoria de Planck)

Vimos que a radiagdo electromagnética tem caracteristicas ondulatérias.
Contudo, qualquer radiagéo transporta energia. Podemos apercebermo-nos
disso quando um corpo aquece por acgao da luz solar, ou quando esta é

utilizada na fotossintese.

Quando sdlidos s&o aquecidos emitem radiagbes, com varios

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

Em 1900, Planck descobriu que a energia das radiagdes emitidas (ou

absorvidas) por atomos e moléculas s6 poderia assumir guantidades
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discretas, isto €, um oscilador atdmico sé poderia ter energias dadas pela

expressdo fundamental:

E =nhv

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

constante de Planck, cujo valor é:

h=663x10%Js

Planck deu o0 nome de quantum a mais pequena quantidade 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 é, 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
(emissao de electrdes por metais sob acgao de luz incidente), supondo gue a
luz € constituida por corpusculos, os fotées, de energia hv cada, e que se
propagam no espago 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.

A interpretacao do efeito fotoeléctrico, e do espectro do hidrogénio
(como veremos a seguir) provaram a autenticidade da hipdtese,

revolucionaria para a época, de Planck.
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1.3.3. Espectros de emisséao

Os trabalthos de Einstein ajudaram a resolver outro dos mistérios da

época: os espectros de emissdo das substancias.

Com efeito, sélidos incandescentes, liquidos e gases a alta press&o
emitem radiagd@o dando origem a espectros continucs. Contudo, gquando 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 aguecermos um sal de sodio na chama, este emite

radiacdo que corresponde a uma risca amarela, na regi&o do visivel.

Cada elemento tem o seu espectro de emissdo Unico, o que & um meio

de identificar esse elemento.

Photographic ‘
plate ~o—
“} it |
— —

o e p ‘
High L ~ o }
voltuge T

rism o
- Line
Light separated into \' spectrum
Discharge tube various components o

Figura 1.6. Montagem experimental para estudar o espectro de emissdo de atomos e

moléculas,
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1.3.4. Espectro do hidrogeénio 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 espectrégrafo, verificaremos que esse

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

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

podia ser dado pela fébrmula empirica:

onde R é a constante de Rydbergen =3, 4, 5, etc.

-]

4861,3 A
s

43405 A
o

4101,7 A

continuo

6562,8 A

Hy Hg Hy Hy H

energia

Figura 1.7. Espectro do hidrogénio na regido do visivel (série de Balmer)
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No entanto, o hidrogénio ndo emite apenas na regido do visivel, mas

também na zona do ultravioleta e do infravermeiho.
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 generica:

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

hidrogeénio.
Série Regido do espectro N1 en;
Lyman Ultravioleta ni=1, Nx=2,3,4. ..
Balmer visivel/ultravioleta n=2, N;=3,4,5...
Pashen infravermelho n{=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 duavidas
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 electrées.

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

teriamos segundo o modelo de Rutherford o seguinte:
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Figura 1.8. Modelo de Rutherford para o atomo de hidrogénio

Uma carga eléctrica girando em torno do nucleo tem evidentemente um
movimento periddico caracterizado por uma dada frequéncia, ou seja, o
electrao girando em torno do nucleo ndo € mais do que um oscilador
eleéctrico. Se admitirmos um comportamento cléssico para esse oscilador,
haveria entdo emissao de radiagdo electromagnética. Mas se assim fosse, o
electréo aproximar-se-ia sucessivamente do nucleo, até que colidiria com o

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

Radiagio electvomagnd
tica

Figura 1.9. Emisséo de radiagdo electromagnética pelo atomo de hidrogénio, segundo

as idéias classicas.
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Ao aproximar-se do nlcleo, o electrao percorreria uma gama continua de
frequéncias. Portanto, segundo o modeilo de Rutherford, o atomo n&o era
estavel, e emitia um espectro continuo. Tais conclusdes sdo contrarias as

evidéncias experimentais.

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

hidrogénio.

Bohr imaginava o atomo a semelhanga do sistema solar. Os electroes
moviam-se em torno do nuclec sendo atraidos por este, através da atracgéo
mutua de particulas carregadas de sinal contrario, o que era balangado pela
aceleracdo centrifuga, devida ao deslocamento dos electrées a alta

velocidade.

Os postulados de Bohr foram os seguintes:

:? Os electrédes movem-se em torno do nucleo descrevendo orbitas

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

@ A energia dos electrées numa dada Orbita permanece constante, quer

dizer, os electrbes movem-se numa dada oOrbita sem emitir ou absorver

energia.

@ Fornecendo energia a um electrdo ele poderé “saltar’ para uma orbita

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

enire a energia da orbita inicial e a energia da orbita final.

 Os electrdes podem “saltar’ de uma 6rbita de energia E;, para outra

de menor energia, E;, sendo a diferenga de energias emitida sob a forma de

radiagao, de frequéncia v, dada pela equagéo:
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AE:Ef- Ei=hV

@ As érbitas permitidas estdo relacionadas com um numero inteiro, n, e

sd0 aquelas para as quais o produto da massa do electrdo, m, pela sua

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

h
nvE =n——
27

Dado o electro descrever uma 6rbita sem emitir energia, a cada orbita
deve correponder uma energia constante, que serd a soma da energia
cinética e da energia potencial (férmula de Coulomb), isto é:

2

e

1,
E —my- - —
2 r

total T

onde e é a carga do electro.

No entanto, para que o electrdo se mantenha na érbita € necessario que
a forca de Coulomb (atraccéo) seja igual mas de sinal contréric a forga

centrifuga, logo:

2 >
e mt 1 . le
5 = < —pvT = ——
re r 2 2vr

Substituindo na expressao para a energia total obtemos:
1 2
E = —_—— = —_e—
- 2 r

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

expressao:
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nh
mvam

' =

Elevando ambos os membros da expresséo ao quadrado, obtemos:

2372
5 mh

m*v*ag?

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

raio das orbitas vem dado por:

nth?
p=—
me*dr’
Finalmente, substituindo o valor de r na express&o para a energia total,

obtemos as energias permitidas para o electrdo no atomo de hidrogénio:

27 me’
Etofal = n2h2

Para n = 1, teremos a oérbita permitida mais préxima do nucleo a que
corresponde a energia mais baixa. A érbita n = 1 caracteriza o estado

fundamental do atomo.

Paran = 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 electréo
transitar de uma &rbita para outra mais interna. Consideremos a érbita mais
interna designada por n{ € a mais externa por n.. Quando o electrao transitar

de n; para n, sera emitido um fotéo, cuja energia é dada por:
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2 4

P 21 me*  2x°me
V= - 272
nh? nmh

correspondente a diferenga de energia entre as duas orbitas. Uma vez que a

frequéncia é dada por v = ¢fA, podemos escrever.

1 27 me* (}_ ij
A \n} n

Esta expressdo € analoga a equagio empirica de Balmer, sendo a
constante de Rydberg dada por 27°me*/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 o espectro do atomo de
hidrogénio. As diferentes riscas no espectro correspondem a transigoes
electronicas entre os varios niveis energéticos, que por sua vez

correspondem a transigbes entre as diferentes érbitas do atomo, como se

observa na figura seguinte: n
7 “
¢ Al
LYMAN (ultravioleta)
4 Brac'kett
series
} Paschen
BALMER (visivet) I ’I‘ series
E‘—~ § 2 Bar]\mer
a 2 series
PASCHEN = &
el 3
i
N2 g
3 BRACKETT J
h=d
Ne=5§
A=B
n=7 Lyr!lan

Figura 1.10. Niveis de energia no atomo de hidrogénio e séries de emissdo. Cada nivel
de energia corresponde & energia associada com 0 movimento do electréo numa orbita,

como postulado por Bohr
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Resumindo, a emissado de energia pelos atomos ocorre quando estes
passam de estados excitados para estados de mais baixa energia. A
frequéncia da radiagdo emitida é proporcional a energia libertada, de acordo

com a equagéo de PlancK: AE = hv.

Pl A
Photon
18
L’\-’ AE~Ey-E;z Y 'l
18 i
n=3 I‘I

Figura 1.11. Processo de emisséo de acordo com a teoria de Bohr: o electrdo de um
atomo de hidrogénio originalmente numa o6rhita para a qual n = 3 passa para uma orbita n =

2, emitindo um fotdo de energia hv.

Se os atomos sé podem emitir radiacGes de frequéncia vq, v, etc., bem
definidas, é porque sé 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 atomos com mais do que 1 electrao
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 idéias expostas sejam abandonadas, pois
com efeito trata-se de um passc fundamental no desenvolvimento da

moderna Teoria Quantica, como veremos de seguida.
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As idéias béasicas de Bohr, como a existéncia de estados estacionarios e
de transi¢bes entre estados tém sido confirmadas pela experiéncia e pela

teoria quéntica moderna.

1.3.5. A dualidade particula-onda

O passo fundamental para o estabelecimento da teoria quéantica foi dado

por Louis de Broglie, em 1924.

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

assumiu a equivaléncia:

Efotéo = hV

Também notamos que fendmenos de interferéncia e difracgdo s6 podem

ser explicados admitinde uma natureza ondulatéria para a radiag&o.

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

energia:

E=mc

onde E é a energia de um corpo de massa m, e ¢ é a velocidade da luz. O

significado fisico desta expressdo é que uma dada quantidade de energia E

corresponde auma massa m, € vice-versa.
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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

Por outro lado, v = ¢/A , pelo que se obtem facilmente:

A expresséo anterior € a célebre relagdo de De Broglie, e que relaciona
claramente o aspecto ondulatdrio e corpuscular da radiagdo. De Broglie
estabeleceu de forma irrefutavel que as particulas subatomicas apresentam
um caracter dual de particula-onda, tendo por isso muito justamente recebido

o prémio Nobei 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 electr&o num
atomo de hidrogenio quantizada? Por outras palavras, porque estaria o

electréo condicionado a certas érbitas a distancias fixas do nucleo?

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:

27r = ni

Mas, como vimos atras, A = h/mv. Substituindo na equac¢édo anterior
obtemos:
nh

HivE = —
2w
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que & precisamente a expressao do postulado de Bohr!

Figura 1.12. (a) Perimetro da orbita deve ser igual a um nimero inteiro de comprimentos de
onda. Esta & uma érbita permitida. (b) Orbita ndo permitida pois em sucessivas orbitas as

ondas anular-se-iam.

Assim, também o electrdo apresenta um cardcter dual particula-onda.
Dois anos antes da teoria de De Broglie ter sido apresentada, Davisson e
Germer do Bell Telephone Laboratory demonstraram a difraccdo de
electrées por um cristal de niquel. Este comportamento € uma caracteristica
importante das ondas. Mostra claramente que os electrbes tém propriedades
ondulatérias. Uma das aplicagdes s&o o0s modernos microscopios

electrénicos.
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1.3.6.Fundamentos da teoria quantica moderna: principio da incerteza

de Heisenberg

Como os electrbes tém comportamento ondulatorio quando se movem
em dimensbes da ordem de grandeza do A a ele associado (~ 107 m), €
como esta € a ordem de grandeza da dimenséo dos atomos, & obvio que o
comportamento dos electrbes nos atomos é fundamentalmente ondulatério.
Isto quer dizer que a mecénica classica ndo é adequada para descrever 0s

electrées num atomo. Surge assim a teoria quéntica ou Mecéanica Quantica.

De Broglie sugerira que se o electrdo tem um comportamento
ondulatorio, tem um A a ele associado. Contudo, uma onda pura de
comprimento de onda A € infinitamente extensa. Por outro lado, a particula é
uma entidade localizada no espago. Parece ndo existir qualquer tipo de

compatibilidade entre estes dois conceitos!

Uma das mais importantes consequéncias da dualidade particula-onda e
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 Apz2—
P 47

onde Ax € a incerteza na posicao e Ap a incerteza no momento linear.
A deducido desta expressdo esta para além do ambito deste curso.
Heisenberg foi um dos fundadores da mecénica quéantica, tendo por isso

recebido o prémio Nobel da Fisica em 1932.

A expressdao anterior significa que quanto maior a precis&o na

localizagcdo do electrdo, menor a precisdo na determinag&o da sua
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velocidade. Isto rompe com a teoria de Bohr, pois ndo podemos saber

simultaneamente a posi¢éo e velocidade do electréo.

De acordo com o principic da incerteza de Heisenberg temos de
ébandonar a primitiva idéia de que os electrdes podem ser encontrados em
orbitas. Deixa-se de falar em érbitas, mas sim em orbitais, isto &, zonas em
torno do nicleo onde é elevada a probabilidade de encontrar um electr&o

com uma dada energia.

Para os quimicos, a nogdo de orbital atomico é extremamente

importante.

A descricdo satisfatéria do atomo nestes termos é a equagido de
Schrodinger. Os movimentos dos electrées passam a ser descritos por uma
funcdo de onda, ¥, e a probabilidade de encontrar um electrdo num pontc do

espaco de coordenadas x,y,z & LPz(x,y,z).

1.3.7. A equacgao de Schrodinger

A equacdo de Schrodinger é bastante complicada, € de muito dificil
resolucdo. Schrodinger foi um fisico austriaco genial, tendo recebido ©

prémio Nobel da Fisica em 1933.

Nao sendo objectivo deste curso a sua resolugdo, apresenta-se aqui de
forma ilustrativa o estabelecimento da equacgio, bem como as solugbes que

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

Para uma onda estacionaria (por exemplo uma corda em vibragdo), de
comprimento de onda A, e cuja amplitude em qualquer ponto ac longo de x

pode ser descrita por uma fungéo f(x), demonstra-se que:
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Pfx) A
Y J(x)

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

direcgao temos:

d*¥ 47°

Al 2 ¥

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

expressaoc acima escreve-se;

Y . a4 N SY  4x’
&2 @}2 &2 - ﬂ}?

Substituindo as trés derivadas parciais pelo simbolo V, obtemos:

472

V=¥

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

equagéo anterior vem:

2.2 2
damy

VZLP+—]12——"‘P=0

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

por V2 mv’ e pela energia potencial, V, logo:

E=¥%mv+Vormi=E-V

cu



CAPITULO L. Estrutura atémica e tabela periddica 25
2

vi= " (E-F)
m

Introduzindo o valor de v? na equagdo atras, obtemos a equagdo de
quag

Schrodinger:

87m

VY + e

(E-7)¥=0

Aplicando a equacéo de Schrodinger ao atomo de hidrogénio, verifica-se
que ha varias fungdes de onda que sdo solugdes possiveis da equagio, ¥y,

¥, etc., a que correspondem energias E,, E;, etc.

Estas fungdes de onda séo dadas pela expressdo geral:

—iE{n)tih

LP(x, y,z,n 1 m, t) = ¢(x, y,z,ml, m)

onde ¢ € uma fungéo real, x,y e z sdo coordenadas espaciais, t & o tempo, E
é a energia, h é a constante de Planck reduzida, isto € h = h/2rn, ei é o

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

A mecénica guéntica diz-nos pois que sdo necessarios 3 numeros
quénticos para descrever o electrdo num atomo de hidrogénic.0O mesmo se
aplica a outros atomos. Estes numeros s&o derivados da resolugdo
matematica da equac@o de Schrodinger, e s&o designados por numero
quantico principal, n, nimero quantico secundario ou de momento

angular, |, e numero quantico magnético, m.
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1.3.8. Nimeros quanticos
1.3.8.1. Numero quantico principal, n

Pode ter valores de n =1, 2, 3, ..., etc., e corresponde aoc numero n da
equacdo de Bohr. No atomo de hidrogénio determina a energia do electr&o
(noutros atomos issc n&o é verdade). Quanto maior n maior a energia e

maior a disténcia do electréo ao nucleo.
1.3.8.2. Numero quantico secundario

A utilizacdo de espectroscopios potentes (de melhor resolucao) na
analise de radiacBes emitidas por atomos polielectrénicos, mostra que dentro
de cada nivel de energia existem sub-niveis de energia bastante proximos.
Para caracterizar cada um dos sub-niveis é necessério considerar o nimero

quantico secundario.

Este nimero indica-nos a “forma” da regido do espago que o electr&o
ocupa. Os valores possiveis de | s&o, para cada n, de 0 an-1. Se n =1, entéo
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 | sd0 designados por letras, como consta no quadro seguinte:

] 0 1 2 3 4 5

nome do subnivel S p d f g h

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

que o electrao se encontra.
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1.3.8.3 Numero quantico magnético, m

Este nimero estéa relacionado com a orientagdo da orbital no espago. Os
valores de m v&o de -I,...,0, ....+l. Se | = 0, entdo m = 0. Se | = 1, podem
existir 3 valores de m (-1, O e +1). Existem pois 3 regides do espaco,
chamadas orbitais atomicas associadas ao sub-nivel |. S&o designadas por

orbitais py, py © Pz

1.3.8.4. Nimero quéantico de spin, m,

Experiéncias com &tomos de hidrogénio e de sédio indicaram a
necessidade de um quarto n® quantico, o nimero quéntico de spin. Estas
experiéncias indicaram que um feixe de atomos de hidrogénio, ac passar por

um campo magnético forte era dividido em dois, com igual intensidade.

. Detecting
Oven sereen

Slit screen

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

Isto deve-se aos electrdes possuirem um movimento de rotagdo (spin em
inglés) em torno de si préprios, e serem carregados electricamente. Os
valores possiveis para ms séo + % e - %. A diferenca esta no sentido de

rotac&o do electrdo, como mostra a figura seguinte:
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yid © >§S¢'

Figura 1.14. Dois electrGes com spin diferentes, - %2 e + 4.

1.3.9. Orbitais atomicos

Os nUmeros quanticos permitem descrever completamente os orbitais
atomicos, em atomos polielectréonicos. Na tabela seguinte mostra-se a

relacdo entre os nimeros quanticos e os orbitais atémicos.

n | m n° de orbitais designacao
1 0 0 1 1s
2 0 0 1 2s
1 -1, 0e +1 3 2py, 2py © 2p:
3 0 0 1 3s
1 -1, 0 e +1 3 3px, 3Py € 3pP:
2 -2,-1,0,+1e+2 5 3dyy,3dyz, 30k, 3dx2y2 €
3dz»
etc.

Uma das questdes que se colocara agora é saber qual é 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
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lado, e importante pensarmos nas orbitais em termos de uma forma
especifica, nomeadamente para melhor compreender a ligagcdo quimica
(que estudaremos no capitulo Il). Este € um aspecto bastante importante

para 0s quimicos.

Retomemos as solugbes da equagido de Schrodinger. As funcbes de
onda ¥(xy,zn,Im¢t) descrevem os estados de movimento do electrdo no
atomo. Essas fungdes de onda ndo podem ser quaisquer umas, mas apenas
as que correspondem aos valores passiveis dos numeros quénticos n, | e m.
Quer isto dizer que os movimentos do electrdo correspondem a estados bem

determinados.

A cada fungdo de onda corresponde um valor de energia, E, que, para o
caso do atomo de hidrogénio é fungdo apenas do nuamero quéantico 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 funcédo de onda designam-se por estados estacionarios.

Quando o sistema transita de um estado estacionario para outro ha
emissao ou absorgdo de energia, hv. Repare-se como as idéias de Bohr,

nomeadamente os primeiros postulados permenecem validos!

Vimos pelo principio da incerteza de Heisenberg que a posigéo e
guantidade de movimento do electrdo n&do podem ser definidas
simultaneamente no mesmo instante, t. No entantc Max Born demonstrou
que P?dxdydz nos d4 a probabilidade de encontrar o electréo num elemento
de volume dv em torno de um ponto de coordenadas x,y,z.

Podemos entdo representar W graficamente e determinar quais as
regides do espago em torno do nicleo onde a probabilidade de encontrar o
electrdo é maxima. Tais regides de probabilidade méaxima sio designadas

por orbitais atémicos.
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Néo interessa no &mbito deste curso a forma das fung¢des de onda Y,
mas apenas a representacdo grafica da fungéo ¥, isto & a forma das
orbitais. Para cada estado de movimento correspondera um orbital atdmico, o
qual é identificado pelos numeros quanticos. Assim, para n = 1, so teremos
um orbital atomico designado orbital 1s (ver tabela atras). O orbital 1s, e

todos orbitais s t&m simetria esférica.

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

da densidade electronica total em fungao da distancia ao ntcleo.

Electron density

Distance from nucteus

(a) b

Figura 1.15. (a) Representacio da densidade electronica na orbital 1s do hidrogénio,
em funcdo da distdncia ao nucleo.(b) Diagrama de supeificie para a orbital 1s.

As representacdes das orbitais € 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 enconirar naquela regi&o do espago.

Na figura seguinte mostra-se a distribuigéo da densidade electronica com

o ralo, para as orbitais 1s, 2s e 3s.
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2y? i

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

Os orbitais p surgem com o numero quéntico n = 2. Existem 3 orbitais 2p,
isto é, 2py, 2p, e 2p,. Estas trés orbitais s&o idénticas em tamanho, forma e

energia, diferindo apenas na orientagdo espacial, como mostra a figura

seguinte:
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Figura 1.17. Orbitais 2p,, 2py & 2p,.

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

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 3dy.y, 3dz, 3dy, 3d,; € 3dy,.

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

ignhoradas.

1.3.10. Configuragéo electrénica dos atomos

A fung&o de onda para um atomo descreve simultdneamente todos os
electrdes num atomo. A equagdo de Schrodinger é 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 gue para 0 atomo de hidrogénio.

A nuvem electronica de um atomo & assumida como a sobreposicao

dos varios orbitais para os electrdes individuais.

No atomo de hidrogénio a energia é determinada apenas pelo nimero

quantico principal, isto é, a energia dos orbitais aumenta do seguinte modo:
18 <25=2p<3s=3p=3d<4s=4p=4d=4f< ...

Contudo, em atomos polielectronicos, a energia depende nido sé do

numero quéntico principal, mas também do nimero quéntico secundario. Isto
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significa que, por exemplo, as orbitais 2p,, 2p, e 2p; ja tém energia diferente
da orbital 2s.

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

seu estado de menor energia.

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

electrées, de modo a obter a energia total minima possivel, para o atomo.

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

energias da figura 1.20.

A

Energy

15—

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.
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Para o preenchimento das orbitais é bastante Util a mnemdnica da figura

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

Figura 1.21. Ordem de preenchimento dos orbitais num atomo polielectronico

Assim, os electrbes sdo distribuidos pelas orbitais com menor energia.
No caso do 4tomo de hidrogénio, se o electrdo se encontrar na orbital 1s diz-
se no estado fundamental. Em qualquer outra orbital estd num estado

excitado.

A configuracdo do hidrogénio no estado fundamental é pois:

n° quéntico

o ~ L
principal | e n° de electres no sub-nivel

Tipo de orbital
(n° quantico secundario)
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A configurag&o electrdnica pode ainda ser mostrada num diagrama de
orbitais, mostrando o spin do electrdo (a direcgdo da seta indica uma das

possibilidades)

1s!

1.3.10.1. Principio da exclusdo de Pauli

E quanto a atomos com maijs do que 1 electrédo? A estrutura destes
atomos é determinada pelo principio da exclusédo de Paulfi. Este principio
afirma o seguinte: ndo podem existir num atomo dois electrdes que possuam
os mesmos 4 numeros quénticos. Dito de outra forma, apenas podem existir

2 electrdes por orbital e estes devem ter spins opostos.
Dois electrées na mesma orbital dizem-se emparelhados. O principio da
exclusdo de Pauli é um dos principios fundamentais da mecéanica quantica e

Pauli, um dos fundadores, recebeu o prémio Nobel da Fisica em 1945.

1.3.10.2. Diamagnetismo e paramagnetismo

O atomo mais simples a seguir ao hidrogénic é o hélio, que tem 2

electrdes. A configuragao electrénica do hélio é:

He lT

1

O principio da exclusdo de Pauli é, como referimos, um dos principios
fundamentais da mecénica quéantica e pode ser testado por simples

observagdo da experiéncia. Se os dois electrbes no helio tivessem os
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mesmos quatro nimeros quanticos, ou seja 0 mesmo spin (o que quer dizer
spins paralelos), o campo magnético total era a soma devida aos dois
electrdes. Assim o hélio seria paramagnético. Substancias paramagnéticas
sdo aguelas que sdo atraidas por um magnete. Por outro lado se os spin
forem antiparalelos os campos magnéticos cancelam-se e a substancia e
diamagnética. Substancias diamagnéticas sdo levemente repelidas por um

magnete.

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

com o principio de Pauli.

O litio tem 3 electrées, logo a configuragio electronica sera:

Lt

Iy 28

O litio é de facto paramagnético! Mas porque é 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 ndo sofre tanto o efeito de blindagem dos

electrdes da orbital 1s (ver em detalhe o item 1.4.4.1).

O elemento seguinte, com 4 electrées, é o berileo. A sua configuragéo

electronica é:

Be L1 lT

1 s 2§

O berileo é diamagnético, como seria de esperar.

O boro tem 5 electrdes e € paramagnetico, de acorde com a sua

configurag@o electrénica:
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Boflr] |4t f

1s° 2’ 2p'

1.3.10.3. A regra de Hund

A configuracdo electronica do préximo elemento, o carbono, é 18 28%2p?,
logo existem as seguintes possibilidades para o preenchimento electranico

do sub-nivel 2p:

Tl R Pyt

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

paralelos. Logo, para a configuragdo electronica do carbono vem:

C I [

1s 2§ 2p°

O carbono é de facto paramagnético! Os proximos elementos séo o

azoto, o oxigénio e o fltor, cujas configuragbes se mostram de seguida:

NPTt

1§ 2§ 2p’

O 1t [tL|tit |1

15’ 25 2p*
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. IR I I Pt

5

1s° 25 2p

0O Neon tem as 3 orbitais p completamente preenchidas:

Ne tif] 1! LTt

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 configuragdo electrénica 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 configuracéo electronica de todos os

elementos conhecidos.
A configuracao electrénica do potassio é:
K: 1s% 25* 2p° 3s° 3p° 4s'

Como 1s? 2s® 2p°® 3s® 3p° é a configuragdo electrdnica do gas nobre

Argon, podemos simplificar a configuracao electrénica do potassio para:
K: [Ar] 4s'

Exemplos semelhantes encontram-se na tabela.
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Atomic Flectton Alonic Flectran Atoinic Eleciron
number Symbol configuration number Symbol configuration number Symbol configuration
1 H 15! 37 Rb [K1]5s’ 73 Ta [Xel6s24f 4543
2 He Is? 38 Sr [Kr}5s2 74 W [Xe]6s?4f145d*
3 Li [He)2s! 39 Y [Kr)55%4d! 75 Re {Xel6s 47 454°
4 Be [Hel2s? 40 Zr [Kr]5524d? 76 Os [Xe)6s24F1454%
3 B [He]25%2p! 41 Nb [Kr]5s'4d* 77 Ir [Xe)6s24f14547
6 C [He)2s%2p? 42 Mo [Kr}5s'4d® 78 Pt [Xel6s'4f25d4°
7 N [Hej2s?2p° 43 Te [Kr]55%4d* 79 Au [Xe]6s'4r454'0 .
8 0 [He)2s*2p* 44 Ru [Kr)55'4d7 80 Hg [Xel6s24f**54"°
9 F [Hel2s?2p° 45 Rh [Krj5s'4a® 81 Tl [Xe]6s4f'454"%p"
10 Ne {He]2s%2p® 46 Pd {Krj4d" 82 Pb [Xe)6s%4f1 454" 6p?
11 Na [Ne]3s' 47 Ag [Kr]5s'4d™® 83 Bi [Xel6s%45"54'"9%6p*
12 Mg [Ne]3s2 48 Cd [Kr)55%4d'° 84 Po [Xe]6s245154%6p"
i3 Al [Nel3s™3p! 49 In [Kr]5s%4d'%5p? 85 At [Xel6s24f45d 6p" |
14 Si [Ne]3s*3p? 50 Sn [Kr]55%4d 0502 86 Rn [Xe]6s24f 454 C6pS
15 P [Ne]3s23p° 51 Sb (Kr)5s24d'95p% 87 Fr [Ra]7s®
16 5 [Ne]3s23p* 52 Te [Kr)5524d'05p* 88 Ra {Rn]7s?
17 Cl [Ne]35s23p° 53 I ~{Kr}55%4d'%5p° 89 Ac {Rni7s%6d"
18 Ar [Ne]3s23p® 54 Xe [Kr]5s%4¢'05p° 90 Th [Rn}75%6d>
19 K fArjs' 35 Cs [Xe]6s' 91 Pa [Rn)7s%5/264"
20 Ca [Ar)4s? 56 Ba [Xe]6s? 92 U {Rn]7s%5/%6d"
21 Sc [Ar]4s23d* 57 La [Xe]6s254" 93 Np [Rn]7s257%6d"
2 Ti [Ar)45%34% 58 Ce [Xel6s24f* 54" 94 Pu [Ro]7s25/°
23 v [Ar}4s%3d3 59 Pr [Xe]6s24f 95 Am [Rn]7s%5f"
24 Cr {Ar}4s'3d5 60 Nd [Xe]6s24f 96 Cm {Rn]7s25/76d"
25 Mn [Ar]4s*34° 61 Pm {Xel6s24f° 97 Bk [Rn]7s25f*
26 Fe [Ar}4s23d6 62 Sm [Xe]65°47° 98 cf [Rn}7s25710
27 Co [Ae}4s23d” 63 Eu [Xel6s4f" 99 Es [Rn}7s?5f"!
28 Ni [Ar]4s?34% 64 Gd [Xel65%4f754" 100 Fm [Rn]7s25f12
29 Cu [Ar]dsi3d 65 Tb [Xel6s24f° 101 Md [Rn] 7525713
30 Zn [Arl4s23d1° 66 Dy [Xel6s™4f10 102 No [Rn]7s?5f'4
31 Ga [Ar]ds?3d%4p’ 67 Ho [Xel6s'ast! 103 Lr [Rn)7s*5f%64"
32 Ge [Ar]4s?34%04p? 68 Er [Xel6s74f'\2 104 Ung [Ra] 75514642
33 As [Ar]4s*3404p3 69 Tm {Xel6s24f13 105 Unp [Rn]75%51'464°
34 Se [Ar)4s23d 04p* 70 Yb [Xel6s2df' 106 Unh {Rn] 7525/ 464"
35 Br [Ar]4s23d"%4p° 71 Lu [Xel6s24f 54! 107 Uns [Rn]75°5f1364°
36 Kr [Ar]4s?3d4pt 72 Hf [Xe)6s*4f'*5d? 108 Une [Rnj7s%5/1464*
109 Une [Rn] 752514647

Repare-se que existem algumas excep¢des 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

configuragdo do cobre & [Ar] 4s' 3d" e ndo [Ar] 4s® 3d°. A razdo destas

irregularidades é que uma ligeira estabilidade & obtida com subniveis d

completamente preenchidos, ou metade preenchidas.

Assim, a configurac@o electronica do cobre é:

Cu

ar] |1

[

IR

Tl

!

45

3 dl()
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1.4. Classificagdo periédica dos elementos: a Tabela Periddica

No Ultimo item aplicamos o principio de Aufbau para escrever as
configuracdes electronicas do estado fundamental dos elementos. Como
veremos adiante, elementos com configuragdes electronicas da ultima

camada semelhantes, tém um comportamento quimico semelhante.

Em 1869, o quimico russo Mendeleev propds a primeira classificag&o
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 atémica tinham inconsisténcias Obvias. 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, © argon
aparece no lugar do potassio, na tabela peridédica actual. No entanto nenhum
quimico colocara o argon, um gas inerte, no mesmo grupo que o litio e sédio,

dois metais bastante reactivos.

De facto, as propriedades dos elementos sdo fungbes periddicas do seu

numero atémico.

1.4.1. Classificagdo 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 electrées.
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] ]
25 2%
3 3p
4s 3d 4p
35 4d 5p
6s 5 5d 6p
s 6,

Figura 1.22. Classificagdo 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: os elementos representativos,
com subcamadas s e p incompletas, os gases nobres, que tém a uitima

camada preenchida, e os elementos de transigdo, que tém subcamadas d

incompletas.

Existem ainda os lantanideos e actanideos, ou elementos de

transicao interna, que tém subcamadas f a ser preenchidas.

A tabela periddica actual é a seguinte:
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/IUPAC convention
| 4 -~ - Etiropean convention l:
14 = U.5. convention BA
; 2 13 14 15 16 17 ‘
gl 3B 4B SB 68 7B :{
2A . A 44 5A 6a TA °
3 4 5 6 7 8 ] it ‘
Li Be B c N 0 F Ne
4 3 4 5 & T 8 9 012 |
1§ 12 3A 4A SA fA TA BA 3] 2B 13 14 15 16 17 1 B
No| Ms| sp am sm s 7 —ss— 8 2w | M| S|Pl s ala]f
19 L] 21 22 23 1 25 % 27 2% 29 k') 3 32 kt| M 5 36
K Ca 5S¢ Ti v Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr
1 38 39 40 4] az 43 4 45 a5 | a7 43 [ 50 51 51 53 54
Rb Sr Y Zr Nb Mo Tc Re kh Pd Ag Cd In Sn Sk Te 1 Xe
53 56 57 7} 73 74 7 16 7 w| M 80 81 82 ] 84 85 86
Cs Ba La HF Ta w Re Os Ir 43 Au Hg by Fb Bt Pa At Ra
a7 88 59 194 105 | ws| 107 | 8] 109

Fr Ra Ac | Ung| Unp| Unh| Uns{ Uno| Une

5¢ 5 &0 61 62 63 64 65 66 &7 [ & 70 M |
Ce Pr Nd Pm Sm En Gd Tb Dy Ho Er Tm k1 Lua

L] 91 92 | 93 94 95 | 96 97 98 % pa | w1 | w0z} 10 i
‘Th Pa U Np Pu Am | Cm Bk cr EE | F | Md| Neo Lr |

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

designar os grupos.

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

periodo o ndmero atémico vai aumentando uma unidade.

As séries verticais sdo designadas por grupos, onde os elementos tém
propriedades quimicas semelhantes. Isto deve-se & configuragao electrénica
ser semelhante, isto &, s&o 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] 2s'
Na: [Ne] 3s'
K: [Ar] 4s'

Rb: [Kr] 5s'

Todos os elementos deste grupo tém a configuragdo electrdnica dos gas

nobre anterior, acrescido de ns'.
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Tomemos também como exemplo o grupo 7B, ou dos halogéneos:

F: [He] 2s% 2p°

Cl [Ne] 3s° 3p°

Br: [Ar] 3d" 4s? 4p°
l: [Kr] 4d"° 5s% 5p°

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

ultima orbital p.

Os electrdes da Ultima camada de um atomo sdo designados por

electrboes de valéncia.

Ao longo de um periodo a variagdo das propriedades & bastante
acentuada. No entanto essa variagdo é maior entre os elementos

representativos do que entre os elementos de transigéo.

Como grupo, os gases nobres tém todos um comportamento muito
idéntico. Sao bastante inertes e nao-reactivos. Isto deve-se a sua
configuracéo electrénica, com a Uitima camada preenchida, condi¢do que

representa grande estabilidade.

1.4.2. Utilizagdo da tabela

A classificagdo dos elementos, tal como a conhecemos actualmente, tem
menos de 1 século. De entre as tabelas actuais a mais popularizada em
Portugal serda a Sargent-Welch. Na figura seguinte encontram-se os dados

gue constam dos dois lados desta tabela pericdica:
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ATOMIC ATGMIL
NUMBER WITIGHIT CRYSTAL
STRUCTURE (2) ~ |
BOILING OXIDATION ’ ACID-BASE |
POINT, K KEY STATES SYMBOL PROPERTIES {1] ) !
(Boid mos] stable) - OHEGATIVIT
* X - - fing"
paLTe 30 5.3 COVALENT RADIUS, X 7 (Pouting’s)
e | —-SYMBOL (1) ° A HEAT OF ek
. Zn ATOMIC RADILS, 4 () 125 / YAPORIZATION, '
7.14 1 11450 — /mol (4) . |
lMp"“"""«.. A‘?ﬂ"“fﬂ?s}]umﬂ'd 2 -—ll'-\\ ,
Zine : /'lv.:m o HEAT OF FUSION; |

THERMAL CONDUCTIVITY,
W em® K3} |

/ I~ FIRST HONIZATION o '\ Kafmol (5] -
DENSITY ot 300K (2) ELECTRON POTENTIAL ,
{grem) \ CONFIGURATION. v ELECTRICAL CONDUCTIVITY, ‘

. SPECIRIC HEAT 10 T'am’(6} .
NAME - CAPACITY, 1g'K'(3} 3

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

Com base na tabela periddica, 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. Configuragéao electronica de anides e catides.

Muitos compostos i6nicos s@o constituidos por anides e catides
monoatémicos. E pois importante conhecer a configuragéo electronica destes

iBes,

Na formagdoc de um catido a partir de um atomo neutro, um ou mais
electrées sdo removidos da Ultima camada, dando origem a uma

configuracéo mais estavel. Por exemplo:

Na: [Ne] 3s' = Na”: [Ne]
Ca: [Ar] 48> = Ca®*: [Ar]
Al: [Ne] 35 3p" = A" [Ne]

Repare-se que todos os ides possuem a configurag&o electronica de um

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

electrées sdo adicionados a ultima camada:

F: 1s° 25° 2p° = F" [Ne]
0: 1s? 28* 2p* = 0% [Ne]

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

podendo ter cargas diferentes, e nao terem a configuragéo de gases nobres.

1.4.4. Propriedades periodicas

Vejamos o 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 sdlido

A diferenga entre os atomos € aparentemente pequena, no que se refere
aé numero de protdes e de electrées. No entanto, as suas propriedades s&o
" muito diferentes. O cloro @ um gas, e tem tendéncia a captar electres,
sendo muito reactivo. O argon € um gas nobre, monoatémico, € muito pouco
reactivo. O potassio & um sélido, com propriedades metélicas, bastante

reactivo, e com tendéncia para libertar 1 electréo.

Vamos de seguida analisar a variagdo de algumas propriedades fisicas

dos elementos, em funcéo da sua localizagédo na tabela periddica.
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1.4.4.1. Raio atodmico e raio ionico

O raio atdmico de um elemento pode definir-se como metade da
distancia entre dois nlcleos de dois atomos numa molécula diatdmica
particular ou, para os metais, como metade da disténcia entre nlcleos de
dois dtomos adjacentes. Na figura seguinte, mostra-se o calculo do raio

atdmico para o cloro, a partir da distancia entre os ndcleos na molécula de

Cizi

Figura 1.25. Céalculo do raio atdmico r, para um dtomo de cloro.

Na figura seguinte encontra-se a variacdo do raio de alguns atomos de

elementos representativos, com o seu nUmero atomico. E evidente a

Cs
250f Rb
K 1
wo- Na ;
Li Po :
1
Br
Q

100 —

periodicidade.

Atomic radius {(pm)
")
=
T

50 = |

] 1 f 1 I ] | I | i
0 10 20 30 40 50 50 70 80 90 i

Atomic number

Figura 1.26. Variacio do raio atdmico com o ndmero atomico ao longo de vérios
periodos
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Na figura abaixo encontra-se o tamanho relativo de alguns atomos de

elementos representativos:

Increasing atomic radius ‘

1A A 3A 4A SA 6A TA 3A
H A He
: o |
3 50 |
|
B [+ N o] F Ne i
iLla & W Q0 Q@ O v o
152 12 98 91 92 73 72 70

@D O G © 9 @

£
g
£ 143 132 128 127 9 98
E ;
H i
o
£
g 4 - .
; Q @O OV e
5
2 -
135 7 139 140 14 12

166 162 15% 160 133 131 ‘

: i

- B = s o :

\ OOV
I

Figura 1.27. Variag&o do raio atémico ao longo dos grupos e periodos. O raio atomico

encontra-se em pm (1 pm = 1x10" m).

Vejamos como podemos explicar esta variagéo. Ja referimos no ponto
1.3.10.2. o efeito de blindagem que os electrées mais internos do atomo
exercem em relacdo aos mais externos. isto conduz a que os electrbes mais
externos nao “sintam” o efeito de toda a carga nuclear, Z, mas sim uma carga

nuclear efectiva, Z*, dada por:

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

electrdo numa orbital np ou ns temos:

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

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

efc.

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

gueremos calcular o efeito de blindagem néo contribuem para a constante de

blindagem.

£” Todos os electrées no grupo (ns,np) contribuem com 0.35 cada para

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

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

a constante de blindagem.

(@ Todos os electrdes na camada (n - 2) ou inferior exercem um efeito

de blindagem completo, isto &, contribuem com 1.0 cada.

Para calcular S para um electrdo numa orbital nd ou nf aplicam-se as

regras anteriores, substituindo as duas uitimas por:

@ Todos os electrées para a esquerda de nd ou nf contribuem com 1.0

cada.

Como exemplo, o efeitoc de blindagem, e consequente carga nuclear
efectiva que se exerce no electrdo na orbital 3s do saédio, cuja configuragéo

electrénica é 1s° 2s° 2p° 3s' |, vem:
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S=8x0.85+2x1.0=8.8
Z*r=11-88=22

Para um electréio 3d do Ferro, cuja configuragdo electronica é 1s° 2s° 2p°
3s? 3p° 3d° 4s? temos:

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

Podemos assim explicar porque os 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 electrées estdo mais distantes do nucleo. Isto pode ser

observado, por exemplo, para o grupo IA:

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

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

efeito de blindagem diminuto uns nos outros. Consideremos um exemplo:

Li Be B C N O F Ne

zZ* 1.3 1.95 26 3.25 3.9 4.55 520 5.85

Neste caso verifica-se uma contracgdo no tamanho dos atomos da

esquerda para a direita.

Resumindo, o raio atémico € determinadoc pela for¢a com que o0s

electrées de valéncia s&o atraidos pelo nucleo. Consideremos o exemplo
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anterior, o periodo do litio até ao néon. Ao longo deste periodo os atomos
v&o ter um acarga nuclear cada vez maior. A este aumento da carga nuclear
efectiva corresponde o aumento da forga atractiva entre o nucleo e os
electrdes, com a consequente aproximagdo destes, e diminuigdo do
tamanho do atomo. O aumento da repulsdo entre os electrbes nao compensa

a atracgio nuclear, ou seja, o efeito da carga nuclear é dominante.

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

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

Genericamente, a variagdo dos raios atémicos ao longo da tabela

periddica é da figura abaixo:

Increase

Increase
Increase

Figura 1.28. Variac&o genérica dos raios atomicos ao longo da tabela periodica.

Nos elementos de transicdo ocorrem irregularidades. Nos primeiros
elementos de um periodo predomina o efeito da carga nuclear, e o raio
atdémico diminui com Z. Quando o numero de electrdes & elevado, e devido

ao efeito de blindagem, o raio aumenta com Z.

O raio iénico é o raio de um catido ou anido. Num cristal idnico, a
dist&ncia entre os nlcleos dos ides de carga diferente é igual & soma do raio

do catido e do anido.
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Um anido é sempre maior que o atomo neutro respectivo, @ um catifo é

sempre menor. Na figura seguinte encontra-se a relagéo entre o raio atémico

e raio idnico para os metais alcalinos e os halogéneos.
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Figura 1.29. Comparacéo do raio idnico com o raio atdmico para a) os metais alcalinos
e b) os halogéneos.

1.4.4.2, Energia de ionizagdo

A energia de ionizagdo de um elemento, & a energia necessaria para

remover um electrdo de um atomo isolado desse elemento, no estado

gasoso. O processo &:
X(g) + Energia ~——--> X' (g) + 1 €

Esta propriedade mede a maior ou menor facilidade de um atomo perder

electrées.
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A energia necessaria para retirar ¢ primeiro electrédo, que se encontra na
camada de valéncia, designa-se por energia de 1? ionizagac. Para o 2°
electrdo temos a 22 energia de ionizagéo, etc. A relag&o entre ambas é a

seguinte:
E: < E; < E3 < etc.

A medida que vamos retirando electres do atomo, a atracg&o exercida

pelo nUcleo € obviamente maior. Por exemplo para o litio temos:

Li>L*+1e  E;=518.9 kJmol”
Li* > Li*+1¢e E,=7298.6 kdmol”
Li®* > Li** + 1e” Es = 11818.4 kJmo!™

Na tabela seguinte encontram-se as energias de ionizagdo para 0s

primeiros 20 elementos da tabela periddica (em kJmol™).

Element First Second Third Fourth Fifth Sixth

z
I H 1312

2 He 2373 5248

3 Li 520 7300 11808

4 Be 899 1757 14850 20992

5 B 801 2430 3660 - 25000 32800

6 C 1086 2350 4620 6220 38000 47232
7 N 1400 2860 4580 7500 9400 53000
8 0 1314 3390 5300 7470 11000 13000

9 F 1680 3370 6050 8400 11000 15200

10 Ne 2080 3950 6120 9370 12200 15000
1 Na 495.9 4560 6900 9540 13400 16600

12 Mg 738.1 1450 7730 10500 13600 18000
13 Al 577.9 1820 2750 11600 14800 18400

14 Si 786.3 1580 3230 4360 16000 20000 |
15 P 1012 1904 2910 4960 6240 21000 |
16 S 999.5 2250 3360 4660 6990 8500
17 cl 1251 2297 3820 5160 6540 9300 |
18 Ar 1521 - 2666 3900 5770 7240 8800

19 K 418.7 3052 4410 5900 8000 9600
20 Ca 589.5 1145 4900 6500 8100 11000

Na figura seguinte mostra-se a variagéo da 12 energia de ionizacdo, em

fung&o do numero atémico:
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Figura 1.30. Variagfo da 12 energia de ionizac8o com o nGmero atémico.

Note-se que, aparte pequenas irregularidades, as energias de ionizagéo
num periodo aumentam com © numero atémico, atingindo um maximo para

0s gases nobres.

As energias de ionizagdo mais baixas sdo as dos metais alcalinos, de
onde é facil “arrancar’ um electréo, pois este encontra-se isoclado na camada

de valéncia do dtomo.

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

blindagem. A variagdo genérica na tabela periddica é a seguinte:

Increase !

Increase
Ircrease

Figura 1.31. Variag&o genérica da 12 energia de ionizagdo ao longo da tabela periddica.
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1.4.4.3. Afinidade electronica

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

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

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

De acordo com a convencéo utilizada em termodindmica, quando a

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

utilizam a convengao contrarial

Deste modo, quanto mais negativa a afinidade electronica maior a
tendéncia do atomo para aceitar um electrdo. Na tabela seguinte encontram-
se 0s valores da afinidade electronica dos elementos representativos (em
kJmol™)

1A 24, 3A 4A 5A 6A 7A 8A |
-77 . @y |
Li Be B C N Q F Ne
—58 (241) -2 -123 0 ~142 —333 Q9
|
Na Mg Al Si P s a Ar |
-53 (230) —44 -120" —74 —200 —348 G35) |
K Ca Ga Ge As Se Br Kr |
—48 (154) (~35) ~118 77 ~195 ~324 a9y |
Rb Sr In Sn Sb Te I Xe
—47 (120) —34 ~121 -101 ~190 ~295 (40)
Cs Ba T Pb Bi Po At Rn
—45 (52) 48 ~101 —100 7 ? ?

*The values in parentheses are estimates. i

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 electrdo.
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Os halogéneos tém afinidades electronicas muito elevadas, pois ao

capatarem um electrdo ficam com a configuragdo electronica de um gas

nobre, sendo por isso bastante estaveis.

Genericamente, a afinidade electrénica varia de acordo com a figura

abaixo:

More negative i

More negative
More negative

Figura 1.32. Variag8o 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 electrées para si, quando est&o

quimicamente ligados a outros atomos (isto vai ser importante no estudo da

ligagdo quimica).

A electronegatividade dos elementos é expressa através de uma escala
arbritaria, estabelecida por Linus Pauling. Este quimico americano foi

prémio Nobel da Quimica em 1954, pelos seus trabalhos sobre ligacao

quimica, e prémio Nobel da Paz em 19862,

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

numero atomico, para alguns periodos.
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[}%3

v

Cl

/

' ./.,r‘-?;: Zn -
c’./
K

CAPITULO I. Estrutura atémica e tabela periodica 57

! !
Ru

Rb

20

Atomic number

40 50

Figura 1.33. Varia¢do da electronegatividade com o ndmero atémico ac 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 electronica numa ligagdo quimica. O

oxigenio € o segundo elemento mais electronegativo.

Na figura seguinte encontram-se os valores de electronegatividade dos

varios elementos, bem como a variagdo ao longo da tabela periddica.

Inereasing electronegativity

A [[: _8A
21 | 24 JA 4A SA 6A 1A
L | Be B C N [¢] F
NIEARE 20 | 25| 30 | as | 40
I_§ Na | Mg Al Si 4 s cl
E 0 12 3B 4B 5B 6B 78 — 88— 1B 2B L5 [k 21 25 30
g K | G| se| | v | o] Mu} Fe| Cof Ni| Cu| Zn| Ga | Ge | s | S¢ | &r
i 08 | W | g3 s | e | 16 us | 18| 1o | | 19| s | 16 | s fozo! 24| 28
E Rb Sr Y Zr Nb | Mo | Te Ru Rh Pd Ag cd n 5n 5h Te 1
é 0B 10 12 14 L8 1.8 1.5 22 2.2 22 19 il L2 1.8 19 2.1 2.5
- Cs B: |Ls-Lu| Hf Ta w Re Os I Pt Au Hg T Pb Bi Pa At
a7 05 11002 13 1.5 1.7 19 22 22 3.2 2.4 19 1.8 19 19 20 22

W34. o mv-ﬁct_vdad—- F VPY VPS, ~

Figura 1.34. Variacio da electronegatividade dos elementos.
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Embora a escala de electronegatividades tenha sido estabelecida de
uma forma arbritaria, podemos utiliza-la para prever o tipo de ligagéo
quimica. Dois elementos com grande diferenga de electronegatividades tém
tendéncia a formar ligagbes idnicas. Dois elementos com
electronegatividades semelhantes tendem a formar ligagbes covalentes. Este

€ o assunto do Capitulo Il deste curso.



CAPITULO I

LIGACAO QUIMICA

2.1. Representagdes de Lewis

A ligacdo quimica é o conjunto de forgas que mantém os atomos unidos
entre si dando origem a moléculas. Com os conhecimentos adquiridos sobre
configuracdo electronica dos atomos vamos, neste capitulo, estudar os
principais tipos de ligagdo quimica: ligagdo idnica, ligagdo covalente e
ligacéo metalica.

Quando estudamos a ligagdo quimica, estamos interessados sobretudo
nos electrdes de valéncia, pois s&o estes que intervém na ligagdo. Para
mostrar os electrdes de valéncia de um atomo usamos as representagdes
de Lewis. Estas consistem no simbolo do elementoc e um ponto por cada
electrdo de valéncia. Tendo em conta as configuragdes electrénicas dos
elementos (Cap 1), podemos escrever, a titulo de exemplo, as seguintes

representacdes de Lewis:

 metais alacalinos; 1 electréo de valéncia
Li« Na., K, ,etc

# Carbono; 4 electrdes de valéncia

eCo

# Oxigénio: 6 electrées de valéncia
e
.O-
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¢ Halogénios; 7 electrées de valéncia

F: :{3:]- :é-r-,etc

2.2. Tipos de ligagao quimica

Os atomos com baixas energias de ionizagéo tém tendéncia a formar
catides, enquanto que os atomos com elevada (e negatival) afinidade
electrénica tendem a formar anides. Esta regra geral diz-nos que os
elementos com maior tendéncia para formar ligacdes idnicas sdo os metais

alcalinos, alcalino-terrosos, os halogénios e o oxigenio.

Considere-se a formagdo de um composto idnico, o fluoreto de litio, LiF.
A configuracéo slectronica do litio & 1s? 2s' e a do fluor & 1s® 25°2p°. Quando
os dois atomos se aproximam o electrdo de valéncia do litio é transferido

para o fluor. Podemos, por conveniéncia, considerar 0s seguintes processos:

«Li-—> Li" + &, ionizagdo do litio

tFte ---->::F:.'-, aceitagdo do e pelo fldor.

e finalmente,

Este composto idnico resulta da atraccédo electrostatica entre o ido de
litio, carregado positivamente, e o fluoreto, carregado negativamente. E o

exemplo de uma ligagao idnica.

Por outro lado, sabe-se que os atomos de cloro se combinam para formar

cloro molecular, Cl,, que é mais estavel do que o cloro atomico. Se a
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molécula de Cl, é formada por dois 4tomos com igual tendéncia para aceitar

electroes, nao é de admitir que a ligacéo seja igual a anterior.

Em 1916 G.Lewis, notavel quimico norte-americano, sugeriu que 0S
atomos de cloro compartilham dois electrdes, adquirindo cada um deles a
configuragdo electronica de um gdas nobre (que como sabemos é bastante
estavel). A esta ligagdo quimica, por partiha de electrées, chamamos

ligagao covalente.

Segundo Lewis, podemos escrever:

e vy s KX —_— =
tCle + ¢Clg ————-- > ClxClf ou |CI—CI|
[ 1] LR Y] J— —

representando cada duplete electrénico por um trago. Ter em atencgdo que o
facto de representarmos os electrées de cada atomo de clore de maneira
diferente é apenas para facilidade de interpretacdo da ligacdo covalente. Os

electroes sdo de facto indistinguiveis!

Para o HCI| temos:

L]

He + «Cl: —> H¥Cliou H-Cl|
De notar que alguns electrées nao estao envolvidos na ligagdo, pelo que

s&o0 designados por pares isolados. Para a agua temos:

Hu.+-6-+ 3 o [— > /O\
VAR
H H

Em todos os casos, os atomos tendem a compartilhar os electrées e a
adquirir a configurag@o estavel de um gas nobre. Esta tendéncia é conhecida

como regra do octeto: um atomo qualquer (excluindo por motivos 6bvios o
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hidrogénio) tende a formar ligagGes até estar rodeado por 8 electrGes de

valéncia (existem contudo excepgbes!).

Nos casos anteriores vimos exemplos de ligagbes simples. Em muitos
compostos existem ligagdes multiplas, i.é., ligagdes formadas entre dois
atomos que compartilham dois ou trés pares de electrbes. Por exemplo, no

didxido de carbono temos:

O: * el s Q ------- > 0nCu0 ou 0=C=0

No oxigénio, O,, temos:
-Q0r + +Qr——> 020 ou 0=0

Estes sd0 exemplos de ligagdes duplas. No azoto molecular existe uma
ligagao tripla:
e+ N> INFINZou N=N

Os compostos que apresentam ligagdes covalentes sdo designados

compostos covalentes.

A ligagdo metalica ocorre entre os dtomos de elementos metalicos, ou
seja, elementos com baixa afinidade electronica e baixa energia de
ionizagdo. Podemos imaginar a ligag&o metalica como um conjunto de iGes

positivos numa rede cristalina, rodeados por um ‘mar’ de electrées.

Vamos de seguida analisar cada um dos tipos de ligagéo quimica em

pormenor.
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2.3. Ligagao covalente

Quando dois atomos de hidrogénio formam uma ligacdo covalente, as
suas nuvens electronicas sobrepdem-se, dando origem a uma molécula de
H.. A densidade electrénica na zona internuclear € superior ao resto da

molécula.

Na figura seguinte mostra-se a variagdo de energia potencial de dois

atomos de H, em func@o da sua distancia de separagéo.
DP9V
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Figura 2.1 Variagdo da energia potencial em fungio da distancia de separacgio de dois
atomos de H. No ponto de energia minima a molécula de H; esta na sua forma mais estavel.

A ligacdo covalente deve-se a atracgéo entre 0s nucleos e os electrées

situados entre eles.

2.3.1. Energia de ligag¢do

De acordo com a lei da conservagdo de energia, o decréscimo de
energia potencial, como resultado da formacdo de H,; deve ser
acompanhado da libertagdo de energia. Pela experiéncia sabemos que

quando a molécula de H, é formada a partir de dois dtomos de hidrogénio, é
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libertado calor. O contrario também & vélido. E necessario fornecer energia &

molécula para quebrar uma ligacéo H-H.

Tomemos pois como exemplo o hidrogénio. A diferenga de energia entre
os dois atomos separados e a energia da molécula de H, chama-se energia
de dissocia¢éo da ligagao H-H, e representa a energia minima a fornecer as
moléculas de 1 mole de H, gasoso, para separar 0s seus atomos.

Representa-se pela letra D, e neste caso D(H-H) = 436 kJ mol™.

A energia libertada quando dois atomos no estado gasoso se aproximam
e formam uma ligagdo chama-se energia de ligagdo. Na figura seguinte

mostra-se a relagéo entre estas duas quantidades, para o caso do Ha:

E A Atemss HIg)+H{4)
|
ENERMA EVERIEIA
» e -
Disseciacas LiGacao
v
MeLEVLA ", l_,)

Figura 2.2. Relagdo entre a energia de dissociagdo do H; e energia de ligagéo.

Para moléculas poliatdmicas, a medida da forga da ligagéo € mais
complicada. Geralmente enconiram-se tabelados valores médios para as
varias ligacfes. Na tabela seguinte encontram-se as energias de dissociagao
para moléculas diatdbmicas, e médias de energias de ligagao, para moléculas

poliatébmicas.
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Dond energy Eond energy
Bond - (kJ/mol) . Bond ) &J/mol} . |
H—H 436.4 Cc—S 255
H—N - 303 c=s 477 !
H—O 460 - N—N 193 i
H—S 368 ' N= ' 418 w
H—P 326 . N= : 9414 . |
H—F 568.2 N—O 176 ‘
H—Cl 431.9 N—P 209 :
H—Br 366.1 0—0 142 ;
H—I - 298.3 0= 498.7
C—H 414 0—P 502
c—C - 347 o= 469
c=C 620 P—p 197
c=C 812 P=P 489
C—N 276 S—s 268
C=N 615 $=S 352 -
C=N ' ' 891 F—F 150.6 -
Cc—0 351 cl—cl 242.7
C=0t 745 Br—Br 192.5 |

C—P T 263 . I—I 151.0

Para moléculas diatomicas a ligagdo simples, dupla ou tripla sé existe
para essa molécula, tendo um valor Unico, que é a energia de dissociag&o da
ligagdo. No entanto, para a ligagdo OH, por exemplo, a energia € diferente
dependendo da estrutura da molécula. Assim, para moléculas poliatomicas
apenas podemos falar de energias de ligacdo meédias, para uma dada
ligacdo. Podemos por exemplo medir a energia da mesma ligagdo em varias

moléculas, como a agua, H,0Q, ou 0 metanol, CH;OH, etc., e no fim retirar o

valor médio para a energia da ligagdo O-H.

2.3.2. Comprimento de ligagao

Numa dada ligac&o existe uma distancia média entre os nucleos dos dois
atomos & qual se chama comprimento da ligagdo. Estes valores s&o
determinados experimentalmente por difraccdo de raios-X ou por

espectroscopia molecular.
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Como exemplo o comprimento da ligacdo H-H é 0.74 A (0.74x10™ m).

Na agua, a distédncia O-H é de 0.96 A. Na tabela seguinte encontram-se

alguns comprimentos de ligaggo médios para varias ligagdes.

Bond type  Bond length (pm)

C—H 107
c—0 143

C=0 121 ‘
c—C 154 |
C=C 133 ‘
c=C 120

C—N 143

C=N 138

C=N 116

N—O 136 ;
N=0O - 122 |
O—H 96

2.3.3. Angulos de ligagao

Designa-se por &ngulo de ligacdo o angulo interno formado pelos dois

segmentos de recta dirigidos do ndcleo do atomo central para os nucleos de

dois outros atomos a este ligados. Para a agua temos:

H
o l047°

H

Estes s3o valores médios, pois as ligacdes

permanentemente a vibrar em torno deste valor.

2.3.4. Ligagao covalente apolar

encontram-se

Quando a ligag&o covalente se efectua entre dois atomos iguais, como

no caso das moléculas de H,, Cly, etc., a ligacdo diz-se apolar ou covalente

pura, pois as nuvens eleclrénicas encontram-se igualmente associadas a

ambos os nucleos.
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Na figura seguinte mostra-se a formagdc de uma molécuia de H,, e
respectiva distribuicdo electrénica.

Figura 2.3. Formag&o de uma ligagio covalente apolar

2.3.5. Ligagéo covalente polar

Nas ligacdes entre dois atomos diferentes, os electres da ligacao véo
estar deslocados no sentido do atomo mais electronegativo. Este tipo de
ligacdo € uma ligag&o covalente polar.

Na figura seguinte encontra-se a distribuicdo da nuvem electronica na

molécula de HF, verificando-se que esta se encontra deslocada no sentido
do fluor.

Figura 2.4. Ligacao covalente polar na molécula de HF
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Esta molécula é uma molécula polar, e possui um momento dipolar u. O
momento dipolar é expresso geraimente em Debye, D, e & dado pelo produto

da carga Q pela distancia d a que se encontram as cargas, ou seja:
n=Qxd

Um Debye & igual a 3.33x10™° Cm. Para termos uma idéia do valor de 1
Debye. diremos que duas cargas ¢ e e separadas de 1 B\ tém um momento
dipolar de 4.8 D. Se a molécula de HCI, cujo momento dipolar & 1 = 1.03 D,

fosse idnica, e a distancia entre os nucleos se mantivésse, teriamos:
n=16x10"Cx1.27x10"m=6.10D

[sto prova que a molécula de HCl é um composto predominantemente

covalente,

Podem existir ligacdes polares, gue ddo origem a moléculas apolares.

Como exemplo temos o CO;, cuja geometria e linear:

As moléculas de agua sdo polares, dado o angulo formado entre as duas

ligagdes. Um fio de agua é atraido por uma vareta electrizada!l
2.3.6. Ligacdo covalente dativa
Existem ainda exemplos de ligagcdes covalentes em que o par de

electrées compartilhado é fornecido apenas por um dos atomos ligados.

Como exemplo temos o NH,4'™:
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Esta ligagdo designa-se por ligagio covalente dativa. Outro exemplo é a

ligagdo N-O no acido nitrico, HNQOs,

2.3.7. Geometria molecular

A geometria molecular, ou forma' das moléculas é o modo como se

dispbem no espago os nlcleos dos atomos dessas moléculas.

O modelo mais simples de prever a geometria de um composto covalente
& o modelo VSEPR (Valence Shell Electron-Pair Repulsion). Segundo este
modelo, a geometria em torno do atomo central de uma molécula é
determinada sobretudo pelas repulsdes entre os pares de electrbes da

camada de valéncia, de modo a torna-las minimas.

Quando um atomo central ndo tem pares de electrbes isolados, as

geometrias previstas s&o as seguintes:

Molecule Geometry* 1 800 Examples

AB, | Linear BeCl,, HgCl,

AB, Trigonal planar BF;

AB, Tetrahedral CH, NH;

AB; Trigonal bipyramidal PCls i
:

AB, Octahedral SFg
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Vejamos alguns exemplos (figuras 2.5.a a 2.5.e):

O cloreto de berilio, BeCl,, & linear:

2'30\:\ | Figura 2.5.2
I

O trifluoreto de boro, BFs, € uma molécula triangular plana:

Figura 2.5.b

O metano, CH,, é tetraédrico:

109.5°

Figura 2.5.¢

O pentacloreto de fésforo, PCls, tem a forma de uma bipiramide

trigonal;

Figura 2.5.d
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Finalmente, o hexaflluorelo de enxofre, Sk, € octaédrico.

Figura 2.5.e

No caso do atomo central possuir um ou mais pares de electrdes
isolados, estes vao também exercer forgas de repulsdo sobre os pares
ligados, o gue vai alterar a geometria das moléculas. A forga de repulsio
entre dois pares isolados & superior a repulséo entre pares ligados. Por
exemplo na agua, os dois pares de electrdes isolados vao exercer repulséo
sobre os pares de electrdes ligados, ‘encurtando’ a distancia entre os dois

atomos de hidrogénio, no arranjo tetraédrico.

Na figura seguinte, podemos observar a relacdo entre a estruturas do

metano, amoniaco e agua.

- ’ ’
- -~ [0}
B - H P - H P -
108.5° H " "TH
) 107.3° i

Figura 2.6. Angulos de ligac3o nas estruturas ‘tetraédricas’ do metano, amoniaco e
agua
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2.4. Toorlas qudnticas da ligagio quimica

O modelo VSEPR, baseado nas estruturas de Lewis para as moléculas, é
um modelo simples para prever a geometria das moléculas. No entanto estes
modelos ndo explicam porque existem ligagbes quimicas. Necessitamos
assim de melhor conhecimento acerca das ligacbes quimicas, para

compreender as propriedades das moléculas.

As duas teorias actuais para descrever a ligagdo covalente sdo a teoria
da ligagao de valéncia (TLV) e a teoria das orbitais moleculares (TOM).

Vamos de seguida analisar de forma sucinta cada uma destas teorias.

2.4.1. Teoria da ligagdo de valéncia

Como vimos atras, a ligagéo covalente resulta da partilha de electrbes, o
que por sua vez se deve a sobreposigao das orbitais de dois atomos. Este

e o fundamento basico da teoria da ligag&o de valéncia.

Outro conceito fundamental da TLV é a hibridagdo. A hibridagcéo é a
mistura de orbitais atémicas de um atomo (geralmente o atomo central) para
gerar um novo conjunto de orbitais atomicas, designadas por orbitais
hibridas.

Consideremos a molécula de BeCl,. Pela VSEPR foi prevista uma

geometria molecular linear. O diagrama de orbitais de valéncia para o Be é:

It}

2s 2p
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Os electrées na orbital 1s ndo participam na ligacdo quimica. COmo é
gue os atomos de cloro se vao ligar ao Be? O Be deve poder sobrepor duas

orbitais, uma com cada CI.

No ambiente da ligacdo quimica, € mais estavel outra configuragéo
electronica para o Be. Suponhamos gue um electrdo € ‘promovido’ a uma

orbital p. A configuragéo electrénica sera entdo:

Agora existem duas orbitais do berilio disponiveis para a ligagéo
quimica. No entanto, estas duas orbitais sdo diferentes, e logo ndo se
sobrepdem da mesma forma com as orbitais 3p do cloro. Isto levaria a que as
duas ligacdes Be - Cl ndo fossem equivalentes, o que nio estd de acordo

com as observacdes experimentais.
De facto, as duas orbitais do Be véo-se 'misturar’ de forma a gerar duas
orbitais hibridas, designadas orbitais sp. De acordo com a regra de Hund

(Cap I} cada um dos electrdes vai ocupar uma das orbitais.

Na figura seguinte mostra-se a forma das duas orbitais sp. O angulo

entre as duas orbitais & precisamente de 180 °.

Figura 2.7. Formagio de duas orbitais hibridas sp




CAPITULO Il. Ligagao quimica 74

A molécula de BeCl, é agora formada pela sobreposicéo entre as duas

orbitais hibridas sp do Be e as orbitais p do Cl, como mostra a figura
seguinte;

Figura 2.8. Molécula de BeCl,, de acordo com a TLV

-Como regra, o nimero de orbitais hibridas é sempre igual ao nimero de
orbitais atdmicas a partir das quais sdo formadas.

Consideremos agora a molécula de BF;. Pelo modelo VSEPR a moléecula

é triangular plana. A teoria da ligacéo de valéncia devera explicar as trés
ligagbes equivalentes,

A configuragao de valéncia do boro é;

It 1

Neste caso, a orbital 2s e duas orbitais 2p hibridam e formam trés

orbitais hibridas spz, cada uma delas com um electrdo, como mostra a
figura seguinte:
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Figura 2.9. Formaco de trés orbitais hibridas sp?

As trés orbitais encontram-se num plano, com 120° entre si. A molécula
de BF; resulta da sobreposi¢do entre estas orbitais spz, e trés orbitais 2p do

fluor:

sp? hybrid orbitals

2p orbitals

Figura 2.10. Geometria da molécula de BF5, de acordo com a TLV

Consideremos agora o hidrocarboneto mais simples, o metano. A

configurag&o electronica da camada de valéncia do carbono vem:

1} |1
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Para explicar as quatro ligagdes C - H, mais uma vez consideramos a
hibridagao de uma orbital s com trés orbitais p, formando quatro orbitais

hibridas sp®, como mostra a figura seguinte:

Figura 2.11. Formag¢éo de quatro orbitais hibridas sp3

A molécula de CH, resulta da sobreposicdo destas orbitais sp3 com as

orbitais 1s do hidrogénio, de acordo com a figura seguinte:

Figura 2.12. Molécula de metano de acordo com a TLV

A molecula de metano é de facto tetraédrica, com todas as ligacdes

formando &ngulos de 109.5° entre si.

A descricdo efectuada para o metanc € tambem util para a hibridagdo do
atomo central em ides poliatémicos, como o NH," e o0 SO,%. Os atomos de N
e S formam orbitais hibridas sp°, dirigidas para os vértices de um tetraedro
regular. Cada uma destas orbitais sobrepde-se a orbitais dos atomos de H e
O, respectivamente, formando ligacdes covalentes. Estes dois ibes

poliatdbmicos encontram-se na figura seguinte:
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Lone pairs on
O atoms are
not shown

I

0

80,2~ |

Figura 2.13. Arranjo tetraédrico dos ides NH," e SO,%.

Podem ainda ocorrer hibridagées sp’d e sp°d®. O uso de orbitais d na
formacdo de ligagbes covalentes explica as excepgdes a regra do octeto,
enunciada atras. Como os elementos do 2° periodo da tabela periddica ndo

tém orbitais d preenchidas cumprem sempre a regra do octeto.

O conceito de hibridagdo é tambem bastante Util para descrever
moléculas com ligacdes duplas e triplas. Consideremos a molécula de

etileno, C,H,4, cuja estrutura é:

H o
=
H H

Esta molécula tem uma ligagé@o dupla carbono-carbono e uma geometria
plana. Estes dados podem ser explicados assumindo uma hibridagéo sp2
para o atomo de carbono. Os diagramas de orbitais seguintes mostram o

processo de hibridacdo:




I

11

Orbitais sp*
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Estado fundamental do carbono

Promogio do electrédo

Hibridagfio sp?

Assumindo que apenas as orbitais 2p, e 2p, hibridam, resta a orbital 2p,
ndo alterada. Esta orbital faz um angulo de 90° com as orbitais sp’, que

formam um plano com 120° entre cada orbital, como mostra a figura

sequinte:

Figura 2.14. Conjunto de trés orbitais hibridas sp’ e uma orbital p néo hibridizada.

Os dois atomos de carbono ligam-se agora por sobreposicdo directa de

uma das orbitais sp®, formando uma ligagédo o, e por scbreposicao lateral da

orbital p, formando uma ligagdo x, como mostra o esquema seguinte:
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one r bond

along >
with

Figura 2.15. Representacio esquematica da formacao de uma ligagio dupla carbono-

carbono.

Uma ligacdo ¢ € uma ligacdo gue resulta da sobreposi¢do directa de
orbitais atémicas. A regido de partilha electronica € cilindrica em torno de
uma linha imaginaria unindo os dois nlcleos. Todas as ligagdes simples séo

ligactes o.

Uma ligagdo n € o resultado da sobreposigéo lateral de orbitais atdmicas.
A densidade electrénica estéd concentrada acima e abaixo de um plano

unindo os dois atomos ligados (ver figura anterior).

Uma ligac&o = s6 pode formar-se se existir também uma ligacéo o entre
os dois atomos. Uma ligacdo o e © em conjunto constituem uma ligagédo

dupla.

As orbitais s do hidrogénio sobrepdem-se agora com as restantes quatro
orbitais sp®, para fornar quatro ligacdes ¢ C-H. A estrutura da molécula de

etileno mostra-se na figura seguinte;
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one 7 bond

Figura 2.16. Estrutura da molécula de etileno.

Na molécula de acetileno, C,H,, existe uma ligacdo tripla carbono-
carbono. Uma ligacgéo tripla consiste numa ligagéo ¢ e duas ligagdes n. Na

figura abaixo mostra-se a estrutura do acetileno:

one 7 bond

Figura 2.17. Esquema mostrando a formagéo de uma ligagao o C-C e duas ligagbes «

C-C, na molécula de acetileno.

E facil utilizando a TLV explicar esta ligagéo, o que fica ao cuidado dos

alunos.
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Podemas resumir a Teoria da Ligacao de Valéncia nos seguintes pontos:

& O conceito de hibridagdo ndo € aplicavel a atomos isolados. E usado

apenas para explicar as ligagdes covalentes numa molécula.

% A hibridagdo & a mistura de pelo menos duas orbitais atdomicas nao
equivalentes, por exemplo s e p. A sua forma € bastante diferente das

orbitais atébmicas puras.

% O numero de orbitais hibridas geradas é igual ao nimero de orbitais

atomicas que participam no processo.

% A hibridac&o exige a excitacdo de um electrdo, mas isso é favoravel

energeticamente, pois é compensado pela formacdo da ligagdo quimica.

% As ligacbes covalentes em moléculas poliatdbmicas s&o formadas pela
sobreposicéo de orbitais hibridas, ou de orbitais hibridas com orbitais nao
hibridadas. Os electres na molécula ocupam as orbitais hibridas dos atomos

individuais.

2.4.2. Teoria das orbitais moleculares

Até agora descrevemos a ligacdo quimica e geometria molecular em
termos da TLV. Descrevemos os electrdes como estando localizados em
orbitais atémicas, hibridas ou n&o, resultando a ligagdo da sobreposicdo

destas orbitais.

Na teoria das orbitais moleculares {TOM) é postulado que a combinagéo
de orbitais atomicas de diferentes atomos da origem a orbitais moleculares,

OM, em que estas orbitais pertencem & molécula como um todo.
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A teoria das orbitais moleculares da-nos melhores descricbes da
distribuicdo das nuvens electrénicas, energias de ligagdo e propriedades

magnéticas, mas néo é tao facil de visualizar.

A teoria da ligacdo de valéncia para a molécula de O, estipula uma

ligacéo dupla, e todos os electrées emparelhados:
0::0

Assim, a molécula de O, seria diamagnética. No entanto a experiéncia
mostra que o O, é paramagnético! Deste modo, a TLV & inconsistente com a
experiéncia. A TOM pode prever que a molécula de O, tem dois electrées
desemparelhados, tendo sido a razdo do sucesso desta teoria, a mais

importante relativamente a ligagdo covalente.

De acordo com a teoria das orbitais moleculares, a sobreposicéo de duas
orbitais atémicas da origem & formacdo de duas orbitais moleculares: uma

orbital molecular ligante e uma orbital molecular anti-ligante.

Uma orbital molecular ligante tem menor energia, e logo mais

estabilidade, relativamente as orbitais atémicas de que foi formada.

Os nomes ligante e anti-ligante sugerem que colocando electrbes em
orbitais ligantes isso dé origem a ligagdes covalentes estaveis, enquanto
colocando electrbes em orbitais anti-ligantes se obtém ligagcdes covalentes

instaveis.

Consideremos a ligacdo covalente na molécula de H,. Vamos designar
um H pelo dtomo 1 e o outro pelo dtomo 2. As fungdes de onda ¥(1) e ‘¥(2)
descrevem as orbitais atémicas dos dois atomos. As duas combinagdes de

fungdes de onda possiveis s&o:
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Fl@)=N[¥(1)+¥(2)]

P(u) = N[¥(1)-¥(2)]

onde N € uma constante de normalizagé&o.

Quando duas orbitais atomicas se combinam formam-se entdo duas
orbitais moleculares, descritas pelas fungdes de onda W(g) e ¥(u). A fungdo
¥(g) descreve a orbital molecular ligante e a fungio ¥(u) descreve a orbital

molecular anti-ligante.

A figura seguinte mostra a combinag&o de duas orbitais atdbmicas 1s que
d&o origem a uma orbital malecular ligante, designada orbital molecular os,

e uma orbital molecular anti-ligante, designada orbital molecular ¢*;s.

Nodal
plane
I
I
B ... I
t ER®
Is I :
|
!
¢y, (bonding) :

Atomic orbitals ) Molecular orbitals

Figura 2.18. Combinagio de duas orbitais 1s formando uma orbital ligante o415 8 uma

orbital anti-ligante o™ys.
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A orbital ligante possui uma simetria cilindrica em torno da linha
imaginaria que une os dois nucleos. Todas as orbitais ¢* (anti-ligantes)

possuem planos nodais, isto &, regides onde a probabilidade de encontrar o

electrao é nula.

O facto de uma orbital ser ligante ou anti-ligante pode ser demonstrado

pelo seguinte esquema simples:

Figura 2.19. Forga exercida por um electrdo nos nicleos A e B de uma molécula
diatdmica.

No primeiro caso o electrdo exerce uma forca que tende a separar 0s
nicleos (electrdo anti-ligante) enguanto no segundo caso o electrdo

encontra-se na regido entre os nucleos, e tende a uni-los (electr&o ligante).

No esquema seguinte mostra-se um diagrama de orbitais moleculares,

para a molécula de Ha:

Molecular !
orbitals

*
Ul.r

(antibonding) Atomic

Atomic
orbital

Energy

R

T1s
{bonding)

Figura 2.20. Diagrama de orbitais moleculares para a combinacéo de orbitais atdmicas
1s de dois atomos idénticos, por exemplo no Ha.
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Da mesma forma, a combinagio de orbitais p,, da origem a orbitais
moleculares ligantes o, e orbitais moleculares anti-ligantes ¢*,. As restantes
orbitais, p, e p,, déo origem a orbitais moleculares ligantes m,y OU 7 €
orbitais moleculares anti-ligantes =%,y ou n*,. Na figura abaixo encontram-se
as formas geométricas destas orbitais e respectivos diagramas de orbitais

moleculares:

Atom Molecale Atom Antibonding sigma
Destructive interaction molecular orbital

*
O2p

Bonding sigma

Consfructive interaction - . ) molecular orbital
(a)
. . . Antibonding pi
\i Destructive interaction ~ . molecular orbital
Atom Molecule Atom a
w3, . ‘x\ o/
+ — "o .
3,
- J
+ —> ol
P
S,
Constructive interaction . : ' Bonding pi-

melecular orbital

(b)

Figura 2.21. Duas interacgbes possiveis entre orbitais p equivalentes:
{a) Formacao de orhitais ligantes e anti-ligantes ¢ e o™

(b) Formacao de duas orbitais ligantes e anti-ligantes n e n*
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Para escrever a configuracéo electronica de qualguer molécula devemos
dispor as orbitais moleculares de acordo com uma ordem crescente de
energia. Da mesma maneira que as orbitais atdbmicas podem ser dispostas
num diagrama de energias, podemos desenhar diagramas de orbitais

moleculares, como o da figura seguinte:

Atomic orvitals Molecular orbitals Atomic orbitals v Molecular orbitals Atomic orbitals
// 0_*\\ N P '—;
My s T g N
~ N ~
L e e F e e
P TN Py * T T
/.// - I, - \‘\\_\ . 'Tg..,v ﬂ3p: T~ N R
o -~ L
e — ;—,— -—— » —_— ;._........... —
I N Py r - 2p
- - - -~
~ e - Vg ~ P .
~ ~— e , — —
N, W W -
I PR ~. iy P s
SN P
T2p, T2p Top
7 T~
- 9: h e ,-/’ G -~
- ~ Taahe oL e —
- e - s ~
1 — 5 r— IR PN R
e S - ~ -
% 25 - PR ] 2T 7 2
H -~ e : ~ -
& IS - . ~ . -
RPN e -~
[ 025
s
- Uy -~
-~ N
- e
- ~.
—~ P ~
g~ -~ 1§ ls
~ -
™~ -
~. -
~__ -7 |
G - ‘
H; through N, 0O, through Ne, i

Figura 2.22. Diagrama de orbitais moleculares para moléculas diatdmicas
homonucleares de elementos do 1° e 2° periodo da Tabela Periddica.

Diagramas como este sdo bastante Uteis para descrever a ligac&o

quimica numa molécula. Para escrever a configuragdo electrénica seguimos

0s seguintes passos:
% Escolher o diagrama de orbitais adequado

& Contar o numero total de electres na molécula (ao aplicar a TOM
contamos com todos os electrdes e nao apenas com os electres de

valéncia).
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& Adicionar os electrées ao diagrama de orbitais moleculares colocando-
0S nos niveis de menor energia acessiveis e tendo em conta o principio da

exclusédo de Pauli e a regra de Hund (Cap ).

Para verificar se a molécula é ou ndo estavel, calculamos a ordem de

ligagao, que € dada por:

ordem de ligagéo = (n° de electrBes ligantes - n°® de electrBes anti-ligantes)/2

Geralmente a ordem de ligacdo corresponde ao numero de ligagbes

covalentes, dado pela TLV.

Quanto maior a ordem de ligagdo mais estavel & a molécula. Se a ordem
de ligagéo for zero, a molécula é instavel ou hipotética, pois pode n&o existir.
De referir que a ordem de ligagdo n&o nos diz nada acerca da forga da
ligacdo, mas sim a energia de ligacdo (item 2.3.1.), determinada

experimentalmente.

Vejamos agora alguns exemplos de aplicagédo da TOM. Para o H; o
diagrama de orbitais moleculares € o da figura 54, logo a ordem de ligagc&o €

dada por (2 - 0)/2 = 1, como se esperaria.

Para o He, (molécula hipotétical), o diagrama de orbitais moleculares

seria o da figura abaixo;

Figura 2.23. Diagrama de orbitais moleculares para a molécula de He;
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Como se pode observar a ordem de ligagéo & dada por (2 - 2)/2 = 0. De

facto a molécula de He, ndo existe!

Para a molécula de N, temos a seguinte configuragio electrénica: Sis

O*1e” o> 026" Toopy. Topz T2, 1090 @ ordem de ligagéo & dada por:
(10-4)/12=3

De facto existe uma ligacao tripla na molécula de N, como vimos atras.

A configuracéo electronica da molécula de O; é:
2 2 2 2 2 2 2 1 1
O1s O'1s Ozs O 2s Ga2p TMa2pz Tzpy 75 py W*sz

Repare-se que existem dois electrbes desemparelhados, e a molécula de
0O, é de facto paramagnética. Deixa-se ao aluno o calculo da ordem de

ligagéo.

Para moléculas heteronucleares, envolvendo portanto dois elementos
diferentes, o diagrama da figura 56 néo é adequado. Isto deve-se a que os
dois nulcleos tém cargas diferentes, e logo os electrdes numa mesma orbital

atémica sao diferentemente atraidos por esses nucleos.

As orbitais atomicas dos elementos mais electronegativos tém menor
energia que as respectivas orbitais de elementos menos electronegativos.

Como resultado, o diagrama de orbitais € ligeiramente modificado.

Se os dois elementos sdo similares como na molécula de mondxido de
carbono, CO, podemos desenhar diagramas semelhantes ao da figura 58,

precisamente correspondente ao CO:
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Figura 2.24. Diagrama de orbitais moleculares para o monoxido de carbono, CO
(também aplicavel ao NO ou CN)

As diferencas de energia AE,, AE» e AE; da figura anterior dependem da
diferenga de electronegatividade entre os dois atomos. Quanto menores

estas diferencas maior o caracter covalente da ligagéo.

Outro conceito importante € o de orbitais moleculares deslocalizadas.
Consideremos por exemplo a representagdo de Lewis para o i&o carbonato,

COs”. Para este {30 é possivel escrever trés representacoes:

_ 2- 2- 5
Ney -Oi '\
c—O: | —» 02 | e——n =0
/ - - / - - / =
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Estas sdo chamadas estruturas de ressonéncia, uma vez que uma so

estrutura de Lewis n&o pode descrever a molécula.

Na TOM assume-se que as ligacbes wm envolvem a sobreposigéo
simulténea de todas as orbitais 2p, do C e 2p, do O, formando uma orbital
molecular deslocalizada, que ocupa toda a molécula, como mostra a figura
59.

Outro exemplo é a molécula de benzeno, CgHs. As duas formas de

ressonancia possiveis sao:

H H W H
\C'-'.:C/ \C /

/ \ / A\
k—¢ C—H e p-C C—™
\\ /I \ /

C—C
H/ \ /C:.—-C\

O benzeno é uma molécula com todas as ligagdes C-C equivalentes. Isto
nao € evidente a partir das formulas de ressonéncia, mas de facto o
comprimento da ligacdo C-C é 1.54 A, enquanto o comprimento da ligagéo
C=C é de 1.34 A. No benzeno, todas as ligagbes tém o mesmo comprimento

de 1.39 A, isto &, entre os dois valores anteriores.

Isto é bem explicado pela TOM gue prevé que as seis orbitais 2p, do
carbono se misturam para formar trés orbitais n e trés orbitais n*. Os seis
electrdes ocupam as trés orbitais = que estdo deslocalizadas ao longo de

toda a molecula, como mostra a figura seguinte:
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Figura 2.25. Representacédo das orbitais moleculares deslocalizadas para o i&o

carbonato e para o benzeno.

2.5. Ligagdao ionica

Vimos no estudo da ligagao covalente que quanto maior a diferenga de
electronegatividades entre os atomos de uma molécula, maior o momento
dipolar. Pode acontecer que a diferenca de electronegatividades seja tal que
os electres se deslocam por completo para o atomo mais electronegativo,

dando origem a uma ligagdo idnica.

Na figura seguinte mostra-se a relag@o entre moléculas covalentes e um

composto idnico:

molécula apolar H, molécula pofar H Cl "molécula” idnica Na~ CI ‘

Figura 2.26, Relacdo entre uma molécula apolar, H,, polar, HCl e um composto idnico,
NaCl.
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De um modo geral, podemos dizer que diferencas de electronegatividade
(ver item 1.4.4.4.), Ae, da ordem de 1.7 correspondem a 50 % de caréacter
i6nico, e para valores superiores a este o0s compostos s&o
predominantemente idnicos. N&o existem compostos com 100% de caracter

idnico, mas um composto covalente apolar tem 0% de caracter idnico.

Podemos pois construir a seguinte tabela, que nos permite prever o tipo

de ligag&o quimica entre dois atomos:

Ae Caracter predominante
0 covalente
<1.7 covalente polar
~1.7 ~50% de caracter idnico
>1.7 idnico

Num cristal idnico, cada ido positivo tende a rodear-se de um
determinado numero de ides negativos, e vice-versa, formando uma rede

idbnica, como a da figura seguinte:

Figura 2.27. Estrutura cristalina do NaCl: cada CI esta rodeado por seis Na* e cada Na”
estd rodeado por seis CI'.
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Um cristal isolado é electricamente neutro. O principio da
electroneutralidade pode ser usado para escrever a férmula de compostos
idnicos. Para isso é necesséario conhecer ‘de cor as férmulas de alguns
anibes mais vulgares e a electrovaléncia dos principais caties. Na tabela

seguinte encontram-se alguns destes catides e anides:

Férmula; nome Férmula; nome
F-;, fluoreto Q%*; oxido -
Cl=;  cloreto $?—;  sulfureto
Br—; brometo SO, sulfato
- iodeto CO;*; carbonato
HO—; hidréxido SO, sulfito
NOZ nitrato CrO” cromato
HSO;; hidrogenossulfato
HCO;E hidrogenocarbonato PO fosfato |
MnOQj; permanganato \

|

1A (I A A a 1B me | vB! vB |
Li* [ Mg*| CP* Mn?* Fe’* Co** N#* Cu®  Zn®* | AP*| So?¢| Aer*|
Na* | Caz+ Feb* (o Cu* Hg* Sntt| Spi+
K* | se+ Ag*  Hg* Pb2+| B+
Ba?* At Pbe+ '

Vejamos alguns exemplos:

Brometo de potassio: o catido é K™ e o anido é Br. A férmula é pois KBr,
pois a soma das cargas é -1+1 = 0.

lodeto de zinco; o catide é Zn** e o anido é I. Para se fter
electroneutralidade ‘a férmula sera Znl,.

Oxido de aluminio: o catido é A*" e o anido é 0%, logo a férmula é Al,Os.
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E importante acentuar que apesar de escrevermos férmulas como NaCl

ou KBr, nos compostos idnicos n&o existem moléculas.

2.5.1, Energia de rede e ciclo de Born-Haber

Um pardmetro importante para caracterizar os compostos iénicos € a
energia de rede. A energia de rede, U, & a energia libertada quando se
forma um mole de cristal a partir dos ides no estado gasoso. Para o NaCl

temos:

Na'(g) + Cl(g) —-- > NaCl (cristalino) , U = - 782 kJ mol”

A energia de rede ndo pode ser medida directamente, mas pode ser
medida indirectamente, assumindo que o sdélido iénico € formado num
conjunto de processos, designado por ciclo de Born-Haber. Este ciclo
relaciona as energias de rede de compostos idnicos com as energias de
ionizagdo, afinidade electrénica e outra propriedades atémicas e

moleculares.

Para o NaC! podemos representar o seguinte ciclo de Born-Haber:

l Na*(g) + CI- (g} - i

FORMAGAD DOS TONS

ENERGIA .
DO RETICULO _

NaClic}

Figura 2.28. Ciclo de Born-Haber para o NaCl
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Pelo principic da consevag&o da energia, podemos concluir gue:

Urede: = AHof + AHsub|+ 1/2 D(Clz) + l + AE

onde:
AH®% é a entalpia ou calor de formagdo do NaCl a partir dos seus

elementos
AH., € 0 calor de sublimacéo do sédio
D(Cl,) € a energia de dissociagdo da ligagdo CI-Cl
| € a energia de ionizagéo do sodio

AE é a afinidade electronica do CI

Na tabela seguinte encontram-se algumas energia de rede e pontos de

fusdo de alguns compostos idnicos comuns.

i
Compound Lattice energy (kJ/mol) Melting point (°C) ‘

LiF 1012 845
Lid 828 610 ‘
LiBr 787 550

Lil 732 450 |
NaCl 788 801

NaBr 736 ' 750

Nal 686 662

Kal 699 772

KBr 689 ' 735

KI 632 | 680 .
Na,O 2570 Sub* :

MgO 3890 * 9800 i
*Na,0 sublimes at 1275°C. ‘

Como regra geral, quanto maior a energia de rede maior o ponto de

fusdo e mais dificil € fundir ou solubilizar o sélido idnico.
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2.5.2. Equacdo de Born-Landé

A energia de rede pode ainda ser calculada a partir da equagéo tedrica
de Born-Landé. Como ja referimos atrés, a ligac&o idnica resulta da atracgéao
electrostéatica entre iGes carregados de sinal contrario. A energia de atracg¢éo
é dada pela férmula de Coulomb. Consideremos dois ies com cargas z' e z..

Podemos escrever:

F rop -2
z zZ e
Epacgao = | F-dr = [———dr
jea) [.0]
logo,
.
—z+z_62 2

Ean'acg ao =

correspondendo a energia de atracgdo entre dois ides separados por uma

distancia r, e onde g € a carga do elecirao.

Born sugeriu que, guando dois ifes se aproximam existe também uma

interaccao repulsiva dada por:

B

I
r

E repulsac

em que B e n sdo constantes.

Para a ligacdo i6nica existir tem de haver um balango entre estas duas
erneryias, islo é, a fonna eslavel conrespondera a um minimo de energia total,

e assim temos:
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=0

d(EaIracg ao ™ Erepulsao ) ]
r=y,

Eatmcg: ao T L repulsao )min = dr

(—-z*z7e?) L B I

0
7'02
ztz7e? nB ztz7edy !
= S B=———"—
2 g+l 7
o )
Ent&o, a energia do par idnico vem:
_Z+Z-e2 Z+z_627‘n_1
E par = Erepulsao + Eatracg ao = + n
0 nry

~z+zgez z-i-z_e2
Epa,. = - + :
IO I’HO
e, finalmente:
+.—,2
-z'z e 1
= (1)
J"O H.
Por mole teriamos:
2"z e?'NA 1
Epm. = - : 1-—
.70 H

onde:
z' e 7 séo as cargas dos ides
e é a carga do electréo
N4 € o numero de Avogadro
ro € a distancia de equilibrio entre cargas

n € o expoente de Born
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Para um agregado cristalino idnico, a expressdo para a energia de rede

de Born-Landé vem:

onde A é a chamada constante de Madelung, que depende da estrutura

idnica do reticulo cristalino.
O valor experimental e tedrico para todos os halogenetos alcalinos difere

de apenas 3% no maximo. E possivel obter melhor concordancia usando
expressfes mais complexas, como a equagdo de Born-Mayer ou de

Kapustinskii, que nac abordaremos neste curso.

Na tabela seguinte encontram-se tabelada a constante de Madelung para

todas as estruturas cristalinas comuns

¢zt . Constantes de Madelung. -

- Tipo.de éstrutura - 4

- 1,6?;806: -

. Wurtzita, ‘Zhs T 1,64132
" Cloreto'de Sodio, NaCl ©  -1,74756 -
Cloreto de Césio, CsCl .- - 1,76267.. .
Rutilo, TiO, Wi 2,408,
Fluorita, CaF, . 2,51939 .-

Corindon, Al,03 4,17186

Os sdlidos mais puramente idnicos sdo os compostos binarios de
halogénios (F, Cl, Br e ), ou oxidos de metais alcalinos, alcalino-terrosos ou
aluminio. As estruturas cristalinas mais comuns sdo a do NaCl (halite) e a do

CsCl, que se encontram na figura seguinte:
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Figura 2.29. Estrutura cristalina do NaCl e do CsCl

O expoente de Born, n, pode ser determinado a partir de medidas de
compressibilidade. Os valores usados com mais frequéncia sé&o

apresentados na tabela seguinte:

'~-Y_alg?res médios d9=Expo€ntE de Born - o

Estrutura eletranica do fon n  Exemplos :
He ‘5 LitBett. .
" Ne . 1 Na-.'-, v g2+, 0'2__: F- !
Ar 9. - K%, Ca?, 8, ClI-, Cu?t
Kr © - 10 RbY B, Agt -

-, Cst, I Au* . |

No caso dos compostos ionicos com ides de configuragdo electrénica
distinta, usamos valores médios. Assim, parao Li+,n=5eparaoc Cl-, n=9,
logo para o LICl, n=7.

Voltaremos a referir-nos as estruturas cristalinas mais adiante, no
Capitulo III.
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2.6. Comparagao de compostos idnicos e covalentes

O tipo de ligagées quimicas envolvidas em compostos iénicos e
covalentes sdo bastante diferentes, e como consequéncia as propriedades
destes materiais também s&o completamente distintas. As substéncias com
compostos covalentes sdo geralmente constituidas por moléculas individuais
(como por exemplo NO, H,O, CH,, etc.) que podem estar unidas entre si por

ligacbes intermoleculares, que seréo discutidas no capitulo lIL

Os compostos covalentes sdo portanto geralmente gases ou liquidos, ou
solidos de baixo ponto de fusdo. Os compostos iénicos, por outro lado, sao
sempres solidos de ponto de fusdo elevado, maus condutores de calor e
electricidade, mas gue em solugdo ou fundidos se tornam bons

condutores de calor e electricidade.

Na tabela seguinte encontram-se comparadas as propriedades de um

composto iénico tipico, o NaCl, e de um composto covalente, o CCl,.

Propriedade NaCl CCly
Aspecto solido liguido incolor

Temp. de fus&o (°C) 801 -23

Temp. de ebuligcdo(°C) 1413 76.5
Solubilidade em H20 elevada bastante baixa

Condutibilidade eléctrica
sélido mau mau

fundido bom mau
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2.7. Ligagao metalica

As ligacbes nos metais devem-se 3 existéncia de orbitais vazias na

Uitima camada, e baixas energias de ionizagao.

Enquanto na ligagdo covalente os electres da ligacdo tém um certo
caracter direccional, tendendo a encontrar-se na regiéo entre os nucleos dos
atomos, nos metais os electrbes deslocam-se livremente, formando uma

espécie de ‘ligacdes covalentes deslocalizadas’.

Este tipo de ligagio confere aos metais propriedades fisicas peculiares,
como elevada condutibilidade térmica e eléctrica, brilho consideravel, e
elevada maleabilidade e ductilidade, isto &, podem ser forjados e

calandrados em folhas finas e estirados em fios.

Como ja foi referido, uma forma de descrever a ligagdo quimica tipica
dos metais & admitir que ha uma partilha de electrées ao longo de todas as
dimensdes macroscopicas do metal, envolvendo todos os atomos. Desta
forma, o cristal metalico & constituido por um conjunto de ides positivos
rodeados por um ‘mar de electrdes’. Este modelo é devido a Drude e

[.orentz,

Todas as propriedades dos metais podem ser explicadas com base neste
modelo. A elevada maleabilidade e ductilidade dos metais deve-se a que a
alteragdo da forma geométrica do metal ndo quebra ligagdes gquimicas,

mantendo-se os atomos unidos.

Um modelo mais elaborado € o da teoria de Bandas. Considemos por

exemplo o litio, cuja configuragéo electronica é:

L I

Is s 2p
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No nivel de valéncia existem trés orbitais 2p vazias, sendo a existéncia
de orbitais atdomica vazias um pré-requesito para a existéncia de

propriedades metalicas.

A descric&o do Li; segundo a TOM (ver atras) seria a seguinte:

Qrbitais atdémicos Orbitais moleculares

|
:]— Antifigante |
o i

R R,

Figura 2.30. Diagrama de orbitais moleculares para o Li,.

Suponhamos agora a unido de trés atomos de Litio, quatro atomos, etc.

A descrigdo segundo a TOM seria a seguinte:
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Muitos niveis de OM proximos /

Li, (metal)
n ' ) constivuindo uma banda (Okaerve
2s 2s que hd 77 niveis energéticos
— T ..... ﬂJ e n elétrons, de modo que a-

banda esta apenas - ’
semipreenchida)

Ofbitais - Orbitais
atomicos moleculares Nivei
veis
vazios
Niveis "
vazios
Nifveis
ocupados Niveis
ocupados
(a) Orbitais moleculares metilicos ) Orb'itajs T?lecume‘? m.?,téﬁ?o..s.
para o litio, mostrando uma banda para o berilio, mostrado”inter-
: ¢ao entre as bandas

semipreenchida

Figura 2.31. Surgimento de bandas a partir de orbitais moleculares em metais.

A medida que o niimero de atomos aumenta, decresce a diferenga entre

0s niveis energéticos das varias orbitais, até que estas formam virtualmente

uma banda continua.

A conducdo eléctrica e térmica nos metais deve-se ao facto de os
orbitais moleculares se estenderem a todo o metal e haver sobreposigéo
entre as bandas ocupadas (banda de valéncia) e bandas ndo ocupadas

(banda de condugéo).

Na figura 65 mostra-se igualmente o modelo para o berilio, verificando-

se a sobreposig&o de bandas de valéncia e de condugao.

A diferenca entre metais e semicondutores & que nos metais ha

sobreposicdo entre as bandas de valéncia e de condug&o, enquanto nos
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semicondutores existe um ‘saltoc energético’ entre as duas bandas,
designado por banda proibida. Para um semicondutor apresentar conducéo
eléctrica tem de haver uma excitagdo térmica ou foténica, ou ainda dopagem

com outro elemento (uma aplicagéo sdo os modernos transistores).

Vamos agora explicar algumas das propriedades fisicas dos metais com
base na teoria de bandas da ligac&o metélica. Ja foi referido que os metais
podem conduzir o calor e a electricidade devido ao movimento livre dos

electrées

Os metais tém brilho consideravel porque os electrbes podem absorver
numa gama variada de comprimentos de onda a medida que transitam entre
estados mais energéticos, emitindo fotdes na gama do visivel quando

transitam para estados menos energéticos dentro da banda de condug&o.

Os metais sdo maleaveis e dlcteis porque a distorgdo geométrica do
metal ndo altera o tipo de interacgdo entre os ides positivos e os electrées
circundantes, ao contrario do que acontece num cristal iénico. A figura 66
compara estas propriedades para um metal e um cristal iénico

©0060000 ©90000860

2602006 ®0® COPRO®O®Q g
PO OOO0 6 ©POB0 00800
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(a)

Figura 2.32. (a) no metal a distorgéo exercida por uma forga néo altera o ‘ambiente’ em
torno dos atomos metalicos. (b) no cristal idnico as forgas repulsivas aumentam, forcando o

cristal a quebrar.

Voitaremos ao estudo dos metais mais adiante no Curso



CAPITULO IlI

FORCAS INTERMOLECULARES
e ESTADOS CONDENSADOS DA MATERIA

3.1. Forgas Intermoleculares

As for¢as atractivas entre moléculas s&oc designadas por forgas
intermoleculares. Estas forcas s&o responsaveis pela existéncia de estados
condensados da matéria, como liquidos e sélidos, e condicionam em grande

parte as suas propriedades.

Consideremos uma dada porgéo de gelo (agua no estado sélido) que &
aquecido. A temperatura de 0 °C o gelo vai fundir, a temperatura constante,
até toda a &gua passar ao estado liquido. Se continuarmos a adquecer a é'gua,
a temperatura vai subir gradualmente, até atingir 100 °C, temperatura a qual a
agua entra em ebulicdo. Toda a agua passa entdo ao estado gasoso,

encontrando-se as moléculas separadas umas das outras.

Em todo este processo apenas ocorrem transformacgoes fisicas, pois a
identidade das moléculas ndo foi alterada, isto &, ndo foram quebradas
ligagdes quimicas intramoleculares. O tipo de ligagSes quebradas foram

ligagdes intermoiecuiares, existentes entre as moléculas. .

Em suma, as ligagbes quimicas intramoleculares ou primarias séo as
ligagGes covalente, idnica e metélica, enquanto as ligagdes intermoleculares
ou secundarias séo ligagSes fisicas. Estas ligagdes séo de menor energia que

as ligagdes quimicas.
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As ligagdes intermoleculares sédo também designadas por ligagoes de
van der Waals, em honra do notavel fisico e quimico holandés, prémio Nobel
da Fisica em 1910. Vamos de seguida estudar os varios tipos de ligacbes

intermoleculares.
3.1.1. Ligagoes dipolo-dipclo e dipolo-dipolo induzido
As ligacbes dipolo-dipolo ocorrem entre moléculas polares, e t&m origem

na atracgio entre polos oposios de moléculas adjacentes. Podemos

representar esta ligacao da seguinte forma:

8 & 5 &
Yo XY

L—Ligagﬁo dipolo-dipolo (intermolecular)

Na acetona, por exemplo, temos:

CHa_ & & CHn~ 8 &
>c=o -------- > c=0
CH, cH

3

Quanto maior for o momento dipolar, ¢ mais pequenas as moléculas,

maior a forga da atracgéo dipolo-dipolo.

As ligagdes dipolo-dipolo induzido, sdo devidas a acgdo de uma molécula
polar sobre uma molécula apolar. A distribuigdo electrénica desta Gltima vai
ser distorcida por ac¢do da forga exercida pela molécula polar, induzindo-the

um dipolo instantaneo.
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Quanto maior o numero de electrbes numa molécula maior a
polarizabilidade, e mais facilmente ¢ induzido um dipolo. A polarizabilidade é
uma medida da facilidade com que a distribuicdo electrénica de um atomo

neutro ou molécula pode ser distorcida.

3.1.2. Forgas de dispersao de London

Podemos agora colocar a seguinte questio: que tipo de ligacbes existem
entre moléculas apolares? De facto, o metano, CH,, ¢ o azoto, N,, séo
exemplos de moléculas apolares, que sd0 gases a temperatura e pressao
ambiente. Contudo estes gases podem ser liquefeitos. O tipo de ligagdes que

ocorre entre moléculas apolares ¢ designado por ligagoes de London.

As ligagbes de London tém origem em assimetrias momentaneas nas
nuvens electronicas das moléculas, que actuam como dipolos fracos
instantaneos. Este tipo de ligacéo ocorre em todas as moléculas, apolares ou

polates.

As forcas de London podem ser mais fortes do que as dipolo-dipolo em
moléculas com grandes nuvens electronicas. Com efeito, as forgas de London
séo tanto mais fortes quanto maior a nuvem electrénica, ou seja, quanio maior

a polarizabilidade.

Para realcar a importdncia das forgas de London, considerem-se o0s
seguintes compostos apolares: o CF, é um gas, o CCly é um liquido, e o Cly &
um sélido a pressao e temperatura ambiente. O ponto de fusao aumenta com
o aumento das forgas de London.O tetracloreto de iodo é a mais volumosa

destas moléculas.
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3.1.3. Ligagbes de hidrogénio e estrutura da agua

A ligacdo de hidrogénio € um tipo especial de ligagdo dipolo-dipolo e

ocorre entre um aftomo de hidrogénio e atomos bastanie electronegativos,

comoo O, NouF,

Este fipo de ligacdo ocorre por exemplo entre as moléculas de agua no
estado solido ou liquide. Na figura seguinte encontra-se esquematizada a
estrutura da agua, no estado sélido. Cada molécula de agua encontra-se

ligada a quatro outras moléculas através de ligagdes de hidrogenio.

H// 3 \“‘f[J" t T~ g-HT S |
_H™H O
~g T T~ H\‘*L.O/H/ |
H O H
e H T - |
I[{‘*oé' Mj{hﬁ"l“ol" H !
a L
— 0.
|k T Nyl T \;'
OHN _-H o_H // ™
“H[O Ao — i
ol // I\I\ . //
~ ‘Fﬁ‘~0 O-~pp ~H I
. HT 7 H
| ?IH\ [ I l [
T i ? Hof :
A | ]
. | !
g oo _ O 0
4 H-4 / — \l'-—-._,_‘_ / AH 7 T
H, é ‘I.l; -—.?—-H’_ H IO H,—_____?/,,— ) s
s H— o 1 4 ’,—'.' —— Vi
A ) Tt B T
P
---..0"/H / H\f"‘-_-l-...__ /'// I

Figura 3.1. Estrutura da agua no estado sélido
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A ligagdo de hidrogénio & a mais forte de todas as ligaches
intermoleculares. Os compostos que tém ligagbes deste tipe apresentam
pontos de fuséo e ebulicdo mais elevados do que seria de esperar, com base

no tamanho das molécuias.

A dgua em particular apresenta um conjunto de propriedades muito
especiais. As ligagbes de hidrogénio conferem a agua uma capacidade
calorifica elevada, calor de vaporizagdo elevado, etc. A capacidade
calorifica elevada permite & 4gua absorver (ou ceder) grandes guantidades de
calor, sem sofrer variagéo de temperatura significativa. Isto deve-se & energia
poder ser ‘armazenada’ nas ligacdes de hidrogénio. Este ¢ um dos aspectos
essenciais a vida, permitindo nomeadamente a manutengdo do clima

temperado na Terra.

Na figura seguinte mostra-se a variagdo da densidade da agua com a
temperatura. Repare-se que ao contrério de todos os outros liquidos, a
densidade do sélido (gelo) é mais baixa do que a do liquido (ou se guisermos,

o volume molar & maior).

1.00 =

0.99

0.98

Lir—luid water
0.97

0,96 —

'Density (g/mL)

0.95
0.94 —

0.93f- ‘ ,

0.92 ] i | 1 | } | 1 1 ! !
0 20 40 60 80 100 -

Temperature (°C)

Figura 3.2. Variag8o da densidade da agua com a temperatura
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Esta caracteristica Unica da agua deve-se mais uma vez a existéncia de
ligagdes de hidrogénio entre as moléculas de agua. Durante o processo de
fusdo algumas destas ligagbes sdo quebradas, permitindo o ‘aproximar’ das
moléculas, 0 que aumenta a densidade. $6 a partir de ~4°C & gue ¢ aumento
de temperatura faz diminuir a densidade, tal como nos outros liquidos, devido

a agitacao térmica das particulas.

A agua ¢ igualmente um excelente solvente para varios tipos de solutos
ibnicos e polares. A hidratagdo de né&o-electrdlitos (substancias que
dissolvidas em agua nao conduzem a eleciricidade) faz-se sobretudo através
da formagao de ligagbes de hidrogénio entre o soluto e a 4gua. Um exempio é

a interacgdo entre o etanol (ou alcool etilico) e a agua:

A hidratagao i¢nica é a que envolve interacgdes mais fortes. O iao tende
a afrair as moléculas de agua para o seu redor, através de ligacbes iao-
dipolo. Na figura seguinte mostra-se a estrutura de um catido hidratado, em

solucéo aquosa:

® ¢abhao

{ wildwilas Ae
H,0

Figura 3.3. Estrutura de um io em solugéc



Capitulo L. Forgas intermoleculares ¢ estados condensados da matéria 111

Na tabela seguinte encontram-se os pontos de fus&c e de ebulicéo de
algumas substancias. Repare-se nas temperaturas elevadas para a agua,

guando comparada com uma molécula semelhante em tamanho, como o HyS:

Substancia Temperatura de fusdo/K  Temperatura de ebuligio/K
He 1 4
N2 63 77

H.S 187 213
PCly 178 348
H.0 273 373
SnBry 303 480
Hg 234 630
NaCl 1074 1734
Cu 1360 2870
Si 1685 3540
SiC 2700 ?
ZrC 3540 ?

Deixa-se ao alunc o cuidado de verificar o tipo de ligagdes quimicas ¢
ligagées infermoleculares existentes em cada caso, e relacionar com as

temperaturas de fusdo e ebuligdo. Voltaremos a este aspecto mais adiante.

3.2. Estrutura de liquidos

Jé referimos no item anterior alguns aspectos referentes a estrutura da
agua. A estrutura e propriedades dos liquidos s&o em grande parte
determinadas pelas forcas intermoleculares. Duas das propriedades

importantes dos liquidos séo a sua tensio superficial e viscosidade.
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3.2.1. Tens&o superficial

A tensé@oc superficial de um liquido, v, € a quantidade de energia
necessaria para aumeniar a area de superficie de um liquido, de uma
unidade. As unidades de y sdc o N m™. A tens&o superficial ¢ uma medida da

‘forga’ existente a superficie de um liquido.

Quanto mais fortes as ligagdes intermoleculares maior a tensdo superficial
de um liquido. Uma das caracteristicas da agua, para além das ja referidas, é
precisamente a sua elevada tensdo superficial, quande comparada com outros

liquidos.

Na figura 3.4 compara-se a tensao superficial da agua, um liquido polar,
com um liquido apolar, o benzeno. No casc da agua a atraccado entre
moleculas é grande, e esta tende a formar gotas sobre a superficie. No caso
do benzeno, a tenséo superficial é baixa, e este tende a ‘espalhar-se’ ao longo

dessa superficie.

exameee Cg H,

B ENZENE @

] - a%acpa‘éag g?ﬁ%%aﬁ AT =

L :

Figura 3.4. Efeito da diferenga de tens&o superficial na agua e no benzeno.
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3.2.2. Viscosidade

A viscosidade de um fluido, n, € uma medida da resisténcia que esse
fluido oferece ao escoamento. As unidades de n séo o Pa.s. Quanto maior a

viscosidade mais lentamente flui o liguido.

Os liquidos que t&m maiores forcas intermoleculares também apresentam
viscosidades mais elevadas. A adgua tem uma viscosidade superior a de
muitos outros liquidos com moléculas de maior dimenséao devido a formacgéo

de liga¢es de hidrogénio.

Cutro exemplo interessante é o glicerol, cuja estrutura é a seguinte:

cuz-oH---
\

|

C.I-IZ- OH

As ligagdes entre os grupos OH explicam a viscosidade elevada para este

liquido.

3.3. Estrutura de sdélidos

Os sélidos podem ser divididos em duas categorias: sélidos cristalinos e
solidos amorfos. Um soélido cristalino, como o gele ou o NaCl, possui uma

estrutura regular no espaco.
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3.3.1. Redes de Bravais

Um cristal pode ser definido como um sélido composto de atomos

ordenados de forma periédica, numa estrutura tridimensional.

A célula unitaria é a unidade fundamental, a partir da gual podemos
construir todo o cristal, apenas mediante operagdes de simetria, como

translac¢éo, rotagéo ou inversao.

MNa figura seguinte encontra-se uma rede cristalina, e respectiva célula

unitaria. Esta é descrita em termos dos comprimentoas das faces, a, b ecg, e

dos angulos entre si, o, B e v.

Figura 3.5. Rede cristalina e respectiva célula unitaria.

Se, por exemplo, a=b=¢, e a=p=y=90°, entdo a célula unitaria ¢ clbica.
Para diferentes valores destes parametros de célula podemos obter outras

estruturas diferentes.

Existem apenas sete fipos diferentes de redes, correspondento aos sete

sistemas cristalincs. No entanto existem outros ‘arranjos’ que preenchem o
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requerimento de uma rede cristalina: todos os pontos tdém uma vizinhanca

Igual.

Em 1848, Bravais demonstrou que s6 existem 14 redes cristalinas

possiveis, designadas por redes de Bravais. Na figura 3.6 encontram-se as

14 redes de Bravais, e na tabela seguinte os respectivos parametros de célula.

Sistema Parametros de célula Rede de Bravais Simbolo
Cubico a=b=c; a=p=y=90° simples P
corpo centrado I
faces centradas F
Tetragonal a=bzc; a=p=y=90° simples P
corpo centrado i
Ortorrdmbico azb=c; a=p=y=80° simples P
corpo centrado I
base centrada C
faces centradas F
Romboédrico a=b=c; a=p=y=00° simples R
Hexagonal a=b=zc; a=p=90°, y=120° simples P
Monoclinico a=bzc; a=y=90°=0 simples P
base centrada C
Triclinico az=b=c; ozP=y=80° simples P

Os simbolos P,RI,C e F representam o seguinte: distinguimos primeiro

células primitivas ou simples (R,P) e ndo primitivas (outros simbolos). Células

primitivas tém apenas um ponto de rede por célula, enquanto as outras tém

mais do gque um.
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Figura 3.8. As 14 redes de Bravais
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A orientagéo de planos numa rede pode ser representada simbolicamente
através dos indices de Miller (hkl). Uma vez que 0s trés eixos formam uma
referéncia conveniente, podemos descrever a orientacdo de um plano
medinde as distadncias, a paitir da origem, a gue o referido plano intercepta
esses eixos. Expressando estas distancias em termos de fracgSes dos
comprimentos dos eixos, podemos obter niimeros que sao independentes do
tamanho desses eixos. No entanto, para planos paralelos aos eixos
cristalograficos a intercepg@o ocorre no infinito. Para ndo incluir o infinito na
descricdo de um dado plano, fomamos o reciproco dessas intercepcées,

sendo este valor zero quando o plano e um dado eixo séo paralelos.

Os indices de Miller sdo pois definidos como o reciproce das fracgdes
correspondentes & intercepcéo gue o plano faz com os eixos cristalogréaficos.
Paralelos a qualquer plano, existem um conjunto de planos equidistantes, com

03 mesmos indices de Miller.

Consideremos o exemplo da figura 3.7, representando uma célula unitaria,
coma=4A b=8Aec=3A. O plano a sombreado intercepta o eixo a &
distancia de 1 A da origem, o b =4 A e o c a 3 A Assim, as fracgbes de
comptrimento a que ocorrem as intercepgdes sdo %, % e 1, e logo os indices

de Miller s@o 0 4, 2 e 1. Trata-se portanto do plano (4,2,1).

1A 2A 3A 4A

Figura 3.7. Designacdo de um plano peios indices de Miller
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Se o plano corta o eixo negativo, entdo & representado o respectivo valor
com uma barra por cima. Na figura seguinte enconiram-se alguns exemplos

de planos e respectivos indices de Miller:

Figura 3.8. Alguns planos e respectivos indices de Miller

Os indices de Miller sao bastante Uieis para expressar a disténcia entre

dois planos. A separacéo dos planos (hk,0), numa rede quadrada plana, é

dada por:

=— x {0 + )

2
o @

1 1
e

onde dy é a distancia entre planos e a € o parametro de célula. Por extenséo

a uma rede cubica, a disténcia entre dois planos (hkl) é dada por:
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ou,
d _ [#4
M (B + 1% +17)
A expressédo para uma rede ortorrdmbica, com parametros de célulaa, b e
cé:

Existem expressdes similares para o caiculo da disténcia enire planos
para todos os sistema cristalinos, em fungéo dos indices de Miller, e dos

parametros de célulaa, b,c, o, Bev.

3.3.2. Caracterizagio de materiais cristalinos: difracg¢io de raios-X

Apés uma breve discussdo sobre estruturas cristalinas, vamos agora
referir uma técnica muito importante na caracterizagéo destes materiais: a
difracgcdo de raios-X. Esta técnica constitui 0 mais poderoso auxiliar na

caracterizacao de materiais cristalinos.

A radiagéo X foi descoberta em 1895 por Wilhelm Rontgen ao observar
que, quando raios catddicos atingiam metais e vidros, era emitida uma
radiagdo ndo usual. Esta radiacéo era altamente energética e podia penetrar
na matéria, como em metais, madeira ou no corpo humano. Também podia
escurecer placas fotograficas, como a luz, e produzir fluorscéncia em varias
substancias. Uma vez que nao era deflectida por um iman, nado continha
particulas carregadas, contrariamente aos raios catédicos. Ronigen chamou-

lhes raios X.
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Em 1812, ¢ fisico alemic Max von Laue, sugeriu correctamente que,
sendo o comprimento de onda da radiagdo X de dimensdes comparaveis a
distancia entre 0s adtomos e iGes em redes cristalinas, estas poderiam difractar

0s raios X.

Na figura 75 mostra-se, num esquerna bastante simplificado, a difrac¢éo

de raios X por um cristal.

Crystal

Figura 3.8. Dispositivo para difracgao de raios X por um cristal

Para compreender como se origina a difracgio de raios X por um cristal,
consideremos a difraccio por atomos em planos paralelos de uma rede

cristalina (figura 3.10)
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Incident mys

Reflected rays

Figura 3.10. Difracgdo de raios X por duas camadas de atomos paralelas

Inicialmente os raios incidentes esi@o em fase. A onda acima é difractada
por um atomo da primeira camada, enquanto a outra onda é difractada por um
atomo da segunda camada. Os raios difractados gue estdo em fase séo
reforgados (interferéncia construtiva). Os raios difractados fora de fase déo

origem a interferéncias destrutivas.

De modo a ficarem em fase, a distancia exira que a segunda onda tem de
percorrer deve ser um multiplo inteire do comprimento de onda da radiagéo, A

isio &:

BC+CD=2dsenf=ni
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onde g é o angulo entre a radiagdo X e o plano do cristal e d € a distancia
entre planos sucessivos. Esta é a equacéo fundamental da difraccéo de raios

X, e é designada por equacgio de Bragg.

A difraccdo de raios X oferece a forma mais poderosa de determinar
comprimentos de ligagdo e dngulos de ligagéo entre atomos, no estado sélido.
Pode ser aplicada quer a materiais cristalinos, quer a materiais néo cristalinos,

isto &, a sdlidos amorfos.

A aplicacdo da difracgéo de raios X nha caracterizagcdo de materiais
cristalinos é imediata: combinando a equacéo de Bragg e as equagbes para ¢
espagamento entre planos (hkl), podemos obter todos os angulos 6 possiveis,

para os quais ocorre difracgao. Para um sistema cubico temos:

Combinando as duas expressées, obtem-se:

2

sen*6 = 4‘; « (;22 Apx +Zg)

Por exemplo, para o plano (110), temos:

a
A

2
sen 8, = —
o = 5 2

Equagdes similares podem ser obtidas para os ouiros sistemas cristalinos,

embora as expressdes sejam mais complicadas.

E importante frisar que as direcgSes de difracgdo dependem apenas do

tamanho (parametro a) e do tipo de célula unitaria.
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3.3.3. Estruturas compactas

Vamos agora referir mais em pormenor as estruturas compactas de
materiais sélidos. O grau de compacticidade encontra-se associado a fracgdo

de espago ocupado pela matéria.

Existem dois tipos de estrutura compacta: a estrutura de empacotamento
hexagonal denso (HCP de ‘hexagonal close packed’), e a estrutura de
empacotamento cibico denso ou cibica de faces centradas (FCC de

face centered cubic’).

Estas estrufuras surgem nos sélidos correspondenies ao gases inertes e
nos materiais metalicos. A disposicdo de uma camada de atomos no plano
horizontal mostra a posicéo dos varios atomos. Cada atomo estd em contacto

com seis outros atomos vizinhos:

(5

Figura 3.11 . Esferas com arranjo de empacotamento denso: uma camada (A) vista de

cima (a) e vista obliqua (b}

Pode-se prosseguir o empacotamento com uma segunda camada de
atomos. Para ser estavel, a posicao dos atomos na segunda camada deve

corresponder a uma posigao intersticial:
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aa'a'a'g
;\n\l\mvn

Figura 3.12. Esferas com arranjo de empacotamento denso: duas camadas {(AB). Vista

de cima {a) e vista obliqua (b)

O ordenamento da terceira camada pode agora ser realizado de duas
formas possiveis. Os atomos podem preencher as posicdes intersticiais da
segunda camada, ficando assim directamente sobre as posigdes da 17
camada, dando origem a estrutura hexagonal densa (HCP). Em alternativa,
podem preencher as posigdes intersticiails de modo a ficarem sobre as
posicdes intersticiais da 1* camada, dando origem a estrutura ctibica densa,

ou de faces centradas (FCC).

Chamando A, B e C as trés camadas, a estrutura HCP tem a sequéncia de
camadas ABABA.,..e a FCC tem a sequéncia ABCABCA,.  lIsto é

mostrado na figura seguinte:
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Exploded view (a) Hexagonal close-packed (HLP)
structure

Exploded view {b) Cubic close-packed (
structure FCC

Figura 3.13. Empacotamento de atomos nas estruturas HCP e FCC
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Em qualquer destas estruturas densas, a coordenagéo é 12, isto é, cada

atomo no interior do cristal esta rodeado por 12 outros atomos.

Na figura seguinte mostra-se a relagdo entre os raios atémicos, r, ¢ 0

parametro de célula unitaria, a, para as estruturas ctibica simples, ctibica de
corpo centrado e cubica de faces centradas:

Figura 3.14. Relagéo entre o parametre a da célula unitaria e o raio atomico, para as

estruturas clibica simples (scc), ciibica de corpo centrado {bce) e cibica de faces centradas
{fcc)

A eficiéncia de empilhamento é a percentagem de célula unitaria

ocupada pelos atomos, ¢ é uma grandeza importante, pois permite calcular a
densidade dos materiais.

A eficiéncia de empilhamento nas trés estruturas da figura acima é
respectivamente, 52%, 68% e 74%. Vejamos como podemos calcular estes
valores. Para o caso da estrutura cibica simples, temos apenas um atomo por

célula unitaria. O volume ocupado por esse atomo é dado por:
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y__i 3_£ [E)g
T T3,

O volume da célula unitiria & evidentemente a°. A eficiéncia de

empithamento é entdo dada por:

volumedas esferas na celula 100
x
volumeda celula

(=

dnlal2)
:—’”(3—3—)“00
a
4ma® pra
= Y xlOO:gxlOO:SZ%

Para a estrutura cubica de corpo centrado temos dois dtomos por célula

unitaria, logo a eficiéncia de empithamento & dada por:

3
4 3 3 53
EXE”QTJ $r® 3 e
192 aa
o — DR _ e NI — RO
% = ~ €100 = —1ZF— 100 = o2 100~ 68%

Deixa-se ao aluno o calculo para a estrutura FCC.

Alguns metais apresentam estruturas clbicas de corpo centrado, como o

Cr, Mo, ou V e de face centrada, como o Cu, Pb e Ni.
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3.3.4. Tipos de cristais

A estrutura e propriedades dos cristais sdo determinadas pelo tipo de
forcas que mantém as particulas ligadas, ou seja pelo tipo de ligagGes
quimicas e fisicas envolvidas Podemos classificar os cristais em guatro
categorias fundamentais: idnicos, covalentes, moleculares e metalicos. Na
tabela seguinte comparam-se as propriedacdes gerais destes diferentes tipos

de materiais.

Tipo de Cristal Particulas nos LigagOes Propriedades Exemplos
pontos de rede gerais

iGhicos catibes e anibes idnica duro e NaCl
quebradigo LiF
ponto de MgO
fusdo elevado etc.
mau condutor
de calor e
electricidade
covalentes atomos covalente duro C
ponto de diamente
fusdo elevado SiO,
mau condutor quaitzo
de calor e eic.
electricidade
moleculares atomos ou forcas de van mole, ponto CO,
moléculas der Waals e de fusdo H-O
ligagbes de baixo SnBry
hidrogénio mau condutor agucar
de calor e efc.
electricidade
metalicos atomos metélica moles e duros Todos os
pontos de metais
fusdo baixos Na
ou elevados  Hg
bons Fe
condutores Cu
de calor e efc.
electricidade
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Na figura seguinte encontra-se a estrutura do diamante, um sélido

covalente, bem como da grafite, a outra forma alotrépica do carbono.

(a) (b)

Figura 3.15. (a) Estrutura do diamante, () estrutura da grafite

No diamante existem apenas ligagdes covalenfes simples entre os atomos
de carbono, enquanto na grafite existe uma orbital molecular deslocalizada,
semelhante a do benzeno, e por isso a grafite € um bom condutor de

electricidade em direcgSes ao longo dos planos dos atomos de carbono.

3.2.5. Estrutura de silicatos

Este & um topico essencialmente destinado aos alunos de Eng? de
Construgéo Civil. O silicio € um elemento que, na crusta terrestre, apenas e

ultrapassado em abundancia pelo oxigéntio.
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A grande maiocria das rochas, solos e areias & constituida por silicio,
presente sob a forma de silica, SiO; {quartzo, cristobalite, silex) ou de silicatos

(feldspatos, micas, efc.)

O silicato de sddio é o Unico silicato comum soluvel. Todos os outros
silicatos séo praticamente insolliveis, devido & grande energia da ligacédo
quimica Si-O. O caracter insoltvel destes materiais tornou dificil o seu estudo.
Um numero consideravel de esfruturas foi esclarecido por métodos
cristalograficos de raios X, pelo que actualmente ¢ possivel conhecer as

principais estruturas existentes no amplo campo da estrutura de silicatos.

A diferenga de electronegatividade entre 0 Sie 0 O & 3518 = 1.7, o que
indica que esta ligagao tem aproximadamente 50% de caracter idnico e 50%
de caracter covalente. A razao entre os raios de Si** e 0% é aproximadamente
0.29 sugere que estes minerais encerram um silicic com numero de

coordenagdio 4, isto &, o tetraedro (SiOs)*.

A mesma concluséo é prevista pela hibridacdo das orbitais de valéncia do

Si;

1s 28 ks 3s Ip

oyttt )t

>4 onigemn a 4 orbitais
hibridas sp®

A forma como as unidades tetraédricas se ligam constitui um método de

classificacé@o destes materiais.
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3.3.6.1. Ortosilicatos

Contém tetraedros de (SiQ4)* discretos. Os atomos de oxigénio formam

ligagdes coordenadas aos ides metalicos associados.

Si 044_' ion i

i O/si\o_ | .o

Figura 3.16. Tetraedros de (8104)4‘

Este anido melecular é encontrado num numero restrito de minerais.
Exemplos séo o Zn,SiO; e BeySi0,. Também a familia dos minerais
designados por olivinas pertencem a este tipo de silicatos. A formula geral é

Mg, Fe'2.Si0, (0 <x < 2).
3.3.5.2. Pirosilicatos

Dois tetraedros unidos por um vértice d&o origem ao ido (Si,0;)%.

fon $1,0,%-

Figura 3.17. 4o pirosilicato
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E um tipo de silicato muito raro. Exemplos so a tortveitite (Sc,S,07) e a

hemimorfite (Znx{OH),Si;07.H,0).

3.3.5.3. Silicatos ciclicos

Se forem compartithados dois oxigénios por tetraedro podem formar-se

estruturas ciclicas de formula geral (SiOs),>". Exemplos de ides silicatos

j2-

ciclicos sao Sis0y” existente na benitoite (BaTiSi;0g) e 0 SigO4s'* existente no

berilo (BegAlg(S i501 a)) -

Ton $i;05°

Ton SigOa~

Figura 3.18. Silicatos ciclicos

No herilo as unidades de SisO45 estdo sobrepostas deixando canais livres,
0 gue torna o mineral permeavel a gases de moléculas pequenas, como por

exemplo ¢ He.

A unidade repetitiva € neste caso o Si0s%. Contudo, os cristalografos
perferem decompor a férmula do silicato numa combinacio de 6xidos, como

Se segue:
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ZYSiO4 = Zl’Oz.SiOz
PbsSi,0; = 3 PbO.2 Si0,
BesALSicOs = 3 BeO.AlLO,.6 Si0,

Os quimicos normaimente nio utilizam esta nomenclatura!

3354 Silicatos em cadeia

A partilha de dois oxigénios por cada tetraedro pode conduzir & formagéo

de cadeias simples (piroxenas), cuja unidade repetitiva é SiOs%, ou cadeias

duplas (anfibolas), cuja unidade repetitiva & Si;0+;%.

Exemplos de cadeias simples s&oc a enstatite, MgSiO;, e a jadeite,

NaAl(SiO3);. Um exemplo de uma anfibola é a tremolite, Ca,MgsSi;O4¢.(OH),.

Cadeia de i
(Si0g) 5’ |
\

secgdo transversal |

da cadeia [
|
|

Cadeia de
N —_ |
(SigOygy)n™

secqao transversal
da cadeia |
!

Figura 3.19. Silicatos em cadeia simples ou dupla
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3.35.5. Silicatos lamelares

A partilha de trés atomos de oxigénio por tefraedro leva a uma lamina
bidimensional ‘infinita’, cuja unidade repetitiva & Si.0s°. Esta estrutura existe

no talco, Mg;(OH).Si,O4q € nas micas, como a moscovite, KAL{OH):(SizAO4g

g ainda nas argilas.

. n—
camada de (3i20slg

Figura 3.20. Silicatos lamelares

3.3.5.6. Silicatos tridimensionais

Se os quatre oxigénios de um tetraedro forem partilhados por outros
tetraedros forma-se uma rede tridimensional, e se ndo houver nenhuma

substituicdo do Si por um metal, a férmula sera SiO, (quartzo, tridimite ou

cristobalite).

Quando ha substituicdo formam-se estruturas igualmente imporiantes,
como os felsdpaios, que séo os mais importantes minerais constituintes das
rochas igneas (cerca de 2/3). Exemplos s2io a ottoclase, K(AIS)Os € a

anortite, CaAl,Si>0s.
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Cabe aqui ainda uma referéncia a uma classe de materiais muito
Importantes, os zedlitos, como a analcite, Na(AlSi»Og).H,O. Estes materials
tém vastas aplicagbes no ‘cracking’ catalitico do petréleo, e ainda no
tratamento de aguas duras, pois podem remover o iio Ca®*, trocando-o pelo
Na™.

3.3.6. Imperfeigdoes em cristais

Num cristal perfeito, a rede cristalina coincide com uma das 14 redes de
Bravais. Este cristal pode ser obtido a temperatura do zero absoluto. A
dqualquer outra temperatura os cristais sio imperfeitos, ou seja tém defeitos

cristalinos.

A medida que a temperatura aumenta, aumenta também a probabilidade

de existirem posicGes de rede ndo ocupadas.
3.3.6.1. Defeito de Schotty

Este tipo de defeito ocorre em cristais idnicos, quando surgem locais néo
ocupados, ou lacunas. As lacunas aniodnicas e catiénicas surgem sempres

associadas, de modo a manter a electroneutralidade do cristal.

Este tipo de defeito tem tendéncia a surgir em compostos altamente
idnicos, nos guais o ido positive ¢ negativo tenham tamanhos semelhantes,
como por exemplo no NaCl, CsCl, KCi e KBr. Na figura seguinte mostra-se

esquematicamente um defeito de Schottky para o NaCl.
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C2 Ma C2 HaCe Na C2 Ka €2 |
Na C2 Na CLHNa CL Ma CL Ha '
C2 Na C2 NacCg NacCLWaCL
N2 c2[ Jceha cemacema
€2 Na €2 Nacz Na[ JHaCt
Na C2 Na Cf Na €t Ha CL Na |
C2 Na C2 NaCg Na Ct Ka )
Na C2 Na CL Na €2 Na CL Ha-

Figura 3.21. Defeito de Schottky no NaCl

3.3.6.2. Defeito de Frenkel

Este tipo de defeito ocorre quande um ido ‘migra’ para uma posicéo
intersticial, deixando o seu local ‘correcto’ na rede vazio. Surge em compostos

em que o tamanho dos ides positivos e negativos € muito diferente.

Este defeito & predominante no cloreto e brometo de prata (catido
intersiiciai) e nos fluoreios de metais alacalino-terrosos {aniaoc intersticial). Na

figura seguinte encontra-se esquematizado um destes defeitos para o AgCl.

Ag Ct Ag C% Ag Ct Ag
CL Ag Ct Ag Cf Ag CL
ag cz{Jce 5%y Ag
€L Ag C2 Ag Cz Ag CL
Ag C% Ag C2 Ag Cf Ag

Figura 3.22. Defeito de Frenkel no AgCi
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3.3.6.3. Qutros tipos de defeitos

Os defeitos referidos atras sao intrinsecos a préopria substancia, e
dependem de factores como a velocidade de cristalizacéo, temperatura, etc.
Existem ainda defeiios extrinsecos, devidos a impurezas, que podem ocupar

posicdes de rede ou posi¢ées intersticiais.

Macroscopicamente podemos ainda identificar outros tipos de defeitos nos

cristais, como as deslocagoes e os defeitos extensos.

As deslocagbes sdo defeitos a uma dimenséo, responsaveis pela néo
uniformidade de linhas de pontos estruturais. Existem dois tipos de
deslocagbes, a deslocagdo em cunha e a deslocagio em parafuso. Nas

figuras seguintes mostram-se esquematicamente estes defeitos.

Figura 3.24. Deslocagico em parafusc num cristal
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Os defeitos extensos podem ser falhas de empilhamento em que uma das
camadas estruturais nao esta de acordo com a estrutura do cristal. Por
exemplo no empacotamento hexagonal compacto este defeitc pode ser

ilustrado pela sequéncia de camadas ABABABCABAB...

Qutro tipo de defeito extensc tem a ver com irregularidades que ocoirrem
na fronteira em que os microcristais se agregam, o que d& origem a

cavidades nos cristais.

3.3.7. Sdlidos amorfos

Vimos na introduc@o sobre esirutura de solidos, que esies podem ser
divididos em cristalinos ou amorfos. Os sélidos amorfos nao possuem um
arranjo tridimensional reguiar, contrariamente aos cristais. Alguns exemplos

deste tipo de sélidos s&o os vidros e os polimeros.

Enquanto nos cristais as propriedades fisicas apresentam
descontinuidades na temperatura de fuséo, para os sélidos amorfos ndo existe
uma temperatura de fusdo, mas sim uma sucessio de estados de fluidez
variavel, e que depende da temperatura e da ‘histéria térmica’ da substancia,
isto é, da forma como os aquecimentos e arrefecimentos foram feitos. A
temperatura a qual o material se torna rigido designa-se por temperatura de

transicao vitrea, T,.

3.3.7.1. Vidros

Os vidros s@o um dos materiais mais valiosos e verséateis para a nossa
civilizagdo. No entanto a sua utilizagdo ¢ muito antiga, remontando a ~1000

AC.
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O termo vidro é utilizado para descrever um material opticamente

transparente e que é produto da fuso de materiais inorganicos gue

arrefeceram até um estado rigido, sem cristalizacido. Em alguns aspectos os

vidros comportam-se mais como iiquidos do que como sélidos. Os espectros

de raios X mostram claramente gue os vidros néo tém arranjo peridédico no

espago.

Existem mais de 800 tipos de vidros de utilizagao corrente. Na tabela

seguinte encontram-se as caracteristicas de alguns destes vidros.

Nome Composicéo

Propriedades e utilizagéo

Quarizo puro  100% Si0O,

Vidro Pyrex Si0,,80-80%
B,0,,10-25%

Al,O3,vestigios

Vidro normal Si10,,75%
Na,0,15%
Ca0,10%

Baixo coeficiente de expanséo térmica
Transparente a uma gama larga de
comprimentos de onda

Utilizado em pesquisa 6ptica

Baixo coeficiente de expanséo térmica
Transparente a radiagédo no visivel e IV
mas ndo no ultravioleta.

Utilizado como material de laboratério e de
cozinha (forno)

Facilmente atacado por agentes quimicos
Sugeito a choques térmicos

Transmite a luz visivel mas absorve o

ultravioleta

Utilizagdes comuns em janelas, garrafas..

Na figura 3.25 encontra-se esquematizado o quartzo cristalino e um vidro

de quartzo, mostrando a diferenca na ordenagé&o dos atomos.
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(@)

Figura 3.25. Representacio a duas dimensbes de {2) quartzo cristalinc e (b) vidro de

quartzo ndo cristalino. As esferas mais pequenas representam o silicio.

As cores dos vidros sd@o devidas 4 presenca de 6xidos metalicos. Por
exemplo o vidro verde contem Fe 03 ou CuQ. O vidro amarelo contem oxido
de uranio, UOs,. O vidro azul contem oxidos de cobalte, CoO e de cobre CuQ.

Q vidro vermelho contem pequenas particulas de ouro e cobre.

Embora o vidro de quartzo tenha propriedades muito convenientes, é
muito dispendioso e de dificil produgdo, uma vez que sdc necessarias
temperaturas da ordem dos 1700 °C. (T4 ~1200 °C). Por isto, este vidro nao é
utilizado em garrafas, janelas eic. A adicdo de oufros oxidos baixa

sensivelmente a temperatura de transicao vitrea, reduzindo os custos.

A velocidade de arrefecimento pode ser critica para evitar tensdes
interiores no vidro. O enarme espelho utilizado no telescépio de Monte

Fatomar foi arrefecido de 500 a 300 °C em nove mesesi!
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3.3.7.2. Polimeros

Da-se o nome de polimeros a substancias com cadeias moleculares
extremamente longas. Estas podem ter até centenas de mithar de unidades de

massa molecular, e sdo por isso designadas por macromoléculas.

Os polimeros podem ser divididos em duas classes: naturais ou
sintéticos. Alguns exemplos de polimeros naturais sdo as proteinas, acidos
nucleicos, polisacarideos, como a celulose, e borracha natural. Os polimeros
sintéticos sdo também compostos organicos, dos quais alguns exemplos se
encontram na tabela seguinte. Nestes polimeros, as cadeias
macromoleculares resuitam da repeticdo de um mondmere, que é uma

molécula mais pequena que da origem ao polimero.

Monémero Polimero
formula nome nome e férmula usos
H,C=CH, etileno polietileno Tubos de plastico
—-(CH2-CH3)--n Garrafas;isoladores
H eléctricos, brinquedos
)
H.C=C-CHs  propileno --(CHg-(%H-)--n Embalagens
" “Hy Garrafas, efc.
Hz(.-;:é-Cl cloreto de cloreto de polivinilo Tubos, materiais de
vinilo (PVC) e construcdo roupas, efc.
~~(CH-CH-)—n
F,C=CF> tetrafluoretileno Teflon Material de laboratério

--{CF»-CFa-)—n Utensilios de cozinha

isoladores eléctricos

H,C=C-H estireno poliestireno Contentores
~-{CH2-CH-)-n isoladores térmicos
l-; S Brinquedos, efc.
H;ZC=C~C=CNZ butadieno borracha de Borracha sintética

+ estireno butadieng-estireno
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Um desenvolvimento importante na utilizacdo dos polimeros é o controlo
estereoquimico. O propileno, por exemplo, pode polimerizar em gualguer dos
trés arranjos seguintes: iscotactico, em que todos os grupos metilo, CH3,
apresentam a mesma orientacdo relativa; sindiotactico em que os grupoes
metilo se orientam alternadamente para irds e para diante do perfil da cadeis,

e atactico, em gue os grupos se distribuem ao acaso ( figura 3.26)

Hey, Hoen, |

H en, H oy, H cn,

Figura 3.26. Polipropileno; (a) isotactico, (b} sindiotactico e ¢) atactico

O polipropileno atactico € um material mole e elastico, semelhante a

borracha, enquanto os outros tém caracteristicas cristalinas.

Alguns polimeros exibem elasticidade, ou seja, a capacidade de se
alongarem sob accéo de uma forga, regressando a forma inicial quando cessa

a acgdo dessa forga. Sdo designados por elastémeros. Um exemplo é a

borracha vulcanizada.

O polimero de borracha natural ndc apresenta a propriedade da

elasticidade, mas a adigéo de enxofre & borracha natural destroi duas ligacdes
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duplas em cadeias moleculares adjacentes, e cria ligagbes covalentes entre

cadeias poliméricas. O resultado é a formagdo de ligacdes C-S , como mostra

a figura seguinte:

Figura 3.27. Polimero de borracha vulcanizada

Estas ligagbes estéo intervaladas por centenas de atomos de carbono, de

modo a gerar a elasticidade.

3.4. Diagramas de fases de substancias puras

MNeste capitulo fizémos referéncia a estruiura de diversos materiais. Ficou,
parece-nos claro, evidente gue a mesma substancia pode existir nos
diferentes estados de agregacéo, sélido, liquide ou gasoso, consoante as
condicdes de pressac e temperatura. Cabe pois incluir neste capitulo alguma
discusséio sobre o equilibrio entre as diferentes fases para uma mesma

substancia. A agua, por exemplo, pode existir (ou coexistir) no estado sélido,

liquido ou gasoso.
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Se guisermos representar num Unico diagrama o conjuntc de dados
relativamente ao estado em que uma substincia se pode encontrar,
construimos diagramas de fases de pressao, p, em funcio da temperatura,
T. Nestes diagramas estic representadas as condigdes de equilibrio
(coexistécia) sélido/vapor, sélido/liquido e liquidofvapor, e as condigdes de p e

T em que uma dada fase & mais estavel.

3.4.1. Agua

Na figura seguinte encontra-se o diagrama de fases para a agua. Este
diagrama, como foi referido, resume as condi¢Ges para as quais a agua pode
existir no estado sélido, liquido ou gasocso. A linha que separa quaisquer duas
regides indica as condigdes em gue as duas fases podem coexistir em

equilibrio.

Pl . | 374% 20 atm |
L 3

I Slm . o P M e il e ariile S = w——c = e

o

6olf

458 mMpF—e——-

o
]l

R T e T e

0 (.0088
t, °C

2

Figura 3.28. Diagrama de fases da agua
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QO facto mais relevante é a inclinagdo negativa da curva de equilibrio
sélidofliquide, que se deve a variag&o negativa do volume, durante o processo
de fus&o. De facto, o volume molar da agua liquida é inferior ao do gelo, o gue
faz da 4gua uma substancia com propriedades Unicas. isto deve-se a
formacgéo de ligagdes de hidrogénio entre as moléculas de agua, como foi
referido atrés. Parte dessas ligagbes sfo quebradas durante o processo de
fusdo, permitinde um melhor ‘empacoatamento’ das moléculas, no estado

liguido.

Analisando o diagrama de fases podemos constatar que a agua sublima
{passa directamente do estado soélido ao gasoso, sem passar pelo estado
liquido) a pressdes inferiores a 458 mm de Hg (~0.006 atm). Isto &
aproveitado para a liofilizagdo de alimentos e medicamentos permitindo a sua

conservacaoc por longos periodos de ternpo.

3.4.2. Dioxide de carbono

Na figura seguinte encontra-se o diagrama de fases do CQ»:

H : ‘
i !
{ ;h——‘---ﬂ-ﬂ--h---——-———-” ‘
|

|

- 3
“ rn--— -

p, atin

t, *C

Figura 3.28. Diagrama de fases do didxido de carbono
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Neste caso AVueso > 0, @ a inclinagéo da curva de equilibrio sélido/liquido
é positiva. O CO, sélide sublima por aguecimento a pressbes inferiores a 5.11
atm, por exemplo a pressao atmosférica. Isto é a base de funcichamento dos
extintores de fogo de neve carbdnica. Consideremos um cilindro onde se
encontra CO; liquido, geraimente a pressdes entre 8 e 20 atm (A). Ao abrir-
mos a vélvula, o liquido expande-se rapidamente sem absorver calor do
exterior, pelo que solidifica, ficando num estado B (ver figura anterior). A
temperatura da chama provoca entdo a sublimagdo, com libertagdo de CO,

gasoso, 0 que impede a difusao de Q,, apagando a chama.

3.4.3. Hélio

O diagrama de fases do hélio & bastante diferente dos anteriores, como

pnodemos constatar na figura seguinte:

kor |
|
'y ol |
& \
N r |
or |

Y

Figura 3.30. Diagrama de fases do He
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E o Unico sistema em que podem coexistr duas fases liguidas em

equilibrio! Repare-se nas tembperaturas exiremamente baixas. A qualquer

temperatura acima de 5 K o He é um gas.

3.4.4. Carbono

Quiro diagiama de fases bastante intressante ¢ o do Carbono. A fase mais

estdvel & pressé@o e temperatura ambiente & a grafite. Na figura seguinte

enconira-se ¢ diagrama de fases do carbono:

600

Liquido
500 q |

Pianante
. 400

_:E
= 300F  Dissante + |
B |
Gralite wetaestivel |
200
Conversdes
catalizadas Grafite
100 ’
_——=—"" grafite ¢ Diaranie metaestivel.
b 1 ]
UU 1000 2000 3000 4000 5000
TIK

Figura 3.31. Diagrama de fases do carbeno

Para produzir diamante ¢ necessario, por exempio, alingir a temperatura
de 1500 K e ~10* atm. Contudo estas transformacées séo catalizadas por

metais, como o niquel fundido, que vio contaminar o diamante, permitindo

distingui-los do diamante natural {qgue & muito valicso!).
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3.5. Analise térmica

As temperaturas de fuso e ebulicdo de uma substancia podem ser

obtidas através de uma técnica designada por analise térmica.

Curvas de aguecimento, como a da figura 3.32 sfo bastante uUteis para
estudar transicées de fase. Quando uma amostra sélida € aquecida a sua
temperatura sobe gradualmente até atingir o ponto A. Neste ponto o soélido
coimega a fundir. Durante esse processo (A>B), o calor é absorvido, mas a
temperatuia mantem-se constante. Uma vez no estado liquido, a temperatura
volta a subir até ao ponto C, devido & agitacdo térmica das particulas. O
processo de vaporizagdo ¢ similar, entre C e D. Quando todas as moléculas

estao no estado gasoso, a temperatura volta a subir.

Vapor

Boiling point
[
5 / o D
jul VAT
g Liquid and vapor
E in equilibzium
3] . . I
= Metting point
Liquid
Solid and liquid
in equilibrium
/q B
Solid
LW
rd
Time

¢
7 N T

Figura 3.32. Curva tipica de aquecimento de um solido

As curvas de arrefecimento sdo semelhantes, excepto para maieriais

amorfos.

No esquema seguinte mostram-se as varias transicdes de fase possiveis,

gue uma substéncia pode apresentar:
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_ Vaporization
Condensation

Temperature
Sublimation
Deposition

Melting
Freezing

Figura 3.33. Transicbes de fase num material
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