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1. INTRODUCAO

Desde os primdrdios da civilizacdo que o Homem se interroga sobre a constituicdo da
matéria. De que sao feitos os nossos corpos, o ar que respiramos? Hoje sabemos de
forma muito clara que a matéria é constituida por atomos, moléculas (elas proprias
agregados de atomos) e ides. Estas espécies participam em todos os fendmenos
guimicos que podemos observar, como a combustdo de uma vela ou a dissolucdo de
um sal. Contudo este tipo de compreensdo, s6 comecou a ganhar forma a partir do
séc. XIX gracas ao trabalho de atomistas como Dalton. E foi preciso esperar pelo séc.
XX para que pudéssemos compreender qual a estrutura destas entidades: os atomos.
Este texto destina-se aos alunos de 12 ano de Quimica Geral, e pretende mostrar
como evoluiu o conceito de atomo, e sua constituicdo, desde a Antiguidade até aos
nossos dias, e a forma como podemos dispd-los de uma forma coerente e légica

numa das principais ferramentas de um Quimico: a Tabela Periddica.






2. A EVOLUGCAO DOS MODELOS ATOMICOS

A nogdo de dtomo tem a sua génese no filésofo grego Demécrito que, no séc. IV AC,
e contra as ideias dominantes de Aristoteles, considerava a matéria composta de

particulas indivisiveis, os dtomos.

Figura 1: Busto de Demacrito de Abdera

A nogao de atomismo enfrentou diversos obstaculos ao longo dos séculos que se
seguiram. Durante cerca de 2 mil anos pouco se avangou sobre esta ideia original. A
primeira prova experimental sobre a existéncia de atomos deve-se a Robert Boyle
gue explicou as relagdes entre pressdo e volume de um gds admitindo que os gases

eram constituidos por “4tomos”. Estabeleceu a sua Lei de Boyle em 1661.

Figura 2: Reduzindo o volume de um gds a metade a pressdo do gas duplica devido ao nimero de
colisdes dos dtomos duplicar.



S6 em 1808 um cientista inglés, John Dalton, formulou uma teoria precisa acerca dos

atomos. As suas hipdteses foram as seguintes:

. Os elementos sdo constituidos por particulas extremamente pequenas,
chamados atomos. Todos os atomos de um dado elemento sdo idénticos, tém o
mesmo tamanho, massa e propriedades quimicas. Os atomos de um elemento sdo

diferentes dos atomos de outro elemento qualquer.

. Os compostos sdo constituidos por atomos de mais do que um elemento. Em
qualquer composto a razdo entre o niumero de dtomos de qualquer dos elementos é

um numero inteiro, ou uma fracgdo simples.

. Uma reacgdo quimica envolve apenas separagdo, combinagdo ou rearranjo

dos dtomos. Nao resulta na sua criagao ou destruigao.

Dalton imaginava o dtomo como uma unidade indivisivel, mas na realidade este

possui uma estrutura interna de particulas subatdmicas: electrées, protdes e

neutrdes. A descoberta do electrdo deve-se a invencao do tubo de raios catddicos:

Revestimento metalico
Sizsterna de  Placas de interiar (aka tensdo positiva) =
- \

Focalizagdo Deflexdo X)’”_/——"" \
Wertical /._/,,.

e Revestimento
de Fdsforo ‘

Filarmento de
ajuecimento

Catodo

;. . Feixe de
©oliin. . Elétrons

Macas de "
Deflexdo R e

Grade de Horizontal -
Contrale TS

Figura 3. Deflexdo de raios catddicos por meio de um campo eléctrico.

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

carregadas negativamente: os electroes. Os atomos, contendo electrdes, sdo



contudo electricamente neutros, pelo que cada atomo deveria conter igual nimero

de cargas positivas e de cargas negativas.

Segundo Thomson, o dtomo seria como um “bolo de passas”, ou seja os electrdes

“embebidos” numa esfera uniforme e positiva.

Figura 4. Modelo de Thomson para o dtomo.

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

: Pelicula
Fonte de particulas a

Raio a

Figura 5. Experiéncia de Rutherford; maioria das particulas a atravessa uma pelicula de ouro, apenas

algumas mudam de direccdo.



Rutherford propods assim, que as cargas positivas estavam concentradas num nucleo,
na parte central do atomo. As cargas positivas no nucleo sao 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 que o
hidrogénio continha um protao e o hélio 2 protdes, mas a relagdo de massas nao era
de 2:1 mas sim de 4:1 (despreza-se a massa dos electroes que é muito pequena

comparada com a dos protoes).

Isto s6 foi resolvido com a descoberta do neutrdo por Chadwick, em 1932. Chadwick
bombardeou uma pelicula de berilio com particulas 0, e o metal emitia uma radiagao
altamente energética, constituida por particulas neutras, e com uma massa

ligeiramente superior a do protdo: o neutrdo.

Com esta descoberta, a constituicao do atomo ficou definitivamente estabelecida: os
atomos sdo constituidos por nucleos muito pequenos e muito densos, cercados por
“nuvens” de electrdes a relativamente grandes distancias do nucleo. Todos os
nucleos contém protées. Nucleos de todos os atomos, excepto o hidrogénio, contém
também neutrdes. Na tabela seguinte resumem-se os dados relativos a massa e

carga destas trés particulas subatémicas:

Tabela 1: Massa e carga das particulas subatémicas

Particula Massa (g) Carga (C) Unidade de carga
electrdo 9.1095x10%8 -1.6022x10™" -1

protdo 1.67252x10% 1.6022x10" +1
neutrdo 1.67495x10% 0 0




3.NUMERO ATOMICO, NUMERO DE MASSA E ISOTOPOS

Todos os atomos podem ser identificados pelo nimero de protdes e de neutrdes que

os constituem. O numero atémico (Z) € o numero de protdes no nucleo de cada

atomo de um elemento. Num atomo neutro, o nimero de protdes é igual ao nimero
de electrdes, pelo que o nimero atémico indica também o nimero de electrées no
atomo. Sé o hidrogénio tem 1 protdo, s6 o hélio tem 2 protdes, s6 o litio tem 3
protGes, etc. Conclui-se portanto que o nimero atdomico nos indica imediatamente

de que elemento se trata.

O numero de massa (A) é o numero total de neutrdes e protées presentes no nucleo

de um atomo. Daqui pode concluir-se que o numero de neutrdes é dado por A-Z. A

forma de representar o nuclido de um &tomo é %X . Exemplos s3o o ;Li,>Na, etc.

Em muitos casos, 4&tomos de um mesmo elemento ndo tém todos a mesma massa.
Isto deve-se a existirem atomos com o mesmo numero de protdes, mas diferente
nimero de neutrdes. Atomos com o mesmo nimero atémico mas diferente nimero
de massa sdo chamados isdtopos. Um exemplo de isétopos é os dois isétopos do

uranio:
235, 238
»d e U

Outro exemplo é os trés isétopos do hidrogénio: o hidrogénio, o deutério e o tritio:

iH, He JH.

As propriedades quimicas de um elemento sao determinadas sobretudo pelo
numero de protdes e electrGes no atomo. NeutrGes ndo entram em reacgoes
quimicas, em condi¢cdes normais, logo isétopos de um mesmo elemento tém
propriedades quimicas semelhantes. Contudo as propriedades fisicas de uma
substancia podem ser afectadas pela substituicdo isotdpica. Por exemplo, a agua
solida (gelo) é menos densa que a agua liquida, no ponto de fusdo, mas a agua

pesada (em que o hidrogénio é substituido pelo deutério, D,0O) é mais densa.



/- DT H20(s)

«} mon

D,0(s)

N

Figura 6. A densidade do gelo contendo deutério é mais elevada que a agua.
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4.ESTRUTURA ELECTRONICA DOS ATOMOS

4.1. RADIACAO ELECTROMAGNETICA

Como sabemos, a luz solar é constituida pela sobreposicdo de radiacdes de
diferentes cores, desde o vermelho ao violeta, sendo o conjunto dessas radiagdes

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 radiacdes que podem ser separadas num prisma, dando origem ao
espectro visivel. Existem também outras radia¢des, para além do visivel, que se
manifestam de outra forma, como as radiagdes no infravermelho, ultravioleta, ondas

de radio, raios X, etc.

Durante muito tempo discutiu-se a natureza dessas radiacdes. Surgiram a teoria
corpuscular (Newton) e ondulatéria (Huygens), acabando por vencer esta ultima pois
explicava todos os fendmenos até entdo conhecidos, como a reflexdo, difraccdo,

interferéncias, etc.

Em 1864 Maxwell estabeleceu que qualquer radiacdo visivel ou invisivel consiste na
propagacdao de um campo eléctrico e de um campo magnético vibratérios,
constantemente normais entre si. Esta propagacdo da-se com uma velocidade
constante, ¢, que no vazio tem o mesmo valor para todas as radiagdes: ¢ = 3x10°

m.s. As principais caracteristicas de uma radia¢do sdo o seu comprimento de onda,

A, que é a distancia entre dois pontos consecutivos na mesma fase de vibracdo, e a
frequéncia, v, que é o numero de vibragées produzidas na unidade de tempo. A

relacdo entre ambas vem:

<|lo
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O espectro electromagnético estende-se das ondas de radio (baixa frequéncia) até

aos raios Y (alta frequéncia).
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Figura 7. Raio luminoso polarizado; o campo eléctrico vibra num plano perpendicular ao campo

magnético.
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Figura 8. Espectro das radiagGes electromagnéticas. A luz visivel é apenas uma pequena frac¢do do

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

4.2. RADIAGAO COMO FORMA DE ENERGIA

Vimos que a radia¢dao electromagnética tem caracteristicas ondulatdrias. Contudo,
qualquer radiacdo transporta energia. Podemos apercebermo-nos disso quando um

corpo aquece por acgao da luz solar, ou quando esta é utilizada na fotossintese.
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Quando sdlidos sdo aquecidos emitem radiagdes, com varios comprimentos de onda

(por exemplo o fio de tungsténio das lampadas).

Em 1900, Planck descobriu que a energia das radiacdes emitidas (ou absorvidas) por
atomos e moléculas sé poderia assumir quantidades discretas, isto é, um oscilador

atémico sé poderia ter energias dadas pela expressdo fundamental:

E =nhv

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

Planck, cujo valor é:
h=6.626x10""J.s

Planck deu o 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 é sempre emitida ou absorvida em multiplos de hV, isto é, hv, 2hV, 3hV, etc.,
mas nunca 1.67 hv, ou 3.48hvV, por exemplo. Esta teoria rompeu com as ideias

classicas da fisica e inaugurou a fisica moderna.

Com base nesta teoria, Einstein explicou o efeito fotoeléctrico (emissdo de electroes

por metais sob accdo de luz incidente), supondo que a luz é constituida por
corpusculos, os fotdes, de energia hV cada, e que se propagam no espago como uma

“saraivada de projécteis com a velocidade da luz”.

\I.

Figura 9. Efeito fotoeléctrico
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Se a frequéncia da radiacdo for superior a um determinado limiar, libertam-se
electr6es com uma energia cinética, EC, dada por:

EC=hv-EL
onde EL é a energia de ligacdo do electrao ao metal.

No entanto hd propriedades da luz, como as interferéncias, que sé podem ser
explicadas supondo que a luz é uma onda. De facto a luz apresenta um
comportamento dual de particula-onda, como veremos adiante. A interpretacdo do
efeito fotoeléctrico, e do espectro do hidrogénio (como veremos a seguir) provaram

a autenticidade da hipodtese, revolucionaria para a época, de Planck.

4.3. ESPECTROS DE EMISSAO

Os trabalhos de Einstein ajudaram a resolver outro dos mistérios da época: os
espectros de emissao das substancias. Com efeito, sélidos incandescentes, liquidos e
gases a alta pressdo emitem radiacdo dando origem a espectros continuos. Contudo,
guando uma descarga eléctrica atravessa uma amostra de gas rarefeito, este emite
radiacdo apenas a comprimentos de onda especificos, dando origem a espectros de

riscas.

Por exemplo, se aquecermos um sal de sédio na chama, este emite radiacdo que
corresponde a uma risca amarela, na regido do visivel. Cada elemento tem o seu

espectro de emissdo Unico, o que constitui um meio de identificar esse elemento.

Fenda

Espectro de Riscas

Tubo de descarga

Figura 10. Montagem experimental para estudar espectros de emissao.
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4.4. ESPECTRO DO HIDROGENIO E TEORIA DE BOHR

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

constituido por diversas riscas.

Em 1885, Balmer mostrou que o inverso do comprimento de onda, 1/4, ou nimero

de onda, ; de qualquer banda do espectro visivel do hidrogénio podia ser dado pela

formula empirica:

onde R é a constante de Rydberg e n =3, 4, 5, etc.

No entanto, o hidrogénio ndao emite apenas na regido do visivel, mas também na
zona do ultravioleta e do infravermelho. As riscas do espectro do hidrogénio
agrupam-se em séries, sendo as principais conhecidas pelo nome dos cientistas que

as descobriram: Lyman, Balmer, Prashen, Brackett e Pfund.

Verificou-se que para todas as séries a expressdao de Balmer era vdlida, na forma

1_43_%
A n> n;

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

genérica:

15



Tabela 2. Séries do espectro de emissdo do hidrogénio

Série Regido do espectro nien;
Lyman ultravioleta ni=1, n,=2,3,4...
Balmer visivel/ultravioleta n{=2, n,=3,4,5...
Pashen infravermelho n;=3, n,=4,5,6...
Brackett infravermelho n{=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
trabalhos de Rutherford (que vimos atrds) ndo deixaram duvidas de que os atomos
eram constituidos por um nucleo de carga positiva (onde se localizava a massa do
atomo) em torno do qual giravam os electrdes. Como o atomo de hidrogénio é
constituido por um protdo e um electrdo, teriamos segundo o modelo de Rutherford

0 seguinte:

Figura 11. Modelo de Rutherford para o 4&tomo de hidrogénio

Uma carga eléctrica girando em torno do nucleo tem evidentemente um movimento
periodico caracterizado por uma dada frequéncia, ou seja, o electrdo girando em
torno do nucleo ndo é mais do que um oscilador eléctrico. Se admitirmos um
comportamento cldssico para esse oscilador, haveria entdo emissdo de radiacao

electromagnética. Mas se assim fosse, o electrdo aproximar-se-ia sucessivamente do

16



nucleo, até que colidiria com o nucleo, perdendo o atomo a sua individualidade (ver

figura).

Figura 12. Falha do modelo de Rutherford

Ao aproximar-se do nucleo, o electrdo percorreria uma gama continua de
frequéncias. Portanto, segundo o modelo de Rutherford, o &tomo ndo era estavel, e
emitia um espectro continuo. Tais conclusdes sdao contrdrias as evidéncias
experimentais. Bohr, baseado no modelo de Rutherford, avangou com alguns
postulados, revoluciondrios para a época, e que Ihe valeram o prémio Nobel da Fisica

em 1922, justamente por ter explicado o espectro do atomo de hidrogénio.

Bohr imaginava o atomo a semelhanga do sistema solar. Os electrdes moviam-se em
torno do nucleo sendo atraidos por este, através da atraccdo mutua de particulas
carregadas de sinal contrario, o que era balangado pela aceleragdo centrifuga, devida

ao deslocamento dos electrdes a alta velocidade.
Os postulados de Bohr foram os seguintes:

. Os electrées movem-se em torno do nucleo descrevendo orbitas circulares

estaciondrias (isto é, ndo variam com o tempo).

. A energia dos electrbes numa dada érbita permanece constante, quer dizer,

os electroes movem-se numa dada érbita sem emitir ou absorver energia.

. Fornecendo-se energia a um electrdo ele poderd “saltar” para uma orbita
mais externa e portanto mais energética. A energia recebida é a diferenga entre a

energia da Orbita inicial e a energia da érbita final.

17



. Os electrdes podem “saltar” de uma orbita de energia Ef, para outra de
menor energia, E;, sendo a diferenca de energias emitida sob a forma de radiacdo, de

frequéncia V, dada pela equagao:
LE = E¢- Ej= hv

. As Orbitas permitidas estdo relacionadas com um numero inteiro, n, e sdo
aquelas para as quais o produto da massa do electrdao, m, pela sua velocidade, v, e
pelo raio da orbita, r, € multiplo de h/2 77 isto é:

mn—mi
Com

Dado o electrdo descrever uma oérbita sem emitir energia, a cada Orbita deve
corresponder uma energia constante, que serd a soma da energia cinética e da

energia potencial (formula de Coulomb), isto é:

onde e é a carga do electrdo.

No entanto, para que o electrdo se mantenha na drbita é necessario que a forca de

Coulomb (atracgao) seja igual mas de sinal contrario a forga centrifuga, logo:

e
T2

[
0
N~

Substituindo na expressdo para a energia total obtemos:

_le® & 1€

E - -
Rl S 2r
Pelos postulados de Bohr, os raios das drbitas permitidas sao dados pela expressao:

(= nh
T 2T

Elevando ambos os membros da expressao ao quadrado, obtemos:
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, _ n’h?
mev2 4
Como mv? = é’/r, podemos substituir na equacdo anterior sendo que o raio das
orbitas vem dado por:
. n’h?
me? 477
Finalmente, substituindo o valor de r na expressdo para a energia total, obtemos as

energias permitidas para o electrdao no atomo de hidrogénio:

2me’

Era =~
total n2h2

Para n = 1, teremos a orbita permitida mais préxima do nucleo a que corresponde a

energia mais baixa. A drbita n = 1 caracteriza o estado fundamental do dtomo.

Para n = 2, 3, 4, etc., teremos estados de energia mais elevados, isto é, estados

excitados do atomo.

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

um fotdo, cuja energia é dada por:

hy = 2'me’  2mme’
~ nPh? n2h?

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

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

2772me4(1 1)

ch? T2 2

1_
A e n

Esta expressdao é analoga a equagdao empirica de Balmer, sendo a constante de

Rydberg dada por 27tme*/ch’. 0 valor experimental de R é 109737 cm™?, o gue esta

em boa concordancia com o valor teérico de 109677.58 cm’™.
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A teoria de Bohr explica pois com sucesso o espectro do atomo de hidrogénio. As
diferentes riscas no espectro correspondem a transicdes electrdnicas entre os varios
niveis energéticos, que por sua vez correspondem a transicoes entre as diferentes

orbitas do atomo, como se observa na figura seguinte:

n<6 %
Figura 13. Niveis de energia no atomo de hidrogénio e séries de emissdo. Cada nivel de energia

corresponde a energia associada com o movimento do electrdo numa érbita, como postulado por

Bohr

Resumindo, a emissdao de energia pelos atomos ocorre quando estes passam de
estados excitados para estados de mais baixa energia. A frequéncia da radiacdo

emitida é proporcional a energia libertada, de acordo com a equacdo de Planck, 4E =

hv. n=3
/” \‘\
. .
. .
, .
. .
. .
; n=2 .

2 - s AVAVAVAVAVAYS
4 rd ‘. 1}
; . -
; ;somsl X \ AE = hv
: Y TR |
I‘ '

Figura 14. Processo de emissdo de acordo com a teoria de Bohr: o electrdo de um atomo de
hidrogénio originalmente numa érbita para a qual n = 3 passa para uma érbita n = 2, emitindo um

fotdo de energia hV.

Se os atomos sé podem emitir radiacdes de frequéncia vy, V,, etc., bem definidas, é

porque sé podem apresentar estados de energia bem determinados. Podemos
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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 electrdo ja ndo
consegue explicar os dados experimentais. Da mesma forma, a teoria de Bohr nao
consegue explicar a estrutura das moléculas ou a reactividade quimica. Isto ndo
significa que as ideias expostas sejam abandonadas, pois com efeito trata-se de um

passo fundamental no desenvolvimento da moderna teoria quantica, como veremos

de seguida.

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

guantica.

4.5. A DUALIDADE PARTICULA-ONDA

O passo fundamental para o estabelecimento da teoria quéantica foi dado por Louis
de Broglie, em 1924. Vimos que, para interpretar o fendmeno fotoeléctrico, Einstein
considerou um quantum de energia como um corpusculo chamado fotdo, ou seja

assumiu a equivaléncia:
Efotﬁo =hv

Também notamos que fendmenos de interferéncia e difraccdo s6 podem ser
explicados admitindo uma natureza ondulatdria para a radiagao. Sera que os dois
aspectos sao irreconcilidveis? Cerca de 20 anos antes, Einstein através da teoria da

relatividade estabelecera a equivaléncia massa-energia:
E =mdc?

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

massa m, e 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=c/A, pelo que se obtém facilmente:

L_h
mc

A expressdo anterior € a célebre relacdo de De Broglie, e que relaciona claramente o

aspecto ondulatério e corpuscular da radiagcdo. De Broglie estabeleceu de forma
irrefutavel que as particulas subatémicas apresentam um caracter dual de particula-

onda, tendo por isso muito justamente recebido o prémio Nobel da Fisica em 1929.

O trabalho de De Broglie veio responder a uma questdao que nem o proprio Bohr
conseguia explicar. Porque estaria a energia do electrdo num dtomo de hidrogénio
guantizada? Por outras palavras, porque estaria o electrdo condicionado a certas

orbitas a distancias fixas do nucleo?

A resposta deu-a De Broglie. Se o electrao se comporta como uma onda estacionaria,
o perimetro da drbita deve ser um multiplo do comprimento de onda, caso contrario

as onda cancelar-se-iam em drbitas sucessivas. Isto implica que:
2T = nA
Mas, como vimos atras, A=h/mv. Substituindo na equacdo anterior obtemos:

_rh

mvr =
27T

gue é precisamente a expressdo do postulado de Bohr.

Figura 15. (a) Perimetro da drbita deve ser igual a um nimero inteiro de comprimentos de onda. Esta

é uma 6rbita permitida. (b) Orbita ndo permitida pois em sucessivas orbitas as ondas anular-se-iam.
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Assim, também o electrdo apresenta um caracter dual particula-onda. Dois anos
antes da teoria de De Broglie ter sido apresentada, Davisson e Germer do Bell
Telephone Laboratory demonstraram a difraccdo de electrées por um cristal de
niquel. Este comportamento é uma caracteristica importante das ondas. Mostra
claramente que os electrdes tém propriedades ondulatérias. Uma das aplicagdes é

0s modernos microscopios electrdnicos.

4.6.FUNDAMENTOS DA TEORIA QUANTICA MODERNA: PRINCIPIO DA INCERTEZA

Como os electrdes tém comportamento ondulatério quando se movem em
dimensdes da ordem de grandeza do A a ele associado (O 10"° m), e como esta é a
ordem de grandeza da dimensdo dos atomos, é ébvio que o comportamento dos
electrées nos atomos é fundamentalmente ondulatério. Isto quer dizer que a
mecanica cldssica ndo é adequada para descrever os electrées num atomo. Surge

assim a teoria quantica ou Mecanica Quantica.

De Broglie sugerira que se o electrdo tem um comportamento ondulatério, tem um A
a ele associado. Contudo, uma onda pura de comprimento de onda A é infinitamente
extensa. Por outro lado, a particula € uma entidade localizada no espaco. Parece nao

existir qualquer tipo de compatibilidade entre estes dois conceitos.

Uma das mais importantes consequéncias da dualidade particula-onda é o principio

da incerteza de Heisenberg. Heisenberg estabeleceu que é impossivel determinar

simultaneamente o momento linear, p (p = mv), e a posicao, x, de uma particula,

para alem de uma incerteza dada por:
h
AX.Ap=>—
4

onde Ax é a incerteza na posicdo e 4p a incerteza no momento linear.
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A deducdo desta expressao esta para além do ambito deste texto. Heisenberg foi um
dos fundadores da mecanica quantica, tendo por isso recebido o prémio Nobel da

Fisica em 1932.

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

electrao.

De acordo com o principio da incerteza de Heisenberg temos de abandonar a
primitiva ideia de que os electrGes podem ser encontrados em orbitas. Deixa-se de
falar em érbitas, mas sim em orbitais, isto é, zonas em torno do nucleo onde é

elevada a probabilidade de encontrar um electrdo com uma dada energia.

Para os quimicos, a nocdo de orbital atdmico é extremamente importante. A

descricdo satisfatéria do atomo nestes termos é a equacdo de Schrodinger. Os

movimentos dos electrdes passam a ser descritos por uma funcdo de onda, ¥, e a
probabilidade de encontrar um electrao num ponto do espago de coordenadas x,y,z

¢ W (x,y,2).

4.7. A EQUAGAO DE SCHRODINGER

A equagdao de Schrodinger é bastante complicada, e de muito dificil resolugao.
Schrodinger foi um fisico austriaco genial, tendo recebido o prémio Nobel da Fisica

em 1933.

N3o sendo meta deste texto a sua resolucdo, apresenta-se aqui de forma ilustrativa
o estabelecimento da equacgdo, bem como as solucdes que se obtém, o que é o mais

importante para os nossos objectivos.

Para uma onda estacionaria (por exemplo uma corda em vibracdo), de comprimento
de onda A, e cuja amplitude em qualquer ponto ao longo de x pode ser descrita por

uma funcao f(x), demonstra-se que:
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d?f 477
dX(ZX):_ AZ f(X)

Considerando-se o electrdo como uma onda, movendo-se a uma direc¢cdo temos:

Como o electrao pode mover-se segundo trés dimensdes, x,y e z, a expressao acima
escreve-se:
*Y N *Y N *Y A1

POV A I

Substituindo as trés derivadas parciais pelo simbolo /] obtemos:

41T

0y =- bt Y

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

anterior vem:

A mPv?
e

mRv
h

WY=0
A energia total do sistema, E, é constituida pela energia cinética, dada por % mv’ e
pela energia potencial, V, logo:
E=¥mi+V = Bmi=E-V
ou

v? :%(E—V)

Introduzindo o valor de v na equacio atras, obtemos a equacdo de Schrodinger:

877°m
h2

0°W + (E-V)w=0
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Aplicando a equacdo de Schrodinger ao dtomo de hidrogénio, verifica-se que ha
varias funcbes de onda que sdo solugdes possiveis da equacdo, ¥, ¥, etc., a que
correspondem energias E;, E,, etc. Estas funcGes de onda sdo dadas pela expressao

geral:
LP(X, y,z,n,l,m, t) = (B(X, y,z,n,l, m)—iE(n)t/h

onde @é uma funcdo real, x,y e z sao coordenadas espaciais, t € o tempo, E é a
energia, h é a constante de Planck reduzida, isto é h = h/277 e i é o nimero

imaginario.

Os simbolos n, | e m sdao os chamados numeros quanticos. A mecanica quantica diz-

nos pois que sao necessarios 3 numeros quanticos para descrever o electrao num
atomo de hidrogénio. O mesmo se aplica a outros atomos. Estes numeros sao
derivados da resolucdo matematica da equacdo de Schrodinger, e sdo designados

por numero gquantico principal, n, nimero quantico secundario ou de momento

angular, /, e nUmero gquantico magnético, m.

4.8.NUMEROS QUANTICOS

4.8.1.NUMERO QUANTICO PRINCIPAL

O numero quantico principal pode ter valores de n =1, 2, 3, ..., etc., e corresponde ao
numero n da equacdao de Bohr. No atomo de hidrogénio determina a energia do
electrdo (noutros dtomos isso ndo é verdade). Quanto maior n maior a energia e

maior a distancia do electrdo ao nucleo.
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4.8.2. NUMERO QUANTICO SECUNDARIO

A utilizagdo de espectroscépios potentes (de melhor resolugdo) na analise de
radiacOes emitidas por atomos polielectrénicos, mostra que dentro de cada nivel de
energia existem sub-niveis de energia bastante préximos. Para caracterizar cada um

dos sub-niveis é necessario considerar o niumero quantico secundario.

Este nimero indica-nos a “forma” da regido do espaco que o electrdao ocupa. Os
valores possiveis de / sdo, para cada n, de 0 a n-1. Se n =1, entdo sé ha um valor
possivel de I = 0. Se n = 2 existem dois valores possiveis, =0 e /= 1. Se n = 3, existem
trés valores possiveis de /=0, /=1 e [ =2. Os valores de / sdo designados por letras,

como consta no quadro seguinte:

Tabela 3. Designac¢do dos sub-niveis de orbitais atdmicas

| 0 1 2 3 4 5

nome do sub-nivel s p d f g h

A energia ndo depende s6 do valor de n, mas também do sub-nivel em que o

electrdo se encontra.

4.8.3. NUMERO QUANTICO MAGNETICO

Este numero esta relacionado com a orientacdo da orbital no espaco. Os valores de
myvao de -/,...,0, ...+/. Se | =0, entdo m,; = 0. Se / = 1, podem existir 3 valores de m, (-1,

0 e +1). Existem pois 3 regides do espac¢o, chamadas orbitais atdmicas associadas ao

sub-nivel /. S3o designadas por orbitais py, p, e p..
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4.8.4. NUMERO QUANTICO DE SPIN

Experiéncias com datomos de hidrogénio e de sdédio indicaram a necessidade de um
guarto numero quantico, o numero quantico de spin. Estas experiéncias, realizadas
por Gerlach e Stern, com atomos de prata, indicaram que um feixe de dtomos de
hidrogénio, ao passar por um campo magnético forte era dividido em dois, com igual

intensidade.

Previsao .
observagdo Atomos de prata

T

Forno

classica

Campo magnético

Figura 17. 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
mg sdo + % e - %. A diferenca esta no sentido de rotacdo do electrdo, como mostra a

figura seguinte:

Figura 18. Dois electrdes com spin diferentes, - % e + %.

4.9. ORBITAIS ATOMICOS

Os numeros quanticos permitem descrever completamente os orbitais atédmicos, em
atomos polielectrénicos. Na tabela seguinte mostra-se a relagdo entre os numeros

guanticos e os orbitais atdmicos.
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Tabela 4. Designacgdo das varias orbitais atomicas

/ m ndimero 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 -1,0e+1 3 3px 3py € 3p;
2 -2,-1,0+1e+2 5 3dyy,3dy;,3dy;,3dx2.0 €

3d,
etc.

Uma das questdes que se colocard 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 lado, é importante
pensarmos nas orbitais em termos de uma forma especifica, nomeadamente para

melhor compreender a ligacdo guimica (que veremos adiante). Este € um aspecto

bastante importante para os quimicos.

Retomemos as solu¢des da equacdo de Schrodinger. As funcdes de onda
YUx,y,z,n,[,m,t) descrevem os estados de movimento do electrdo no atomo. Essas
funcdes de onda ndo podem ser quaisquer umas, mas apenas as que correspondem
aos valores possiveis dos numeros quanticos n, | e m. Quer isto dizer que os

movimentos do electrdo correspondem a estados bem determinados.

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

por estados estacionarios.

Quando o sistema transita de um estado estacionario para outro ha emissdao ou
absorcdo de energia, hV. Repare-se como as ideias de Bohr, nomeadamente os

primeiros postulados permanecem validas.
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Vimos pelo principio da incerteza de Heisenberg que a posicdo e quantidade de
movimento do electrdao ndo podem ser definidas simultaneamente no mesmo
instante, t. No entanto Born demonstrou que %dxdydz da a probabilidade de
encontrar o electrdo num elemento de volume dv em torno de um ponto de
coordenadas x,y,z. Podemos entdo representar y# graficamente e determinar quais
as regides do espaco em torno do nucleo onde a probabilidade de encontrar o
electrdo é maxima. Tais regides de probabilidade maxima sdo designadas por orbitais

atdmicos.

N3o interessa no ambito deste texto a forma das funcbes de onda ¥, mas apenas a
representacdo grafica da fungao $/, isto é, a forma das orbitais. Para cada estado de
movimento correspondera uma orbital atémica, a qual é identificada pelos numeros
guanticos. Assim, para n = 1, s teremos uma orbital atébmica designada orbital 1s

(ver tabela atrds). A orbital 1s, e todas as orbitais s tém simetria esférica.

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

densidade electrdnica total em fungdo da distancia ao nucleo.

raio
Figura 19. (a) Representacdo da densidade electrdnica na orbital 1s do niarogenio, em tungao da

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

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

espaco.
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Na figura seguinte mostra-se a distribuicdo da densidade electrénica com o raio,

para as orbitais 1s e 2s.

Distancia ao nucleo

Figura 20. Distribuicdo da densidade electrdnica para as orbitais 1s e 2s

Os orbitais p surgem com o numero quantico n = 2. Existem 3 orbitais 2p, isto €&, 2p,,
2p, e 2p,. Estas trés orbitais sdo idénticas em tamanho, forma e energia, diferindo

apenas na orientacdo espacial, como mostra a figura seguinte:

—-/ B — X / X X
z z ' z”

orbital px orbltal py orhital pz

Figura 21. Orbitais 2p,, 2p, e 2p,.

Na figura 22 mostram-se as 3 orbitais 2p em conjunto:

Figura 22. Conjunto das orbitais 2p
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Quando / = 2 existem cinco valores possiveis de m;, que correspondem a 5 orbitais d,

como mostra a figura 1.20:

¥ A A FA ‘]‘Z
/ / |- ./
-7 . - .‘*. A — . —_—
* ) . 2 .
Y b / ¥ ; B\ )
X X X X |
3d,2 2 3d,, : 3d,, 3d,,
./
— S
JSmw D
x|
3d,2

Figura 23. Orbitais 3dy,.,2, 3d,5, 3dy,, 3dy, € 3d,,.

A forma das orbitais f, g e h, de mais alta energia, é de dificil representacdo mas,

para os objectivos deste texto, podem ser por agora ignoradas.

4.10. CONFIGURAGCAO ELECTRONICA DOS ATOMOS

A funcdo de onda para um dtomo descreve simultaneamente todos os electroes num
atomo. A equacdo de Schrodinger é muito mais complicada para datomos
polielectrdonicos relativamente ao atomo de hidrogénio. No entanto, podemos
continuar a pensar em termos de orbitais identificadas do mesmo modo que para o

atomo de hidrogénio.

A nuvem electrénica de um atomo é assumida como a sobreposicdo 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:

1s<2s=2p<3s=3p=3d<4s=4p=4d=4f<...
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Contudo, em atomos polielectrénicos, a energia depende ndo s6 do numero
qguantico principal, mas também do ndmero quantico secundario. Isto significa que,

por exemplo, as orbitais 2py, 2p, e 2p, ja tém energia diferente da orbital 2s.

Entdo, quando temos um atomo com o numero atémico Z, como se distribuem os
electrées pelas diferentes camadas de orbitais? O arranjo electrénico que vamos

descrever para cada atomo 4 a chamada configuracdo electrénica do estado

fundamental. Isto corresponde ao atomo isolado no seu estado de menor energia.

Para escrever a configuragdao electrénica de um atomo vamos usar o principio de
Aufbau: Cada atomo é “construido” da seguinte forma: (1) adicionando o numero
apropriado de protdes e neutrdes especificados pelos nimeros atdmico e de massa
e (2) adicionando o numero necessario de electroes, de modo a obter a energia total
minima possivel, para o dtomo. A ordem de energias das orbitais num atomo é

ilustrada no diagrama de energias da figura 24.

S 4p
3d

4s—

3p
2p

35—

25 —
1s—

Figura 24. Diagrama de niveis de energia para os orbitais de um dtomo polielectrénico.

Repare-se que, por exemplo, a orbital 4s tem menor energia que as orbitais 3d. Para
o preenchimento das orbitais é bastante Util a mnemodnica da figura abaixo, que

mostra a ordem de menor energia das orbitais:

Figura 25. Ordem de preenchimento dos orbitais num dtomo polielectrénico
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Assim, os electrdes sdo distribuidos pelas orbitais com menor energia. No caso do
atomo de hidrogénio, se o electrdao se encontrar na orbital 1s diz-se no estado

fundamental. Em qualquer outra orbital esta num estado excitado.

A configuragdo do hidrogénio no estado fundamental é pois:

n2 quantico — ) ,
. - ne de electrées no sub-nivel
principal 1

Tipo de orbital

(n2 guantico secundario)

A configuracdo electronica pode ainda ser mostrada num diagrama de orbitais,

mostrando o spin do electrdo (a direc¢do da seta indica uma das possibilidades):

1st

4.10.1.PRINCIPIO DA EXCLUSAO DE PAULI

E quanto a dtomos com mais do que 1 electrao? A estrutura destes atomos é

determinada pelo principio da exclusdo de Pauli. Este principio afirma o seguinte:

ndo podem existir num atomo dois electrées que possuam os mesmos 4 numeros
guanticos. Dito de outra forma, apenas podem existir 2 electrGes por orbital e estes

devem ter spins opostos.

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

fundadores, recebeu o prémio Nobel da Fisica em 1945.
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4.10.2.DIAMAGNETISMO E PARAMAGNETISMO

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

configuracdo electrénica do hélio é:

He lT

1s?

O principio da exclusdo de Pauli é, como referimos, um dos principios fundamentais
da mecanica quantica e pode ser testado por simples observacdo da experiéncia. Se
os dois electrdes no hélio tivessem os mesmos quatro numeros quanticos, ou seja o
mesmo spin (o que quer dizer spins paralelos), o campo magnético total era a soma

devida aos dois electres. Assim o hélio seria paramagnético. Substancias

paramagnéticas sao aquelas que sdo atraidas por um magnete. Por outro lado se os
spin forem antiparalelos os campos magnéticos cancelam-se e a substancia é

diamagnética. Substancias diamagnéticas sdao 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 electrdes, logo a configuracdo electrénica sera:

T R

1s° 2t

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 nao sofre tanto o efeito de blindagem dos electrdes da orbital 1s (ver

em detalhe o item 5.4.1).

O elemento seguinte, com 4 electrdes, é o berilio. A sua configuracdo electrdnica é:
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1s° 2

O berilio é diamagnético, como seria de esperar.

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

electronica:

s VTt

1§ 22 2|:)1

4.10.3.A REGRA DE HUND

A configuracdo electrénica do préximo elemento, o carbono, é 1s* 2s* 2p?, logo
existem as seguintes possibilidades para o preenchimento electrénico do sub-nivel

2p:

Tl ] ot

Nenhuma das trés hipdteses viola o principio da exclusdo de Pauli. Assim, qual delas

€ a mais estavel? A resposta estd na regra de Hund, que diz que o arranjo mais

estavel é aquele com maior numero de spins paralelos. Logo, para a configuracdo

electrénica do carbono vem:

c pip ot [

1 S2 252 2 p2

O carbono é de facto paramagnético. Os proximos elementos sdo o azoto, o oxigénio

e o fluor, cujas configuracdes se mostram de seguida:
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2p3

- 4

2p

j I IR

2p5

O Néon tem as 3 orbitais p completamente preenchidas:

Ne IR Pt

O Néon 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 os gases nobres tém a ultima camada
completamente preenchida, o que lhes confere grande estabilidade, e logo reduzida

reactividade quimica.

Na tabela periddica (que veremos adiante) encontra-se a configuracdo electroénica

dos elementos conhecidos. A configuragdo electrdnica do potassio é:
K: 1s® 2s* 2p® 3s°3p° 4s!

Como 1s* 2s® 2p® 3s% 3p® é a configuracdo electrénica do gas nobre Argon, podemos

simplificar a configuragdo electrénica do potdssio para: K: [Ar] 4s',

Repare-se que existem algumas excepgdes das regras enunciadas. Considerem-se os
elementos do escandio (Z = 21) ao cobre (Z = 28). A configuragdo do crémio é [Ar] 4s!

3d° e ndo [Ar] 4s” 3d*. Da mesma forma a configuraco do cobre é [Ar] 4s* 3d™ e ndo
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[Ar] 4s” 3d°. A razdo destas irregularidades é que uma ligeira estabilidade é obtida

com sub-niveis d completamente preenchidos, ou semi preenchidos.

Assim, a configuracao electrénica do cobre é:

cw A | phpripter e
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5. CLASSIFICAGAO PERIODICA DOS ELEMENTOS: A TABELA PERIODICA

No ultimo item aplicdmos o principio de Aufbau para escrever as configuracdes
electronicas do estado fundamental dos elementos. Como veremos adiante,
elementos com configuracdes electrénicas da ultima camada semelhantes, tém um

comportamento quimico semelhante.

Em 1869, o quimico russo Mendeleev prop0s a primeira classificacdo dos elementos
de forma regular, tendo inclusive previsto a existéncia de alguns elementos nao
descobertos a data. Este trabalho é considerado um dos passos fundamentais da

guimica nos fins do século XIX.

As primeiras propostas, em que os elementos eram dispostos de acordo com a
massa atémica tinham inconsisténcias dbvias. A massa atémica 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 atémica, o argon aparece no lugar do potdssio, na
tabela periddica actual. No entanto nenhum quimico colocard o argon, um gas

inerte, no mesmo grupo que o litio e sédio, dois metais bastante reactivos.

De facto, as propriedades dos elementos sdo func¢Ges periddicas do seu numero

atdmico.

5.1.CLASSIFICACAO 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

electroes. E| |1_S
2s 2p
3s 3p
4s 3d 4p
5s 4d 5p
* 4f 5d 6p
7s | |xsf|  6d |

Figura 26. Classificacdo dos elementos de acordo com o tipo de sub camada a ser preenchida com

electrdes.
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De acordo com o tipo de sub camada a ser preenchida, os elementos podem ser

divididos em varias categorias: os elementos representativos, com sub camadas s e p

incompletas, os gases nobres, que tém a ultima camada preenchida, e os elementos
de transicdo, que tém sub camadas d incompletas. Existem ainda os lantanideos e

actanideos, ou elementos de transicdo interna, que tém sub camadas f a ser

preenchidas. A tabela periddica actual é a seguinte:

1 Novo
A Original . Metais alcalinos Actinidios |z| Solidos

2 Metais alcalinos-terrosos . Outros metais Liquidos

. Metais de transigdo . Né&o-Metais E Gases

Lantanideos Gases nobres

Figura 27. Tabela periddica actual, com as diferentes notagdes utilizadas para designar os grupos.

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

numero atomico vai aumentando uma unidade.

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

dos elementos.

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

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

Todos os elementos deste grupo tém a configuracdo electronica do gds nobre

anterior, acrescido de ns'.

Tomemos também como exemplo o grupo 7B, ou dos halogéneos:
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F: [He] 25 2p°; Cl: [Ne] 3s% 3p° ; Br: [Ar] 3d™ 4s? 4p°; I: [Kr] 4d™° 5% 5p°

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

p.

Os electrées da ultima camada de um atomo sdo designados por electrées de

valéncia.

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

elementos de transigao.

Como grupo, os gases nobres tém todo um comportamento muito idéntico. Sdo
bastante inertes e ndo reactivos. Isto deve-se a sua configuracdo electrdnica, com a

ultima camada preenchida, condi¢cdo que representa grande estabilidade.

5.2.UTILIZAGAO DA TABELA

A classificacdo dos elementos, tal como a conhecemos actualmente, tem menos de
um século. De entre as tabelas actuais a mais popularizada em Portugal sera a
Sargent-Welch. Existem igualmente bons exemplos de tabelas periddicas baseadas
na Web. Na figura seguinte encontram-se alguns dos dados que constam numa

tabela periddica:

Numero Peso atémico

atomico
| Estado de oxidagdo

Cf |-

Rn]5\cwédo7s «——Configuracdo
Califérnio electronica

A
\Nome

Figura 28. Dados que constam numa tabela periddica.

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.
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5.3.CONFIGURAGAO ELECTRONICA DE ANIOES E CATIOES.

Muitos compostos idnicos sdo constituidos por anides e catiSes monoatémicos. E

pois importante conhecer a configuragao electronica destes ides.

Na formacdo de um catido a partir de um atomo neutro, um ou mais electrdes sao
removidos da ultima camada, dando origem a uma configuracdao mais estavel. Por

exemplo:
Na: [Ne] 3s' = Na*:[Ne] ; Ca: [Ar] 4s® = Ca”": [Ar] ; Al: [Ne] 3s° 3p' = AP**: [Ne]
Repare-se que todos os ides possuem a configuragao electréonica de um gas nobre.

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

adicionados a ultima camada:
F: 1s® 252 2p° = F: [Ne] ; O: 1s” 25° 2p* = 07 [Ne]

Em relacdo aos metais de transicdo, estes formam sempre catides, podendo ter

cargas diferentes, e ndo terem a configuracdo de gases nobres.

5.4.PROPRIEDADES PERIODICAS

Vejamos o que acontece com trés elementos com nimeros atdmicos consecutivos,
como por exemplo o cloro, drgon e o potassio. Na tabela seguinte mostram-se

algumas caracteristicas destes elementos:

Tabela 5. Algumas caracteristicas de elementos com nimeros atémicos consecutivos

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

potassio 19 39.10 solido

A diferenca entre os dtomos é aparentemente pequena, no que se refere ao nimero

de protdes e de electrbes. No entanto, as suas propriedades sdo muito diferentes. O
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cloro é um gas, e tem tendéncia a captar electroes, sendo muito reactivo. O argon é
um gas nobre, monoatémico, e muito pouco reactivo. O potdssio é um sdlido, com

propriedades metalicas, bastante reactivo, e com tendéncia para libertar 1 electrao.

Vamos de seguida analisar a variacdo de algumas propriedades fisicas dos

elementos, em funcdo da sua localizacdo na tabela periddica.

5.4.1.RAI0 ATOMICO E RAIO IONICO

O raio atémico de um elemento pode definir-se como metade da distancia entre dois
nucleos de dois dtomos numa molécula diatémica particular ou, para os metais,
como metade da distancia entre nucleos de dois atomos adjacentes. Na figura
seguinte, mostra-se o cdlculo do raio atdémico para o cloro, a partir da distancia entre
os nucleos na molécula de Cl, e para o carbono, a partir da distancia entre dois

atomos:

d =198 pm d =154 pm

N

4 F
o

Ccl—cl

cC—cC

g:99pm

d_
5 5 =77pm

Figura 29. Calculo do raio atédmico r, para um dtomo de cloro e de carbono.

Na figura seguinte encontra-se a variagao do raio de alguns dtomos de com o seu

numero atémico. E evidente a periodicidade.

Cs

20

2d
transition

% series

30

4d
Itransition
series

K

40 a0

1

\

La

Gl

Figura 30. Variacdo do raio atdmico com o nimero atédmico ao longo de varios periodos.



Na figura 31 encontra-se o tamanho relativo de alguns atomos de elementos

representativos:

He

3l

e e Al (8D P s o Af)

186 160 143 118 1o 103 100 98

00 @ & W & B &
2 97 35 2 9 4 2

248 25 167 140 140 142 133 131

0 ‘t‘n."f “fb_rv ‘Bi‘)‘{* ‘:ro‘}' AL L:lu_lf:‘-).x

265 p.red 170 146 150 168 140 140

Figura 31. Variacédo do raio atbmico ao longo dos grupos e periodos. O raio atébmico

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

Vejamos como podemos explicar esta variagdo. Ja referimos no ponto 4.10.2. o

efeito de blindagem que os electrbes mais internos do atomo exercem em relagao

aos mais externos. Isto conduz a que os electrdes mais externos nao “sintam” o

efeito de toda a carga nuclear, Z, mas sim uma carga nuclear efectiva, Z*, dada por:

Z*=7-5

onde S é a constante de blindagem.

Slater propo6s regras empiricas para calcular essa constante de blindagem que,
embora aproximadas, nos ajudam a entender a variacdo de algumas propriedades
fisicas dos dtomos. Assim, para calcular S para um electrdo numa orbital np ou ns

temos:

. Escreve-se a configuracdo electréonica na ordem seguinte, e fazendo os
agrupamentos indicados: (1s) (2s,2p) (3s,3p) (3d) (4s,4p) (4d) (4f) (5s,5p) etc.
. Os electrdes em qualquer grupo a direita do grupo para o qual queremos

calcular o efeito de blindagem nao contribuem para a constante de blindagem.
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e 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 é 0.30).
. Todos os electrées na camada (n - 1) contribuem com 0.85 cada para a
constante de blindagem.
. Todos os electrées na camada (n - 2) ou inferior exercem um efeito de

blindagem completo, isto é, contribuem com 1.0 cada.

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

anteriores, substituindo as duas ultimas por:
J Todos os electrdes para a esquerda de nd ou nf contribuem com 1.0 cada.

Como exemplo, o efeito de blindagem, e consequente carga nuclear efectiva
que se exerce no electrdo na orbital 3s do sédio, cuja configuragio electrénica é 1s

2s? 2p6 3s', vem:
S =8x%0.85+2%1.0=8.8
Z*=11-8.8=2.2

Para um electrdo 3d do Ferro, cuja configuracdo electrénica é 1s? 2s® 2p® 3d° 4s%,

temos:
§$=4x0.35+18%x1.0=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 numero quéntico 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 2.2 22 2.2
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Dentro de um mesmo periodo, no entanto, o nimero quéantico principal ndo varia, e
a carga nuclear efectiva aumenta, visto que os electroes se adicionam a mesma
camada. Os electroes na mesma camada exercem um efeito de blindagem diminuto

uns nos outros. Consideremos um exemplo:

Li Be B C N ) F Ne

Z* 1.3 1.95 2.6 3.25 3.9 4.55 5.20 5.85

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

direita.

Resumindo, o raio atomico é determinado pela forca com que os electrées de
valéncia sdo atraidos pelo nucleo. Consideremos o exemplo anterior, o periodo do
litio até ao néon. Ao longo deste periodo os atomos vao ter uma carga nuclear cada
vez maior. A este aumento da carga nuclear efectiva corresponde o aumento da
forca atractiva entre o nucleo e os electrGes, com a consequente aproximagao
destes, e diminuicdo do tamanho do dtomo. O aumento da repulsdo entre os
electr6es ndo compensa a atraccdo nuclear, ou seja, o efeito da carga nuclear é

dominante.

Ao longo de um grupo (por exemplo do litio ao césio) o raio atdmico aumenta, pois

as sucessivas camadas estao mais afastadas do nucleo.

Genericamente, a variacdo dos raios atdmicos ao longo da tabela peridédica é da

figura abaixo:

[ L [ ]

Raio Atdmico

Figura 32. Variacdo genérica dos raios atdmicos ao longo da tabela periddica.

46



Nos elementos de transicdo ocorrem irregularidades. Nos primeiros elementos de
um periodo predomina o efeito da carga nuclear, e o raio atémico diminui com Z.
Quando o numero de electrbes é elevado, e devido ao efeito de blindagem, o raio

aumenta com Z.

O raio idnico é o raio de um catido ou anido. Num cristal idnico, a distancia entre os

nucleos dos ides de carga diferente é igual a soma do raio do catido e do anido.

Um anido é sempre maior que o atomo neutro respectivo, e um catido é sempre
menor. Na figura seguinte encontra-se a relacdo entre o raio atdmico e raio iénico

para alguns elementos metalicos e ndo metalicos.

1A 2A 3A

.__-——-L':'. 78 ',,—ae"‘. 34 @N’ 146 @_ 0? 140 @-4 133
/'
.___——Hn'. a8 ._,.—-ng‘, 79 @ AERY, 57 s? 184

.,_—K*‘ 133 .,_...-—Ea“". 106 rm“, 52 @ ai m@ Br, 196
._- €5, 165 .,Ba“'. 143 ._J-TI“, 105

02000 Brsaitn . Trssman.

Figura 33. Comparacao do raio iénico com o raio atémico para alguns elementos metalicos e ndao

{17, 181

I-, 220

metdlicos.

5.4.2.ENERGIA DE IONIZAGAO

A energia de ionizacdo de um elemento, é a energia necessaria para remover um

electrdao de um atomo isolado desse elemento, no estado gasoso. O processo é:
X(g) + Energia > X'(g) + 1 e

Esta propriedade mede a maior ou menor facilidade de um dtomo perder electrdes.
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A energia necessaria para retirar o primeiro electrdo, que se encontra na camada de

valéncia, designa-se por energia de 12 ionizacdo. Para o 22 electrdo temos a 22

energia de ionizacdo, etc. A relagdo entre ambas é a seguinte:
E1 < E; < Ez < etc.

A medida que vamos retirando electrdes do 4tomo, a atrac¢do exercida pelo nucleo

€ obviamente maior. Por exemplo para o litio temos:
Li>L'+le  E;=5189kl.mol*
"D L% +1e E, =7298.6 kl.mol™
Li** = Li** + 1e’ E3=11818.4 k).mol™

Na figura seguinte mostra-se a variacdo da 12 energia de ionizacdo, em fungdo do

numero atémico:

2300

2000 1

1500 i

1000 +

s00 +#

ul } } } } }
ul 20 40 &0 =0 100 120

Figura 34. Variacdo da 12 energia de ionizacdo (em kJ/mol) com o nimero atémico.

Note-se que, aparte pequenas irregularidades, as energias de ionizacdo num periodo

aumentam com o numero atémico, atingindo um maximo para os gases nobres.

As energias de ionizacdo mais baixas sdo as dos metais alcalinos, de onde é facil
“arrancar” um electrdo, pois este encontra-se isolado na camada de valéncia do

atomo.
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Resumindo, a energia de ionizacdo é tanto maior quanto maior for a carga nuclear,
quanto menor for o tamanho do atomo (electrées de valéncia mais préximos do
atomo), e quanto menor for a protecgdo nuclear ou blindagem. A variacdo genérica

na tabela periddica é a seguinte:

— .

)

Energia de lonizagédo

Figura 35. Variacdo genérica da 12 energia de ionizagdo ao longo da tabela periddica.

5.4.3. AFINIDADE ELECTRONICA

A afinidade electrénica é a energia posta em jogo quando um atomo X isolado e no

estado gasoso capta um electrdo, correspondendo ao processo:
X(g)+1e 2 X(g)

De acordo com a convencdo utilizada em termodinamica, quando a energia é

libertada atribui-se-lhe um valor negativo. Muitos livros de texto utilizam a

convencgdo contrarial

Deste modo, quanto mais negativa a afinidade electrdnica maior a tendéncia do
atomo para aceitar um electrdo. Os valores sdo positivos para os metais alcalino-
terrosos (Be, Mg, Ca, Sr e Ba), o que indica ser necessdrio fornecer energia para que

estes aceitem um electrdo.

Os halogéneos tém afinidades electrénicas muito elevadas, pois ao capatarem um
electrdo ficam com a configuracdo electrénica de um gds nobre, sendo por isso

bastante estaveis.
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Genericamente, a afinidade electrénica varia de acordo com a figura seguinte:

Afinidade Elefronica

Figura 36. Variacdo genérica da afinidade electrénica ao longo da tabela periddica.

5.4.4. ELECTRONEGATIVIDADE

A electronegatividade de um elemento é uma medida da tendéncia relativa dos seus

atomos para atrair electrGes para si, quando estdo quimicamente ligados a outros

atomos (isto vai ser importante no estudo da ligacdo 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 ligacdo quimica, e prémio Nobel da Paz em

1962.

Na figura seguinte mostra-se a variacao genérica da electronegatividade ao longo da

tabela periddica:

Eletranegatividade

Figura 37. Variacdo da electronegatividade ao longo da tabela periddica
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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 electrdnica numa ligacdo quimica. O oxigénio é o segundo elemento

mais electronegativo.

Na figura seguinte encontram-se os valores de electronegatividade dos varios

elementos: bem como a variagao ao longo da tabela periddica.

1 18
H He
22| 2 132 14 15 16 17| -
Li |Ee E[C|[M[O[F [HNe
1.0[1.6 20(26(20(3.4/40] —
Ma |9 AllSi| P | S |Cl|Ar
09133 4 5 6 F & 9 10 11 1216[(19|22|26[3.2] —
K |Ca|5c |Ti|% [Cr|Mn|Fe|Co|MNi|Cu|Zn|Ga|Ge|As|Se|Br|kr
D810 41.53161FIETE|19191.9)1.7|1.8|20|22|26{3.0] —
Eb|Sr| % |Zr ([Mb | Mo | Tc|Ru|Eh|Pd|Ag|Cd | In|Sn|Sb|Te| | |Xe
D8N0 2NIN6(22) 2122231221917 15|20/ 2 1212726
Cs| Baftalu|Hf [Ta | |Re|[0Os|Ir [Pt{Au|Hg| T1|Pb| Ei|Po| &t |Rn
08091 Z(15 1719222212212 4/19]1.8]1.5]1.9[2.0[2.2] —
Fr| Ra L1041 Q51 0al o7 1ag(1oa1 1111112

oFogpar] - | - -] -]1-1-1-1-1=

&N 997 Encyclopaedia Britannica, Inc.
Figura 38. Electronegatividade dos elementos.

Embora a escala de electronegatividades tenha sido estabelecida de uma forma
empirica, podemos utiliza-la para prever o tipo de ligacdo quimica. Dois elementos
com grande diferenca de electronegatividades tém tendéncia a formar ligacdes
idnicas. Dois elementos com electronegatividades semelhantes tendem a formar

ligacGes covalentes. Este é o assunto para discutir no ambito do estudo da Ligacdo

Quimica.

Uma nota final: Linus Pauling para além de um cientista brilhante, foi igualmente um
activista pela Paz. A Segunda Guerra Mundial produziu uma grande alteracdo na vida
de Pauling. Em 1946 juntou-se ao Emergency Committee of Atomic Scientists,
dirigido por Albert Einstein, cuja missdo era esclarecer a opinido publica acerca dos
perigos associados ao desenvolvimento de armas atdmicas. O seu activismo politico
levou os EUA a negarem-lhe um Visa em 1952 quando havia sido convidado para
uma Conferéncia em Londres, mas o seu passaporte foi-lhe devolvido em 1954,
pouco tempo depois da cerimdnia em Estocolmo onde recebeu o seu primeiro

prémio Nobel.
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Figura 39. Pauling mostrando o seu Prémio Nobel da Paz.
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