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“Luz de neon” é o termo genérico para a emissão atômica 
que envolve vários tipos de gases nobres, mercúrio e fósfo­
ro. A luz UV dos átomos excitados de mercúrio faz os tubos 
revestidos de fósforo emitirem uma luz fluorescente branca 
ou de outras cores.
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Neste capítulo
• Começamos pela transição da física clássica para a teoria 

quântica. Vamos conhecer sobretudo as propriedades das 
ondas, a radiação eletromagnética e a formulação da teoria 
quântica de Planck. (7.1)

• A explicação de Einstein do efeito fotoelétrico é mais um 
passo para o desenvolvimento da teoria quântica. Para ex­
plicar as observações experimentais, Einstein sugeriu que 
a luz se comporta como um feixe de partículas chamadas 
fótons. (7.2)

• A seguir vamos estudar a teoria de Bohr para o espectro de 
emissão do átomo de hidrogênio. Especificamente, Bohr 
postulou que as energias de um elétron no átomo são quan- 
tizadas e as transições de níveis mais elevados para mais 
baixos são responsáveis pelas linhas de emissão. (7.3)

• Alguns dos mistérios da teoria de Bohr foram explicados 
por de Broglie, que sugeriu que os elétrons podem se com­
portar como ondas. (7.4)

V___________________________________________________

Vamos ver que as primeiras idéias da teoria quântica 
levaram a uma nova era na física, chamada mecânica 
quântica. O princípio da incerteza de Heisenberg esta­
belece os limites para a medição dos sistemas mecânicos 
quânticos. A equação de onda de Schrõdinger descreve 
o comportamento dos elétrons nos átomos e nas molé­
culas. (7.5)
Veremos que há quatro números quânticos para descrever 
um elétron de um átomo e as características dos orbitais em 
que os elétrons residem. (7.6 e 7.7)
A configuração dos elétrons permite registrar a sua dis­
tribuição no átomo e entender as suas propriedades mag­
néticas. (7.8)
Finalmente, aplicamos as regras para escrever as confi­
gurações eletrônicas de toda a Tabela Periódica. Particu­
larmente, agrupamos os elementos de acordo com as suas 
configurações eletrônicas de valência. (7.9)
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A teoria quântica permite prever e compreender o papel primordial que os elé­
trons têm na química. O estudo dos átomos levanta as seguintes questões:

1. Quantos elétrons há em um determinado átomo?
2. Que energias possuem os elétrons individuais?
3. Onde os elétrons podem ser encontrados em um átomo?

As respostas a estas questões têm uma relação direta com o comportamen­
to de todas as substâncias nas reações químicas, e a história da procura dessas 
respostas proporciona um cenário fascinante para a nossa discussão.

7.1 Da física clássica à teoria quântica
As tentativas dos cientistas do século xix de compreender os átomos e as molé­
culas tiveram apenas um sucesso limitado. Supondo que as moléculas se com­
portam como bolas elásticas, os físicos conseguiram prever e explicar alguns 
fenômenos macroscópicos, como por exemplo, a pressão exercida por um gás. 
No entanto, este modelo não considerava a estabihdade das moléculas; isto é, 
não podia explicar as forças que mantêm os átomos juntos. Foi preciso muito 
tempo para perceber -  e ainda mais tempo para aceitar -  que as propriedades 
dos átomos e das moléculas não  são governadas pelas mesmas leis físicas que se 
aphcam tão bem aos objetos macroscópicos.

A nova era da física começou em 1900 com um jovem físico alemão chama­
do Max Planck^ Quando anahsava os resultados da radiação emitida por sóüdos 
aquecidos a várias temperaturas, Planck descobriu que os átomos e as moléculas 
emitem energia apenas em determinadas quantidades discretas, ou quanta. Os físi­
cos sempre tinham considerado que a energia é contínua e que qualquer quantidade 
de energia podia ser liberada em um processo envolvendo radiação. A teoria quân­
tica de Planck revolucionou completamente a física. Na verdade, a intensa ativida­
de de investigação que se seguiu alterou para sempre o nosso conceito de natureza.

Propriedades das ondas
Para compreender a teoria quântica de Planck, devemos primeiro saber algo acerca 
da natureza das ondas. Uma onda pode ser entendida como uma perturbação vi- 
bracional pela qual é transmitida energia. As propriedades fundamentais de uma 
onda são ilustradas com um tipo familiar -  as ondas na água (Figura 7.1). A varia­
ção periódica das cristas e das depressões permite detectar a propagação das ondas.

As ondas são caracterizadas por seu comprimento e altura e pelo número 
de ondas que passam por um determinado ponto durante um segundo (Figura 
7.2). O comprimento de onda A (lambda) é a distância entre pontos idênticos 
em ondas sucessivas. A frequência v  (niu) é o número de ondas que passam  por  
um determ inado ponto  durante 1 segundo. A amplitude é a distância vertical 
entre o meio da onda e a crista ou a depressão.

Outra propriedade importante das ondas é a sua velocidade, a qual de­
pende do tipo da onda e da natureza do meio pelo qual a onda se propaga (por 
exemplo, ar, água ou vácuo). A velocidade (m) de uma onda é o produto do seu 
comprimento de onda pela sua frequência:

u = \ v (7.1)

 ̂Max Karl Emst Ludwig Planck (1858-1947). Físico alemão. Planck recebeu o Prêmio Nobel de 
Física em 1918 pela sua teoria quântica, tendo contribuído significativamente para a termodinâmica 
e para outras áreas da física.
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Figura 7.2 (a) Comprimento de onda e amplitude, (b) Duas ondas que têm comprimentos de onda e frequências diferentes. O compri­
mento de onda da onda superior é três vezes maior do que o da onda inferior, mas a sua frequência é apenas um terço da frequência da 
onda inferior. Ambas têm a velocidade e amplitude.

A coerência da Equação (7.1) pode ser testada analisando as dimensões físicas 
envolvidas nos três termos. O comprimento de onda (A) expressa o comprimento 
de uma onda, ou seja, distância/onda. A frequência (v) indica o número dessas 
ondas que passa em qualquer ponto de referência por unidade de tempo, ou seja, 
ondas/tempo. Assim, o produto desses termos resulta em uma dimensão de dis- 
tância/tempo, que corresponde a uma velocidade:

distância
tempo

distancia ondas
----------- X ----------

onda tempo

O comprimento de onda é geralmente expresso em metros, centímetros ou nanô- 
metros, e a frequência, em hertz (Hz), onde

1 Hz = 1 ciclo/s

A palavra “ciclo” pode ser omitida e a frequência é expressa, por exemplo, em 
25/s ou 25 s~  ̂ (lê-se “25 por segundo”).

Revisão de conceitos
Qual das ondas mostradas aqui tem (a) frequência mais elevada, (b) com­
primento de onda mais longo, (c) maior amplitude?

VWW \ l \ f \ P

(b) (c)

Radiação eletromagnética
Há muitos tipos de ondas, como as ondas aquáticas, as ondas sonoras e as ondas 
luminosas. Em 1873, James Clerk Maxwell sugeriu que a luz visível era cons­
tituída por ondas eletromagnéticas. De acordo com a teoria de Maxwell, uma
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onda eletromagnética tem um componente de campo elétrico  e um componente 
de campo magnético. Estes dois componentes têm o mesmo comprimento de 
onda e a mesma frequência (e, por isso, a mesma velocidade), mas propagam- 
-se em planos perpendiculares entre si (Figura 7.3). A importância da teoria de 
Maxwell está em fornecer uma descrição matemática para o comportamento ge­
ral da luz. Particularmente, seu modelo descreve com rigor como a energia sob 
a forma de radiação consegue propagar-se pelo espaço como campos elétricos e 
magnéticos oscilantes. A radiação eletromagnética é a emissão e transmissão  
de energia na form a  de ondas eletromagnéticas.

As ondas eletromagnéticas propagam-se a uma velocidade de cerca de 3,00 
X 10̂  metros por segundo, o que corresponde à velocidade da luz no vácuo. Esta 
velocidade varia de um meio para outro, mas essas variações não são significativas 
para os nossos cálculos. Por convenção, usamos o símbolo c para a velocidade das 
ondas eletromagnéticas e a chamamos de velocidade da luz. O comprimento de 
onda das ondas eletromagnéticas é geralmente expresso em nanômetros (nm).

Exemplo 7.1

O comprimento de onda da luz verde dos semáforos está centrado em 522 nm. Qual é 
a frequência dessa radiação?

Estratégia Temos o comprimento de onda de uma onda eletromagnética e devemos 
calcular a sua frequência. Rearranjando a Equação (7.1) e substituindo u por c (a ve­
locidade da luz), obtém-se:

c

Resolução Visto que a velocidade da luz é dada em metros por segundo, é conve­
niente converter o comprimento de onda para metros. Lembre-se que 1 nm =  1 X 
10"^ m (ver Tabela 1.3). Escrevemos

A = 522 mií X =  522 x  10"^ m
1 mií

= 5,22 X 10"^ m

Introduzindo o valor do comprimento de onda e da velocidade da luz (3,00 X 10  ̂m/s), 
a frequência é:

_  3,00 X 10*̂  m/s 
^ 5,22 X 10“  ̂m

=  5,75 X 10'Vs ou 5,75 X 10'^Hz

Verificação A  resposta mostra que 5,75 X lÔ "̂  ondas passam por um ponto fixo 
em cada segundo. Essa frequência tão elevada está de acordo com o fato de a veloci­
dade da luz ser muito grande.

Exercício Qual é o comprimento de onda (em metros) de uma onda eletromagnéti­
ca cuja frequência é 3,64 X 10̂  Hz?

A Figura 7.4 mostra vários tipos de radiação eletromagnética, que diferem 
entre si no comprimento de onda e na frequência. As longas ondas de rádio são 
emitidas por grandes antenas, como as usadas nas estações de radiodifusão. Mais 
curtas, as ondas da luz visível são produzidas pelos movimentos dos elétrons nos 
átomos e nas moléculas. As ondas mais curtas e que possuem uma frequência 
mais alta são as associadas com os raios y  (gama) que resultam das mudanças 
nos núcleos atômicos (ver Capítulo 2). Como veremos adiante, quanto mais alta 
for a frequência, mais energética é a radiação. Assim, a radiação ultravioleta, os 
raios X e os raios y  são as radiações de maior energia.

As ondas sonoras e as ondas aquáticas 
não são ondas eletromagnéticas, mas os 
raios X e as ondas de rádio são.

O valor mais exato da velocidade da luz no 
vácuo é 2,99792458 X 10® m/s

Componente campo magnético

Figura 7.3 Os componentes campo 
elétrico e campo magnético de uma 
onda eletromagnética. Estes dois com­
ponentes têm o mesmo comprimento de 
onda e a mesma frequência e amplitude, 
mas oscilam em dois planos perpendicu­
lares entre si.

Problema semelhante: 7.7.
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Figura 7.4 (a) Tipos de radiação eletromagnética. Os raios y  têm os comprimentos de onda mais curtos e as frequências mais altas; as ondas 
de rádio têm os comprimentos de onda mais longos e as frequências mais baixas. Cada tipo de radiação cobre uma região específica de com­
primentos de onda (e frequências), (b) A luz visível compreende a região de 400 nm (violeta) a 700 nm (vermelho).

A falha na região dos comprimentos de 
onda curtos é designada catástrofe do 
ultravioleta.

Teoria quântica de Planck
Quando os sólidos são aquecidos, eles emitem radiação eletromagnética em uma 
larga gama de comprimentos de onda. O tênue luzir vermelho de um aquecedor 
elétrico e a luz branca brilhante de uma lâmpada de tungstênio são exemplos de 
radiação emitida por sóhdos aquecidos.

As medições reahzadas no final do século xix mostraram que a quantidade 
de energia emitida por um objeto, a uma determinada temperatura, depende do 
comprimento de onda. As tentativas para descrever esta dependência, em termos da 
teoria ondulatória estabelecida e das leis da termodinâmica, tiveram apenas um su­
cesso parcial. Uma teoria explicava essa dependência para comprimentos de onda 
mais curtos, mas falhava para comprimentos de onda mais longos. Outra teoria 
considerava os comprimentos de onda mais longos, falhando nos comprimentos de 
onda mais curtos. Parecia que algo de fundamental faltava às leis da física clássica.

Planck resolveu o problema com uma suposição que se afastava drasti­
camente dos conceitos aceitos nessa época. A física clássica considerava que 
os átomos e as moléculas podiam emitir (ou absorver) qualquer quantidade de 
energia radiante. Planck sugeriu que os átomos e as moléculas podiam emitir 
(ou absorver) energia apenas em quantidades discretas, ou seja, em pequenos 
pacotes bem definidos. Planck deu o nome de quantum à m enor quantidade de 
energia que pode ser emitida (ou absorvida) na fo rm a  de radiação eletromagné­
tica. A energia E  de um único quantum de energia é dada por

E  = hv (7.2)
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onde h é a  constante de P lanck q v  éa. frequência da radiação. O valor da cons­
tante de Planck é 6,63 X  J • s. Como v = d X , a Equação (7.2) também 
pode ser expressa do seguinte modo

(7.3)

De acordo com a teoria quântica, a energia é emitida sempre em múltiplos intei­
ros de hv\ por exemplo, hv, 2 h v , 3  h v , ..., mas nunca, por exemplo, 1,67 h v  ou 
4,98 hv. Na época em que Planck apresentou a sua teoria, ele não conseguiu ex­
plicar por que as energias deviam ter valores fixos ou quantizados desta maneira. 
A partir desta hipótese, no entanto, ele não teve problemas em correlacionar os 
resultados experimentais da emissão por sólidos em toda a gama de comprimen­
tos de onda; todos eles confirmavam a teoria quântica.

A ideia de que a energia deveria estar quantizada, ou seja, “dividida por 
pacotes discretos”, pode parecer estranha, mas o conceito de quantização tem 
muitas analogias. Por exemplo, uma carga elétrica também está quantizada: o 
seu valor só pode ser um múltiplo inteiro de e, a carga de um elétron. A própria 
matéria está quantizada, visto que o número de elétrons, prótons e nêutrons e o 
número de átomos em uma amostra de matéria também têm de ser inteiros. O 
sistema monetário é baseado em um “quantum” de valor denominado “um real”. 
Mesmo os processos em sistemas vivos envolvem fenômenos quantizados. Os 
ovos postos por uma gafinha estão quantizados e uma gata grávida dará à luz um 
número inteiro de gatinhos e não metade ou três quartos de um gatinho.

Revisão de conceitos
Por que apenas a radiação UV, e não a da região visível ou infravermelha, é 
responsável pelo bronzeamento?

7.2 Efeito fotoelétrico
Em 1905, apenas cinco anos depois de Planck ter apresentado a teoria quântica, 
Albert Einstein^ usou essa teoria para resolver outro mistério da física, o efeito  
fo toe lé trico , um fenômeno em que elétrons são ejetados da superfície de cer­
tos metais expostos à radiação de determinada frequência  mínima, denominada  
frequência  limite (Figura 7.5). O número de elétrons ejetados era proporcional 
à intensidade (ou brilho) da radiação, o que não se verificava com as energias 
dos elétrons ejetados. Abaixo da frequência hmite não eram ejetados quaisquer 
elétrons, por mais intensa que fosse a luz.

O efeito fotoelétrico não podia ser explicado pela teoria ondulatória da luz. No 
entanto, Einstein fez uma suposição extraordinária. Ele sugeriu que um feixe de luz 
é, na realidade, um feixe de partículas. Estas partículas de luz são agora denomina­
das fó tons. Usando a teoria quântica da radiação de Planck como ponto de partida, 
Einstein deduziu que cada fóton deve possuir uma energia E, dada pela equação

E  = hv

Radiação
incidente

Detector

Metal

Figura 7.5 Aparelho para estudar o 
efeito fotoelétrico. Incide-se radiação 
com uma determinada frequência sobre 
uma superfície metálica. Os elétrons 
ejetados são atraídos para o eletrodo 
positivo. O fluxo de elétrons é registra­
do por um detector. Os fotômetros usa­
dos nas câmeras baseiam-se no efeito 
fotoelétrico.

Esta equação tem a mesma forma que 
a Equação (7.2) porque, como veremos 
adiante, a radiação eletromagnética é 
emitida e absorvida na forma de fótons.

em que é a frequência da luz.

^Albert Einstein (1879-1955). Físico norte-americano de origem alemã. Considerado por muitos 
um dos maiores físicos que o mundo conheceu (o outro é Isaac Newton), seus três trabalhos (sobre 
relatividade restrita, movimento browniano e efeito fotoelétrico) publicados em 1905, enquanto era 
funcionário do gabinete suíço de patentes em Berna, tiveram enorme influência no desenvolvimento 
da física. Ele recebeu o Prêmio Nobel de Física em 1921 pela explicação do fenômeno fotoelétrico.
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Problema semelhante: 7.15.

Exemplo 7.2

Calcule a energia (em joules) de (a) um fóton de comprimento de onda 5,00 X 10'̂  
nm (região do infravermelho) e (b) um fóton de comprimento de onda 5,00 X 10“  ̂
nm (região dos raios X).

Estratégia Em (a) e (b) temos o comprimento de onda de um fóton e devemos cal­
cular a sua energia. Necessitamos a Equação (7.3) para calcular a energia. A constan­
te dePlancké h  = 6,63 X lO” "̂̂ J • s.

Resolução (a) Da Equação (7.3),

E  =  h-

(6,63 X 10"^^ J • s)(3,00 X lO^m/s)

(5,00 X 10%m)-
1 X lO^^^m

1 nm
= 3,98 X 10"^' J

Esta é a energia de um fóton de comprimento de onda 5,00 X 10"̂  nm.
(b) Seguindo o mesmo procedimento de (a), mostramos que a energia do fóton de 

comprimento de onda 5,00 X 10“^nm é 3,98 X 10“ ^̂ J .

Verificação Visto que a energia de um fóton aumenta com a diminuição do compri­
mento de onda, verificamos que um fóton de “raios X” é 1 X 10 ,̂ ou um milhão de 
vezes, mais energético do que um fóton de “infravermelho”.

Exercício A energia de um fóton é 5,87 X 10“ °̂ J. Qual é o seu comprimento de 
onda (em nanômetros)?

Os elétrons estão ligados a um metal por forças atrativas e a sua remoção 
do metal requer luz com uma frequência suficientemente elevada (que corres­
ponde a uma energia suficientemente elevada) para os libertar. Fazer incidir um 
feixe de luz na superfície de um metal é equivalente a disparar um feixe de partí­
culas -  fótons -  sobre os átomos do metal. Se a frequência dos fótons for tal que 
hv é exatamente igual à energia que prende os elétrons no metal, então a luz terá 
apenas a energia suficiente para arrancar os elétrons. Se usarmos luz com uma 
frequência mais elevada, então não só os elétrons são expelidos, como também 
adquirem alguma energia cinética. Esta situação é resumida pela equação

hv = EC + EL (7.4)

onde EC é a energia cinética do elétron ejetado e EL é a energia de ligação do 
elétron no metal. Reescrevendo a Equação (7.4) como

EC = h v -  EL

verifica-se que quanto mais energético for o fóton (isto é, quanto maior for a sua 
frequência), maior é a energia cinética do elétron ejetado.

Consideremos agora dois feixes de luz com a mesma frequência (maior 
do que a frequência limite), mas de intensidades diferentes. O feixe de luz mais 
intenso consiste em um maior número de fótons; consequentemente, o número 
de elétrons ejetado da superfície do metal é maior do que o número de elétrons 
ejetado pelo feixe de luz mais fraco. Assim, quanto mais intensa é a luz, maior é 
o número de elétrons ejetados pelo alvo metálico; quanto mais alta a frequência, 
maior é a energia cinética dos elétrons ejetados.
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Exemplo 7.3

A energia de ligação (EL) do césio metálico é 3,42 X 10“ ^̂  J. (a) Calcule a frequên­
cia mínima de luz necessária para retirar elétrons do metal, (b) Calcule a energia 
cinética do elétron ejetado se for usada luz com uma frequência de 1,00 X 10̂  ̂s“  ̂
para a irradiação do metal.

Estratégia (a) A relação entre a energia de ligação de um elemento e a frequência 
da luz é dada pela Equação (7.4). A frequência mínima da luz necessária para arran­
car um elétron é o ponto onde a energia cinética do elétron ejetado é igual a zero.
(b) Sabendo a energia de ligação e a frequência da luz, podemos calcular a energia 
cinética do elétron ejetado.

Solução (a) Atribuindo EC = 0 na Equação (7.4), escrevemos

hv = EL

Problemas semelhantes: 7.21, 7.22.

Assim,

_  EL _  3,42 X 10~'^ J
^ ~  h ~  6,63 X 10"^^ J • s 

= 5,16 X 10"  ̂s“ '

(b) Rearranjando a Equação (7.4), obtém-se 

EC = hv -  EL
= (6,63 X 10“^̂  J • s)(l,00  X 10‘̂ s“ ‘) -  3,42 X 
=  3,21 X 10“ *̂  J

Verificação A energia cinética do elétron ejetado (3,21 X 10 J) é inferior à ener­
gia do fóton (6,63 X 10“ ^̂  J). Portanto, a resposta é razoável.

Exercício A energia de ligação do titânio metálico é 6,93 X 10” ^̂  J. Calcule a 
energia cinética dos elétrons ejetados se for utilizada luz com a frequência de 2,50 X 
10^̂  s”  ̂para irradiar o metal.

A teoria de Einstein sobre a luz colocou um dilema aos cientistas. Por 
um lado, ela explica o efeito fotoelétrico satisfatoriamente. Por outro, a teo­
ria corpuscular da luz não é consistente com seu conhecido comportamento 
ondulatório. A única forma de resolver o dilema é aceitar a ideia de que a luz 
possui am bas  as propriedades: de partícula e de onda. Dependendo da expe­
riência, a luz comporta-se como uma onda ou como um feixe de partículas. 
Este conceito, designado dualidade partícula-onda, era totalmente alheio à 
forma como os físicos entendiam a matéria e a radiação e foi preciso muito 
tempo para que o aceitassem. A natureza dual onda-partícula não é específica 
da luz, mas é uma característica de toda a matéria, incluindo os elétrons, como 
veremos na Seção 7.4.

Revisão de conceitos
Uma superfície limpa de metal é irradiada com luz com três comprimentos 
de onda diferentes Ai, À2 e A3. As energias cinéticas dos elétrons ejetados é 
a seguinte: Ap 2,9 X 10~^° J; A2: aproximadamente zero; A3: 4,2 X 10~^^
J. Qual é a luz que tem o menor comprimento de onda e qual é a que tem o 
maior comprimento de onda?
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Animação
Espectros de emissão

Animação 
Espectros de raias

Quando é aplicada uma alta voltagem 
entre os garfos, alguns dos íons de sódio 
no pedaço de picles são convertidos em 
átomos de sódio em um estado excita­
do. Esses átomos emitem a luz amarela 
característica à medida que voltam ao 
estado fundamental.

Animação
Espectros atômicos de raias

7.3 Teoria de Bohr do átomo de hidrogênio
O trabalho de Einstein abriu caminho para a solução de outro mistério da física 
do século xix: os espectros de emissão dos átomos.

Espectros de emissão
Desde o século xvii, quando Newton mostrou que a luz solar possui componentes 
de cores diferentes que podem ser recombinados para produzir luz branca, os quí­
micos e físicos têm estudado as características dos espectros de emissão, isto é, 
os espectros contínuos ou os espectros de linhas da radiação emitida pelas subs­
tâncias. O espectro de emissão de uma substância pode ser observado fornecendo 
energia a uma amostra do material quer sob a forma de energia térmica, quer 
sob outra forma de energia (como uma descarga elétrica de alta voltagem). Uma 
barra de ferro incandescente (com cor vermelha ou branca) brilha de uma forma 
característica. Este brilho visível corresponde à porção do seu espectro de emissão 
que é captada pela visão humana. O calor sentido a uma certa distância da mesma 
barra de ferro corresponde a outra porção do seu espectro de emissão -  a região do 
infravermelho. Uma característica comum aos espectros de emissão do Sol e de 
um sólido aquecido é que ambos são contínuos; isto é, todos os comprimentos de 
onda da luz estão representados nos espectros (ver a região visível na Figura 7.4).

Por outro lado, os espectros de emissão dos átomos em fase gasosa não 
apresentam uma gama contínua de comprimentos de onda desde o vermelho ao 
violeta; pelo contrário, os átomos produzem hnhas brilhantes em partes diferen­
tes do espectro visível. Estes espectros de linhas  correspondem à emissão de luz 
apenas em comprimentos de onda específicos. A Figura 7.6 mostra um diagrama 
esquemático de um tubo de descarga usado no estudo de espectros de emissão, 
e a Figura 7.7, a cor emitida por átomos de hidrogênio em um tubo de descarga.

Cada elemento tem um espectro de emissão próprio. As linhas caracte­
rísticas dos espectros atômicos podem ser utihzadas em análise química para 
identificar átomos, assim como as impressões digitais são utilizadas para iden­
tificar pessoas. Quando as linhas de um espectro de emissão de um elemento 
conhecido correspondem às hnhas de um espectro de emissão de uma amostra 
desconhecida, a identificação da amostra é feita prontamente. Apesar de a utiü- 
dade deste procedimento ter sido reconhecida há muito tempo, a origem dessas 
linhas manteve-se desconhecida até o início do século xx. A Figura 7.8 mostra 
os espectros de emissão de vários elementos.

Espectro de emissão do átomo de hidrogênio
Em 1913, não muito depois das descobertas de Planck e Einstein, o físico dina­
marquês Niels Bohr^ apresentou uma exphcação teórica do espectro do hidrogê­
nio. O tratamento de Bohr é muito complexo e já não é considerado correto em 
todos os seus detalhes. Assim, vamos nos concentrar apenas nas suas suposições 
mais importantes e nos resultados finais, que justificam as hnhas espectrais.

Quando Bohr iniciou o estudo deste problema, os físicos já sabiam que o 
átomo continha elétrons e prótons. Eles concebiam o átomo como uma entidade 
na qual os elétrons giravam em tomo do núcleo em órbitas circulares a altas ve­
locidades. Este era um modelo atraente porque se assemelhava aos movimentos 
dos planetas em tomo do Sol. No átomo de hidrogênio, acreditava-se que a atra­
ção eletrostática entre o próton “solar” positivo e o elétron “planetário” negativo 
puxava o elétron para dentro, e que esta força era exatamente compensada pela 
aceleração do movimento circular do elétron.

 ̂Niels Henrik David Bohr (1885-1962). Físico dinamarquês. Um dos fundadores da física moderna, re­
cebeu o Prêmio Nobel de Física em 1922 pela sua teoria que explica o espectro do átomo de hidrogênio.
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1
400 nm

Figura 7.6 (a) Diagrama esquemático para estudar o espectro de emissão de átomos e 
moléculas. O gás em estudo encontra-se em um tubo de descarga contendo dois eletrodos. 
Os elétrons, ao fluir do eletrodo negativo para o eletrodo positivo, colidem com o gás. As 
colisões levam à emissão de luz pelos átomos (ou moléculas). A luz emitida é separada nos 
seus componentes por meio de um prisma. A cor de cada componente é focada para uma 
posição definida, de acordo com o seu comprimento de onda, e forma uma imagem colorida 
na chapa fotográfica. As imagens coloridas são denominadas linhas espectrais, (b) O espec­
tro de emissão de linhas dos átomos de hidrogênio.

Figura 7.7 Cor emitida pelos átomos 
de hidrogênio em um tubo de descarga. 
A cor observada resulta da combinação 
das cores emitidas no espectro visível.

Lítio (Li) 

Sódio (Na) 

Potássio (K)

Cálcio (Ca) 

Estrôncio (Sr) 

Bário (Ba) 

Zinco (Zn) 

Cádmio (Cd) 

Mercúrio (Hg)

Hidrogênio (H) 

Hélio (He) 

Neônio (Ne) 

Argônio (Ar)
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n = 3

Figura 7.9 O processo de emissão em 
um átomo de hidrogênio excitado, de 
acordo com a teoria de Bohr. Um elétron 
originalmente em uma órbita de energia 
elevada {n =  3) passa para uma órbita 
de menor energia {n =  2). Como resulta­
do, um fóton com energia h v  é emitido.
O valor h v  é  igual à diferença de energias 
das duas órbitas ocupadas pelo elétron 
no processo de emissão. Para simplifi­
car, são mostradas apenas três órbitas.

Figura 7.10 Uma analogia mecânica 
para os processos de emissão. A bola 
pode estar em qualquer degrau, mas 
não entre degraus.

De acordo com as leis da física clássica, no entanto, um elétron movendo- 
-se na órbita de um átomo de hidrogênio deveria sofrer uma aceleração em dire­
ção ao núcleo ao irradiar energia sob a forma de ondas eletromagnéticas. Assim, 
esse elétron se deslocaria em espiral para dentro do núcleo e se aniquilaria com 
o próton. Para explicar por que isso não acontece, Bohr postulou que o elétron 
apenas pode ocupar determinadas órbitas com energias específicas. Em outras 
palavras, as energias do elétron são quantizadas. Um elétron em qualquer uma 
das órbitas permitidas não deslocará em espiral para dentro do núcleo e, portan­
to, não irradiará energia. Bohr atribuiu a emissão de radiação feita por um átomo 
de hidrogênio energizado à transição do elétron de uma órbita de maior energia 
para uma de menor energia e à emissão de um quantum de energia (um fóton) 
sob a forma de luz (Figura 7.9). Bohr mostrou que as energias que um elétron de 
um átomo de hidrogênio pode ocupar são dadas por

onde Rn, a constante de Rydberg^ do átomo de hidrogênio, tem o valor 2,18 X 
10~^  ̂J. O número n é um inteiro denominado número quântico principal, que 
tem os valores n = ....

O sinal negativo na Equação (7.5) é uma convenção arbitrária, indicando 
que a energia do elétron no átomo é menor do que a energia de um elétron livre, 
ou seja, um elétron que está infinitamente afastado do núcleo. A energia de um 
elétron livre é arbitrariamente igual a zero. Matematicamente, isso corresponde 
a estabelecer n igual a infinito na Equação (7.5) para que Eoo = 0. À medida que 
o elétron se aproxima do núcleo (à medida que n  diminui), toma-se maior em 
valor absoluto, mas também mais negativo. O valor mais negativo é então atingi­
do quando n = 1, que corresponde ao estado de energia mais estável. Este deno- 
mina-se estado fundamental ou nível fundamental, o estado de menor energia 
de um sistema (que é um átomo no nosso caso). A estabilidade do elétron diminui 
para n = 2 ,3 ,....  Cada um destes estados é chamado de estado excitado ou nível 
excitado, pois tem uma energia superior à do estado fundamental. Diz-se que um 
elétron em um átomo de hidrogênio para o qual n seja maior do que 1 está em um 
estado excitado. O raio de cada órbita circular no modelo de Bohr depende de r?. 
Assim, à medida que n aumenta de 1 para 2, 3, o raio da órbita aumenta muito ra­
pidamente. Quanto mais excitado for o estado, mais afastado do núcleo o elétron 
se encontra (e menos fortemente hgado está a esse núcleo).

A teoria de Bohr permite explicar o espectro de linhas do átomo de hidro­
gênio. A energia radiante absorvida pelo átomo obriga o elétron a mover-se de 
um estado de menor energia (caracterizado por um menor valor de n) para um 
estado de maior energia (caracterizado por um maior valor de n). Inversamente, 
a energia radiante (na forma de um fóton) é emitida quando o elétron se move de 
um estado de maior energia para um de menor energia. O movimento quantizado 
do elétron de um estado de energia para outro é análogo ao movimento de uma 
bola de tênis subindo ou descendo um conjunto de degraus (Figura 7.10). A bola 
pode estar em qualquer degrau, mas não entre degraus. A sua passagem de um 
degrau mais baixo para um mais alto é um processo que requer energia, enquan­
to a passagem de um degrau mais alto para um mais baixo é um processo que 
libera energia. A quantidade de energia envolvida em qualquer tipo de mudança

Johannes Robeit Rydberg (1854-1919). Físico sueco. A sua maior contribuição para a física foi o 
estudo dos espectros de linhas de muitos elementos.
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é determinada pela distância entre os degraus inicial e final. Da mesma forma, a 
quantidade de energia necessária para mover o elétron no átomo de Bohr depen­
de da diferença de energia entre os estados inicial e final.

Para aplicar a Equação (7.5) ao processo de emissão em um átomo de 
hidrogênio, vamos supor que o elétron está inicialmente em um estado caracteri­
zado pelo número quântico principal «j. Durante a emissão, o elétron decai para 
um estado de menor energia caracterizado pelo número quântico principal rif 
(os índices i e f correspondem aos estados inicial e final, respectivamente). Este 
estado de energia mais baixo pode ser outro estado menos excitado ou o estado 
fundamental. A diferença entre as energias dos estados inicial e final é

A E  = E i -  E,

A partir da Equação (7.5),

e

Então

Como esta transição resulta na emissão de um fóton de frequência v e energia 
hv, podemos escrever

^ E  = hv = Rh{ \  -  “y J (7.6)
\« i UiJ

Quando um fóton é emitido, > rif. Consequentemente, o termo entre parênte­
ses é negativo e AE é negativo (a energia é transferida para a vizinhança). Quan­
do a energia é absorvida, «j <  «f e o termo entre parênteses é positivo, então 
AE é positivo. Cada finha no espectro de emissão corresponde a uma transição 
particular em um átomo de hidrogênio. Quando estudamos inúmeros átomos 
de hidrogênio, observamos todas as transições possíveis e, portanto, as linhas 
espectrais correspondentes. O brilho de uma linha espectral depende de quantos 
fótons com o mesmo comprimento de onda são emitidos.

O espectro de emissão do hidrogênio cobre uma larga gama de compri­
mentos de onda, do infravermelho ao ultravioleta. A Tabela 7.1 mostra as séries 
de transições no espectro do hidrogênio que foram batizadas com o nome dos

Tabela 7.1 As diversas séries do espectro de emissão do átomo de hidrogênio

Séries fh fh Região espectral

Lymann 1 2, 3 ,4 ,. . . Ultravioleta
Balmer 2 3,4, 5 ,.. . Visível e ultravioleta
Paschen 3 4,5, 6, . . . Infravermelho
Brackett 4 5, 6, 7, . . . Infravermelho
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Figura 7.11 Os níveis de energia no 
átomo de hidrogênio e as várias séries 
de emissão. Cada nível de energia cor­
responde à energia associada a uma 
órbita permitida, conforme postulado 
por Bohr e mostrado na Figura 7.9. As 
linhas de emissão são identificadas de 
acordo com o esquema apresentado na 
Tabela 7.1.

w

n = l

Série de 
Brackett

Série de 
Paschen

Série de 
Balmer

Série de 
Lyman

seus descobridores. A série de Balmer foi particularmente fácil de estudar por­
que algumas das suas linhas se encontram na região do visível.

A Figura 7.9 mostra uma única transição. No entanto, são obtidas mais 
informações ao representar as transições conforme a Figura 7.11. Cada linha 
horizontal indica um nível de energia permitido para o elétron em um átomo de 
hidrogênio. Os níveis de energia estão identificados pelos seus números quânti- 
cos principais.

O Exemplo 7.4 ilustra o uso da Equação (7.6).

Exemplo 7.4

Qual é o compiimento de onda de um fóton (em nanômetros) emitido durante uma 
transição do estado rii = 5 para o estado nf = 2 no átomo de hidrogênio?

Estratégia São dados os estados inicial e final no processo de emissão. Podemos 
calcular a energia do fóton emitido usando a Equação (7.6). Então, das Equações 
(7.2) e (7.1), obtemos o comprimento de onda do fóton. O valor da constante de 
Rydberg é dado no texto.

Resolução Da Equação (7.6), escrevemos

^ E  = r J \  -
\ « i  « f /

= 2,18 X ^
2^

= -4 ,58  X 10"'^ J
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O sinal negativo indica que esta energia está associada a um processo de emissão. 
Para calcular o comprimento de onda, omitiremos o sinal negativo de A£", pois o 
comprimento de onda de um fóton deve ser positivo. Visto que ÒJE = hv ou v =
AE/Zí, podemos calcular o comprimento de onda escrevendo

c
V

ch
Ã Ê
(3,00 X 10^m/s)(6,63 X 10~-̂ ^J • s)

4,58 X 10"'^ J
4.34 X 10"^ m

4.34 X 10"’ m X ( ----- — ) =  434 nm
VI  X

Verificação O comprimento de onda está na região visível da radiação eletromag­
nética (ver Figura 7.4). Isso está de acordo com o fato de que, como rif = 2, esta tran­
sição dá lugar a uma linha espectral da série de Balmer (ver Figura 7.6).

Exercício Qual é o comprimento de onda (em nanômetros) de um fóton emitido 
durante uma transição do estado «i = 6 para o estado «f =  4 do átomo de hidrogênio?

Revisão de conceitos
Que transição no átomo de hidrogênio emitirá luz com o menor compri­
mento de onda? (a) rii = 5 -----> Wf = 3 ou (b) «j = 4 -----> ri{ = 2.

O texto Química em Ação na página 290 discute um tipo especial de emis­
são atômica -  os lasers.

7.4 Dualidade da natureza do elétron
Os físicos ficaram perplexos e intrigados com a teoria de Bohr. Eles questiona­
ram por que as energias do elétron do hidrogênio são quantizadas. Em outras 
palavras, por que, em um átomo de Bohr, o elétron está restringido a orbitar em 
tomo do núcleo a determinadas distâncias fixas? Durante uma década, ninguém, 
nem mesmo Bohr, apresentou uma explicação lógica. Em 1924, Louis de Bro- 
ghe^ deu uma solução para este enigma; de Broghe pensou que, se as ondas de 
luz podem se comportar como um feixe de partículas (fótons), então talvez partí­
culas como os elétrons possam ter propriedades ondulatórias. De acordo com de 
Broglie, um elétron hgado ao núcleo comporta-se como uma onda estacionária.

 ̂Louis Victor Pierre Raymond Duc de Broglie (1892-1977). Físico francês. Membro de uma antiga 
e nobre família da França, ele recebeu o título de príncipe. Na sua tese de doutorado, propôs que a 
matéria e a radiação têm simultaneamente propriedades ondulatórias e corpusculares. Por esse traba­
lho, de Broglie recebeu o Prêmio Nobel de Física em 1929.

O sinal negativo está de acordo com a 
nossa convenção, pois a energia é liberada 
para a vizinhança.

Problemas semelhantes: 7.31, 7.32.



La ser-A  luz esplendorosa

A palavra laser surge das iniciais de “Light Amplification 
by Stimulated Emission of Radiation”, um tipo especial 

de emissão que envolve átomos ou moléculas. Desde a sua 
descoberta, em 1960, o laser tem sido utilizado em numerosos 
sistemas preparados para operar nos estados gasoso, líquido 
e sólido. Estes sistemas emitem radiação com comprimentos 
de onda que vão do infravermelho ao ultravioleta, passando

pelo visível. O aparecimento do laser revolucionou a ciência, a 
medicina e a tecnologia.

O primeiro laser conhecido foi o de rubi. O rubi é um 
mineral abrasivo contendo coríndon, AI2O3, no qual alguns 
íons Al̂ "̂  foram substituídos por íons Cr̂ "̂ . Usa-se uma lâm­
pada para excitar os átomos de crômio para um nível de ener­
gia maior. Os átomos excitados são instáveis, de modo que, em

Espelho de reflexão total Lâm]

Raio laser

694,3 nm

Cilindro de r u b i^  Espelho de reflexão parcial
A emissão de luz laser em um laser 
de rubi.

A emissão estimulada de um fóton 
por outro fóton em um processo 
em cascata que conduz à emissão 
de luz laser. A sincronização das 
ondas de luz produz um feixe laser 
intensamente penetrante.

As ondas estacionárias podem ser geradas dedilhando, por exemplo, a corda de 
um violão (Figura 7.12). As ondas são descritas como estacionárias porque não 
se propagam ao longo da corda. Alguns pontos da corda, denominados nós, não 
se movem; isto é, a amplitude da onda nesses pontos é zero. Existe um nó em 
cada extremidade e pode haver nós entre elas. Quanto maior for a frequência de 
vibração, menor o comprimento de onda da onda estacionária e maior o número 
de nós. Como mostra a Figura 7.12, só podem existir certos comprimentos de 
onda em qualquer dos movimentos permitidos da corda.

Figura 7.12 As ondas estacionárias 
geradas pela vibração de uma corda de 
violão. Cada ponto representa um nó. O 
comprimento da corda (/) deve ser igual a 
um número inteiro multiplicado pela me­
tade do comprimento de onda (A/2).
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um dado instante, alguns deles retomam ao estado fundamental 
emitindo um fóton na região vermelha do espectro. O fóton é re­
fletido entre os espelhos, situados nos lados opostos do tubo la­
ser, movimentando-se várias vezes para trás e para a frente. Este 
fóton pode estimular a emissão de fótons, com um comprimento 
de onda exatamente igual, em outros átomos de cromo excita­
dos; estes fótons, por sua vez, podem estimular a emissão de 
mais fótons, e assim sucessivamente. Como as ondas de luz es­
tão em fase -  isto é, os seus máximos e mínimos coincidem -  os 
fótons reforçam-se mutuamente, aumentando a intensidade da 
radiação em cada passagem entre os espelhos. Um dos espelhos 
é apenas parcialmente refletor, de modo que, quando a luz atin­
ge certa intensidade, ela emerge do espelho como um raio laser. 
Conforme o modo de operação, a luz laser pode ser emitida em 
pulsos (como no caso do laser de rubi) ou em ondas contínuas.

A luz laser é caracterizada por três propriedades: é in­
tensa, tem um comprimento de onda precisamente conhecido

(e, portanto, a sua energia é bem determinada) e é coerente. 
Ser coerente significa que as ondas de luz estão todas em fase. 
As aplicações dos lasers são muito diversas. A sua elevada in­
tensidade e facilidade de focagem toma-os adequados para a 
cirurgia oftalmológica, para a perfuração e soldagem de me­
tais e para a realização de fusões nucleares. O fato de serem 
altamente colimados e terem comprimentos de onda precisa­
mente conhecidos toma-os muito úteis em telecomunicações. 
Os lasers são também utilizados na separação de isótopos, na 
holografia (fotografia tridimensional), nos leitores e gravado­
res de discos compactos e nos supermercados para o processa­
mento dos códigos de barras. Os lasers têm desempenhado um 
papel importante na investigação espectroscópica de proprie­
dades moleculares e de muitos processos químicos e biológi­
cos, sendo cada vez mais utilizados para explorar os detalhes 
das reações químicas.

Lasers modernos utilizados no laboratório de investigação do Dr. A. H. Zewall no Instituto de Tecnologia da Califórnia.

De Broglie argumentou que, se um elétron se comporta realmente como 
uma onda no átomo de hidrogênio, o comprimento da onda tem de se ajustar 
exatamente à circunferência da órbita (Figura 7.13). Caso contrário, a onda iria 
sendo parcialmente anulada em órbitas sucessivas. No final, a amplitude da onda 
seria reduzida a zero e a onda deixaria de existir.

A relação entre a circunferência de uma órbita permitida (lirr) e o compri­
mento de onda (A) é dada por

lirr = nk (7.7)

onde r é o raio da órbita, A é o comprimento de onda da onda do elétron e « = 1, 
2, 3, ... Como n é um inteiro, então r apenas pode adquirir alguns valores bem 
definidos à medida que n aumenta de 1 para 2, para 3 e assim por diante. Como 
a energia do elétron depende do tamanho da órbita (ou do valor de r), o seu valor 
tem de estar quantizado.
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O raciocínio de de Broglie levou à conclusão de que as ondas podem se 
comportar como partículas e as partículas podem exibir propriedades de ondas. 
Ele deduziu que as propriedades corpusculares e ondulatórias estão relacionadas 
pela expressão

Ao usar a Equação (7.8), m deve ser 
expresso em quilogramas, e u, em m/s.

mu
(7.8)

(a)

Figura 7.13 (a) A circunferência da 
órbita é igual a um número inteiro de 
comprimentos de onda. Esta é uma 
órbita permitida, (b) A circunferência da 
órbita não é igual a um número inteiro de 
comprimentos de onda. Como resultado, 
a onda do elétron não se fecha em si 
mesma. Esta é uma órbita proibida.

onde A, m e M são, respectivamente, o comprimento de onda associado a uma 
partícula em movimento, a sua massa e a sua velocidade. A Equação (7.8) im­
plica que uma partícula em movimento pode ser tratada como uma onda e uma 
onda pode exibir as propriedades de uma partícula. Note que o membro esquer­
do da Equação (7.8) envolve o comprimento de onda, uma propriedade ondula- 
tória, enquanto o membro direito faz referência à massa, uma propriedade cla­
ramente corpuscular.

Exemplo 7.5

Calcule O comprimento de onda da “partícula” nos seguintes casos: (a) O saque mais 
rápido no jogo de tênis é cerca de 68 m/s. Calcule o comprimento de onda associado 
a uma bola de tênis com 6,00 X 10”  ̂kg que se move a essa velocidade, (b) Calcule 
o comprimento de onda de um elétron (9,1094 X lO”^̂  kg) que se move à mesma 
velocidade de 68 m/s.

Estratégia São dadas a massa e a velocidade da partícula em (a) e (b) e devemos 
calcular o comprimento de onda, portanto, precisamos da Equação (7.8). Note que 
como as unidades da constante de Planck são J • s, m e m devem estar em kg e m/s (1 • 
J = 1 kg m^/s^), respectivamente.

Resolução (a) Usando a Equação (7.8)

mu
_  6,63 X 10~^ Ĵ » s

~ (6 0 X 10“  ̂kg) X 68 m/s 
= 1,6 X 10“ ^̂ m

Comentário Este comprimento de onda é demasiado pequeno se considerarmos 
que o tamanho de um átomo é da ordem de 1 X 10"^® m. Assim, as propriedades on­
dulatórias de uma bola de tênis não podem ser detectadas por qualquer instrumento 
de medição.
(b) Neste caso.

mu
_  6,63 X 10~^ Ĵ ♦ s

~ (9,1094 X 10" '̂ kg) X 68 m/s 
= 1,1 X 10“  ̂ m

Comentário Este comprimento de onda (1,1 X 10“  ̂m ou 1,1 X 10"̂  nm) está na 
Problemas semelhantes: 7.40,7.41. região do infravermelho. Este cálculo mostra que apenas os elétrons (ou outras partí­

culas submicroscópicas) têm comprimentos de onda mensuráveis.

Exercício Calcule o comprimento de onda (em nanômetros) de um átomo de hidro­
gênio (massa =  1,674 X 10” ^̂  kg) que se move à velocidade de 7,00 X 10^ cm/s.
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Figura 7.14 (a) Padrão da difração 
de raios X de uma folha de alumínio, (b) 
Difração eletrônica de uma folha de alu­
mínio. A semelhança das duas imagens 
mostra que os elétrons podem se com­
portar como os raios X e exibir proprie­
dades ondulatórias.

(a) (b)

Revisão de conceitos
Qual é a quantidade na Equação (7.8) que é responsável pelos objetos ma­
croscópicos não mostrarem propriedades ondulatórias observáveis?

O Exemplo 7.5 mostra que, apesar de a equação de de Broglie poder ser 
aplicada a diversos sistemas, as propriedades ondulatórias tornam-se observá­
veis apenas em objetos submicroscópicos. Pouco depois de de Broglie ter intro­
duzido esta equação, Clinton Davisson^ e Lester Germer^ nos Estados Unidos e
G. P. Thomson^ na Inglaterra demonstraram que os elétrons possuem realmente 
propriedades ondulatórias. Ao passar um feixe de elétrons através de uma fina 
folha de ouro, Thomson obteve em uma tela um conjunto de anéis concêntricos, 
imagem semelhante à observada quando se utilizam raios X (que são ondas). A 
Figura 7.14 mostra essas imagens para o alumínio.

O texto Química em Ação na página 294 descreve a microscopia eletrônica.

7.5 Mecânica quântica
Ao sucesso espectacular da teoria de Bohr seguiu-se uma série de desilusões. A 
abordagem de Bohr não explicava os espectros de emissão de átomos contendo 
mais do que um elétron, como os átomos de hélio e de lítio, nem o aparecimento de 
novas raias no espectro de emissão do hidrogênio quando lhe era aphcado um cam­
po magnético. Outro problema surgiu com a descoberta de propriedades ondulató­
rias nos elétrons: como a “posição” de uma onda pode ser especificada? Não po­
demos definir a locahzação precisa de uma onda porque esta se estende no espaço.

Na reaiidade, a teoria de Bohr conseguiu 
expiicar os espectros de emissão dos 
íons He^ e Li^ ,̂ tal como o do hidrogênio. 
No entanto, estes três sistemas têm algo 
em comum -  cada um contém um único 
elétron. Assim, o modelo de Bohr funciona 
com sucesso apenas para o hidrogênio e 
para os íons “do tipo do hidrogênio”.

^Clinton Joseph Davisson (1881-1958). Físico americano. Em 1937, recebeu o Prêmio Nobel de 
Física, junto com G. P. Thomson, por ter demonstrado as propriedades ondulatórias dos elétrons.
^Lester Herbet Germer (1896-1972). Físico americano. Descobriu (com Davisson) as propriedades 
ondulatórias dos elétrons.
® George Paget Thomson (1892-1975). Físico inglês. Filho de J. J. Thomson. Recebeu o Prêmio 
Nobel de Física em 1937, junto com Clinton Davisson, por ter demonstrado as propriedades ondu­
latórias dos elétrons.



Microscopia eletrônica
O microscópio eletrônico é uma aplicação extremamente im­
portante das propriedades ondulatórias dos elétrons porque 
produz imagens de objetos que não podem ser vistos a olho nu 
ou com microscópios ópticos. De acordo com as leis da ópti­
ca, é impossível formar uma imagem de um objeto que seja 
menor do que metade do comprimento de onda da luz utiliza­
da para a observação. Como a gama de comprimentos de onda 
da luz visível começa a cerca de 400 nm, ou 4 X 10"^ cm, não 
conseguimos ver algo menor do que 2 X 10"^ cm. Em princí­
pio, podemos ver objetos na escala atômica e molecular usan­
do raios X, cujos comprimentos de onda variam de 0,01 nm 
até 10 nm. No entanto, os raios X não podem ser focados, 
logo, não formam imagens bem definidas. Os elétrons, por ou­
tro lado, são partículas carregadas que podem ser focadas, tal 
como as imagens em uma tela de televisão, pela aplicação de 
um campo elétrico ou magnético. De acordo com a Equação 
(7.8), o comprimento de onda de um elétron é inversamente 
proporcional à sua velocidade. Ao acelerar elétrons a altas ve­
locidades, conseguimos obter comprimentos de onda tão pe­
quenos quanto 0,004 nm.

Um tipo diferente de microscópio eletrônico, chamado 
microscópio de varredura de tunelamento ou STM (Scanning 
Tunneling Microscope), usa outra propriedade mecânico- 
-quântica do elétron para produzir a imagem de átomos na

Micrografia eletrônica mostrando uma célula de um glóbulo ver­
melho normal e uma célula de um glóbulo vermelho em forma 
de foice da mesma pessoa.

superfície de uma amostra. Devido à sua massa extremamente 
pequena, um elétron pode penetrar em uma barreira (em vez 
de passar sobre ela). Este fenômeno designa-se “tunelamen­
to”. O STM consiste em uma agulha de tungstênio com uma 
ponta muito fina, que é a fonte dos elétrons para o tunelamen­
to. Uma diferença de potencial é aplicada entre a agulha e a 
superfície da amostra para induzir elétrons através do espaço 
até a amostra para o tunelamento. À medida que a agulha se 
move sobre a amostra, à distância de alguns diâmetros atô­
micos da superfície, mede-se a corrente de tunelamento. Esta 
corrente diminui com o aumento da distância da amostra. 
Usando um ciclo de realimentação, a posição vertical da ponta 
pode ser ajustada para uma distância constante da superfície. 
A extensão desses ajustes, os quais determinam o perfil da 
amostra, é registrada e exibida como uma imagem tridimen­
sional em falsa cor.

O microscópio eletrônico e o STM estão entre as ferra­
mentas mais poderosas na investigação química e biológica.

Imagem STM de átomos de ferro dispostos em uma superfície 
de cobre de modo a exibir os caracteres chineses para a pala­
vra átomo.
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Para descrever o problema da localização de uma partícula subatômica 
que se comporta como uma onda, Werner Heisenberg^ formulou o que hoje 
é denominado p rin c íp io  da  incerteza  de  H eisenberg : é  im possível de term i­
nar sim ultaneam ente, e com  exatidão, o m om ento  linear p  (definido com o a 
m assa vezes a velocidade) e a p osição  de um a partícu la . Matematicamente, 
temos:

o  sinal >  significa que o produto AxAp 
pode ser maior ou igual a Ii/Att, mas 
que nunca pode ser menor. Além disso, 
ao utilizar a Equação (7.9), m deve ser 
expresso em quilogramas, e u, em m/s.

(7.9)

onde Ajc e Ap são, respectivamente, as incertezas na medição da posição e do 
momento. Os sinais >  têm o seguinte significado. Se as incertezas de medi­
ção da posição e do momento forem grandes (digamos, em uma experiência 
menos rigorosa), o produto pode ser substancialmente maior do que h/47r (daí 
o sinal > ). O significado da Equação 7.9 é que mesmo nas condições mais 
favoráveis para medir a posição e o momento, o produto das incertezas nunca 
pode ser menor que h/4n  (daí o sinal =). Assim, tomar a medição m ais  precisa 
do momento de uma partícula (isto é, fazer A p  ser uma quantidade pequena)  
significa que a posição deve tornar-se correspondentemente m enos  precisa 
(isto é, A p  se tomará m aior). Da mesma forma, se a posição da partícula for 
conhecida m ais  precisamente, a medição do seu momento se torna menos 
precisa.

Aplicando o princípio da incerteza de Heisenberg ao átomo de hidrogênio, 
vemos que, na reahdade, o elétron não se move em volta do núcleo segundo uma 
trajetória bem defmida, como Bohr pensava inicialmente. Se tal acontecesse, 
poderiamos determinar, de forma precisa e simultânea, a posição do elétron (a 
partir do raio da órbita) e o seu momento (a partir da energia cinética), violando 
assim o princípio da incerteza.

Exemplo 7.6

(a) Um elétron desloca-se a uma velocidade de 8,0 X 10* m/s. Se a incerteza na 
medição da velocidade for 1,0% da velocidade, calcule a incerteza na posição do elé­
tron. A massa do elétron é 9,1094 X 10“^̂  kg. (b) Uma bola de beisebol com a massa 
de 0,15 kg atirada a 100 milhas por hora tem um momento de 6,7 kg • m/s. Se a in­
certeza na medição deste momento for 1,0 X 10“  ̂do momento, calcule a incerteza 
na posição da bola de beisebol.

Estratégia Para calcular a incerteza mínima tanto em (a) como em (b), usamos um 
sinal de igual na Equação (7.9).

Resolução (a) A incerteza na velocidade u do elétron é

Am =  0,010 X 8,0 X 10^ m/s 
=  8,0 X 10"̂  m/s

O momento (p )ép  = mu, logo,

Ap =  mAu
=  9,1094 X 10"^^ kg X 8.0 X lO^^m/s 
=  7,3 X 1 0 "^^kg X m /s

(Continua)

^Werner Karl Heisenberg (1901-1976). Físico alemão. Foi um dos fundadores da teoria quântica 
moderna. Recebeu o Prêmio Nobel de Física em 1932.
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Problemas semelhantes: 7.128, 7.146.

( Continuação)

A partir da Equação (7.9), a incerteza na posição do elétron é

477 A p

_  6,63 X » s
~  477(7,3 X 10"^^ kg • m/s) 
=  7,2 X 10“ '̂  ̂m

Esta incerteza corresponde a cerca de 4 diâmetros atômicos, 
(b) A incerteza na posição da bola de beisebol é

4t7Ap
_  6,63 X 10~-^^J • s

4 t7  X 1,0 X 10“  ̂ X 6,7 kg • m/s 
-  7,9 X 10"^^ m

Este número é tão pequeno que não tem importância, isto é, praticamente não há in­
certeza na determinação da posição da bola no mundo macroscópico.

Exercício Estime a incerteza na velocidade de uma molécula de oxigênio se se souber 
que sua posição é ±3 nm. A massa de uma molécula de oxigênio é 5,31 X 10“^̂  kg.

Bohr contribuiu significativamente para a nossa compreensão dos átomos 
e a sua sugestão de que a energia do elétron em um átomo está quantizada per­
manece válida. No entanto, a sua teoria não fornece uma descrição completa 
do comportamento eletrônico nos átomos. Em 1926, o físico austríaco Erwin 
Schrõdinger^^, usando uma técnica matemática complicada, formulou uma 
equação que descreve o comportamento e as energias de partículas submicros- 
cópicas em geral. A equação de Schrôdinger, análoga às leis do movimento de 
Newton para objetos macroscópicos, requer cálculo avançado para a sua resolu­
ção e não será discutida aqui. É importante saber, contudo, que a equação incor­
pora simultaneamente o comportamento corpuscular, em termos da massa m, e 
o comportamento ondulatório, em termos de uma função  de onda ij/ (psi), a qual 
depende da localização espacial do sistema (tal como um elétron em um átomo).

A função de onda não tem, por si só, significado físico direto. No entanto, 
a probabilidade de encontrar o elétron em certa região do espaço é proporcional 
ao quadrado da função de onda,i/^ .̂ A ideia de relacionar com a probabilidade 
teve origem em uma analogia baseada na teoria ondulatória. De acordo com esta 
teoria, a intensidade da luz é proporcional ao quadrado da amplitude da onda, ou 
seja, if/̂ . O local mais provável para encontrar um fóton é onde a intensidade seja 
maior, isto é, onde o valor de seja maior. Um argumento semelhante associa 

com a probabilidade de encontrar um elétron nas regiões vizinhas ao núcleo.
A equação de Schrôdinger iniciou uma nova era da física e da química, 

pois lançou um novo campo, a mecânica quântica  (também denominada m ecâ­
nica ondulatória). Atualmente, chamamos de “teoria quântica antiga” os desen­
volvimentos da teoria quântica desde 1 9 1 3 -0  ano em que Bohr apresentou a 
sua análise do átomo de hidrogênio -  até 1926.

Descrição mecâníco-quântica do átomo de hidrogênio
A equação de Schrôdinger especifica os estados de energia que um elétron pode 
ocupar em um átomo de hidrogênio e identifica as funções de onda (i/̂ ) corres­
pondentes. Estes estados de energia e funções de onda são caracterizados por

^̂ Erwin Schrôdinger (1887-1961). Físico austríaco. Formulou a mecânica ondulatória que estabele­
ceu os fundamentos da teoria quântica moderna. Recebeu o Prêmio Nobel de Física em 1933.
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um conjunto de números quânticos (que discutiremos adiante), com os quais 
construímos um modelo abrangente do átomo de hidrogênio.

Embora a mecânica quântica indique que não podemos marcar a posição 
exata de um elétron em um átomo, ela define a região onde o elétron deve estar 
em um dado instante. O conceito de densidade eletrônica dá a probabilidade de 
um elétron ser encontrado em uma região particular de um átomo. O quadrado 
da função de onda, define a distribuição da densidade eletrônica no espaço 
tridimensional em volta do núcleo. Regiões de elevada densidade eletrônica re­
presentam uma probabilidade elevada da presença do elétron, enquanto o oposto 
se verifica para regiões de baixa densidade eletrônica (Figura 7.15).

De modo a distinguir a descrição mecânico-quântica de um átomo da des­
crição do modelo de Bohr, falamos em orbital atômico em vez de órbita. Um 
orbital atômico pode ser entendido como a fu n çã o  de onda de um elétron em  
um átomo. Quando dizemos que um elétron está em um certo orbital, isso signi­
fica que a distribuição da densidade eletrônica ou a probabilidade de localizar o 
elétron no espaço é descrita pelo quadrado da função de onda associada a esse 
orbital. Um orbital atômico, por conseguinte, tem uma energia e distribuição 
eletrônica características.

A equação de Schrõdinger funciona perfeitamente para um átomo simples 
de hidrogênio com um elétron e um próton, mas verifica-se que ela não pode ser 
resolvida com exatidão para qualquer átomo contendo mais de um elétron! Os 
químicos e físicos, felizmente, aprenderam a superar este tipo de dificuldade por 
meio da aproximação. Por exemplo, embora o comportamento dos elétrons em 
átomos polieletrônicos (isto é, átomos contendo dois ou mais elétrons) não seja 
o mesmo que em um átomo de hidrogênio, supomos que a diferença não é prova­
velmente muito grande. Assim, podemos considerar as energias e funções de onda 
obtidas para o átomo de hidrogênio como boas aproximações do comportamento 
dos elétrons em átomos mais complexos. De fato, esta aproximação fornece uma 
descrição razoável do comportamento eletrônico em átomos polieletrônicos.

Revisão de conceitos
Qual é a diferença entre i/> e para o elétron de um átomo de hidrogênio?

7.6 Números quânticos
Na mecânica quântica, são necessários três números quânticos para descrever a 
distribuição dos elétrons no hidrogênio e em outros átomos. Estes números deri­
vam da resolução matemática da equação de Schrõdinger para o átomo de hidrogê­
nio e são chamados de número quântico principal, número quântico de momento 
angular e número quântico magnético. Estes números quânticos serão usados para 
descrever os orbitais atômicos e para identificar os elétrons que neles se encontram. 
Um quarto número quântico -  número quântico de spin -  descreve o comporta­
mento de um elétron específico e completa a descrição dos elétrons nos átomos.

Número quântico principal (n)
O número quântico principal («) pode ter valores inteiros 1, 2, 3, e assim suces­
sivamente; corresponde ao número quântico da Equação (7.5). Em um átomo de 
hidrogênio, o valor de n determina a energia de um orbital. Como veremos breve­
mente, isto não se aplica a átomos de muitos elétrons. O número quântico principal 
também se relaciona com a distância média entre o elétron e o núcleo em um deter­
minado orbital. Quanto maior for o valor de n, maior será a distância média entre 
o elétron (em um dado orbital) e o núcleo e, por conseguinte, maior será o orbital.

C

Figura 7.15 Representação da distri­
buição de densidade eletrônica ao redor 
do núcleo de um átomo de hidrogênio. 
Há uma elevada probabilidade de encon­
trar o elétron mais perto do núcleo.

Embora o átomo de hélio contenha apenas 
dois elétrons, na mecânica quântica ele é 
considerado um átomo polieletrônico.

A Equação (7.5) aplica-se apenas ao átomo 
de hidrogênio.



298 Química

o  valor de € é fixado com base no tipo do 
orbital.

Lembre que “2” em 2s se refere ao valor de 
n e que “s” simboliza o valor de €.

t 1
(a) (b)

Figura 7.16 Spins de um elétron no (a) 
sentido horário e (b) no sentido anti-ho- 
rário. Os campos magnéticos gerados 
por esses dois movimentos de spin são 
análogos aos criados pelos dois ímãs.
As setas para cima e para baixo são 
usadas para representar os dois sentidos 
do spin.

Número quântico de momento angular (€)
o  número quântico de momento angular (€) está relacionado com a “forma” dos 
orbitais (ver Seção 7.7). Os valores de € dependem do valor do número quântico 
principal, n. Para um dado valor de n, í  tem os valores inteiros possíveis entre
0 e (n — 1). Se n = 1, há apenas um valor possível de €; isto é, € = n — 1 = 1
— 1 = 0. Se n = 2, há dois valores de €: 0 e 1. Se « = 3, há três valores de €: 0,
1 e 2. O valor de € é designado geralmente pelas letras s ,p , d, ..., como segue:

€ 0 1 2 3 4 5

Nome do orbital s p d f g h

Assim, se € =  0, temos um orbital 5; se € = 1, temos um orbital p, e assim 
sucessivamente.

A sequência das letras (s, p e  d) tem uma origem histórica. Os físicos que 
estudaram os espectros de emissão tentaram correlacionar as hnhas espectrais 
observadas com os estados de energia particulares envolvidos nas transições. 
Eles notaram que algumas das hnhas eram estreitas (do inglês sharp); outras 
eram espalhadas ou difusas (do inglês dfiffuse); e outras ainda eram muito fortes 
e, por esse motivo, foram designadas como linhas principais (do inglês princi­
pal). Como tal, atribuíram-se a esses estados de energia as letras iniciais de cada 
adjetivo. Contudo, depois da letra d  e começando com a letra/para fundamental 
(do inglês/undamental), as designações dos orbitais seguem a ordem alfabética.

Um conjunto de orbitais com o mesmo valor de n é frequentemente de­
nominado como uma camada. Um ou mais orbitais com o mesmo n e £ são 
referidos como uma subcamada. Por exemplo, a camada com n = 2 é  composta 
por duas subcamadas, € = 0 e € = 1 (os valores pernútidos para n = 2). Estas 
subcamadas são denonúnadas subcamadas 25 e 2p  onde 2 designa o valor de n, 
e s e p  designam os valores de €.

Número quântico magnético (m€)
O número quântico magnético (m^) descreve a orientação do orbital no espaço 
(ver Seção 7.7). Dentro de uma subcamada, o valor de depende do valor do 
número quântico de momento angular, €. Para um certo valor de € há (2€ + 1 )  
valores inteiros de m f

— (—€ +  1), ... 0 , . . .  ( + €  — 1), + €

Se € = 0, então = 0. Se € = 1, então há [(2 X 1) -h 1], ou seja, três valores 
de m ,̂ isto é, — 1, 0 e 1. Se € = 2, há [(2 X 2) + 1], ou cinco valores de m^\ —2,
— 1,0, 1 e 2. O número de valores de indica o número de orbitais em uma 
subcamada com um valor particular de

Para concluir a nossa discussão destes três números quânticos, considere­
mos a situação em que n = 2 e  t  =1. Estes valores á e n e t  indicam que temos 
uma subcamada 2p  e nesta subcamada temos três orbitais 2p  (porque existem 
três valores de m ,̂ que são — 1, 0 e 1).

Número quântico de spin eietrônico (m^
Experiências em espectros de emissão de átomos de hidrogênio e de sódio mostra­
ram que as hnhas dos espectros de emissão podiam ser desdobradas pela aplicação 
de um campo magnético externo. A única maneira que os físicos encontraram para 
exphcar estes resultados foi supor que os elétrons se comportam como pequenos 
ímãs. Se pensarmos nos elétrons como rodando sobre o seu próprio eixo, tal como 
a Terra, então as suas propriedades magnéticas podem ser justificadas. De acordo 
com a teoria eletromagnética, uma carga em rotação gera um campo magnético 
e é este movimento que faz o elétron comportar-se como um ímã. A Figura 7.16
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Figura 7.17 Arranjo experimental para 
demonstrar o movimento de spin dos 
elétrons. Um feixe de átomos atravessa 
um campo magnético. Por exemplo, 
quando um átomo de hidrogênio com 
um único elétron passa através do 
campo, ele é defletido em uma ou outra 
direção, conforme o sentido do spin.
Em um fluxo contendo muitos átomos, 
haverá distribuições iguais dos dois tipos 
de spin, assim, duas manchas de igual 
intensidade são observadas no alvo.

mostra os dois movimentos giratórios de um elétron, um no sentido horário e 
outro no sentido anti-horário. Para considerar o movimento de rotação do elétron 
(spin eletrônico), é necessário introduzir um quarto número quântico, denominado 
número quântico de spin eletrônico (m )̂, que tem os valores de -I-5  ou —

Uma demonstração conclusiva da existência do spin eletrônico foi reali­
zada por Otto Stern^^ e Walther Gerlach^^ em 1924. A Figura 7.17 mostra o 
arranjo experimental básico. Um feixe de átomos gasosos gerados por um for­
no quente passa através de um campo magnético não homogêneo. A interação 
entre um elétron e o campo magnético provoca um desvio do trajeto hnear do 
átomo. Como os movimentos de spin são completamente aleatórios, os elétrons 
de metade dos átomos giram em uma direção e serão desviados para um lado; 
os elétrons da outra metade dos átomos girarão na direção oposta e esses átomos 
serão desviados para o outro lado. Assim, duas regiões de igual intensidade se­
rão observadas no alvo detector.

Na sua experiência, Stern e Geriach usaram 
átomos de prata, que contêm apenas um 
elétron desemparelhado. Para ilustrar 
o princípio, podemos supor que foram 
utilizados no estudo átomos de hidrogênio.

Revisão de conceitos
Determine os quatro números quânticos de cada um dos dois elétrons de 
um orbital 65.

7.7 Orbitais atômicos
A Tabela 7.2 mostra a relação entre os números quânticos e os orbitais atômicos. 
Vemos que, quando € = 0, (2€ + 1) = 1 e há apenas um valor de m ,̂ portanto, te­
mos um orbital s. Quando € = 1, (2€ + 1) = 3 e há três valores de ou três orbi­
tais p, designados por p^, py e p^. Quando € = 2, (2€ + 1) = 5 e há cinco valores de 

e os cinco orbitais correspondentes d são designados com subscritos mais ela­
borados. Nas seções seguintes consideraremos os orbitais s ,p e d separadamente.

Orbitais s. Uma das questões mais importantes levantadas ao estudar as pro­
priedades dos orbitais atômicos é: quais são as formas dos orbitais? Em sentido 
estrito, um orbital não tem uma forma bem definida porque a função de onda que 
o caracteriza se estende do núcleo até o infinito. Nesse sentido, é difícil dizer a 
que um orbital se assemelha. Por outro lado, é certamente conveniente pensar 
nos orbitais tendo formas específicas, particularmente na discussão da formação 
de ligações químicas, como veremos nos Capítulos 9 e 10.

Apesar de um elétron poder ser encontrado em qualquer ponto do espaço, 
sabemos que eles quase sempre estão perto do núcleo. A Figura 7.18(a) mostra a

o  fato de a função de onda para um 
orbital não ter um limite exterior à medida 
que nos afastamos do núcleo levanta 
questões filosóficas interessantes com 
relação aos tamanhos dos átomos. Os 
químicos concordaram com uma definição 
operacional de tamanho atômico, como 
veremos em capítulos posteriores.

Otto Stem (1888-1969). Físico alemão. Contribuiu para o estudo das propriedades magnéticas dos 
átomos e para a teoria cinética dos gases. Recebeu o Prêmio Nobel de Física em 1943.
^̂ Walther Geriach (1889-1979). Físico alemão. A sua área de investigação centrou-se na teoria quântica.
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Uma subcamada s tem um orbital, uma 
subcamada p tem três orbitais e uma 
subcamada d tem cinco orbitais.

Tabela 7.2 Relação entre os números quânticos e os orbitais atômicos

n € me
Designações dos 

Número de orbitais orbitais atômicos

1 0 0 1 l í
2 0 0 1 2í

1 - 1 ,0 ,1 3 2 p x ,  2 p y ,  2 p z

3 0 0 1 3í
1 -1 ,0 ,1 3 2Px, ^ P y r  ^ P z

2 - 2 , - 1 , 0 , 1 , 2 5 3 d x y ,  3 d y ^ ,  3 d x ^

• •

3 d x 2 - y 2 >  ^ d ^ 2

distribuição da densidade eletrônica em um orbital I5 do hidrogênio em função 
da distância do núcleo. Como se pode ver, a densidade eletrônica diminui rapi­
damente à medida que a distância aumenta. Podemos dizer que há cerca de 90% 
de probabilidade de encontrar o elétron dentro de uma esfera de raio 10 0  pm 
(1 pm = 1 X  10~^  ̂m) cercando o núcleo. Assim, podemos representar o orbital 
l í  traçando um diagrama de superfície limite que engloba cerca de 90% da 
densidade eletrônica total em um orbital, conforme a Figura 7.18(b). Um orbital 
l í  representado desta maneira é uma esfera.

A Figura 7.19 mostra os diagramas de superfície limite para os orbitais lí, 
2í e 3í do hidrogênio. Todos os orbitais s são esféricos, mas diferem no tama­
nho que aumenta à medida que o número quântico principal também aumenta. 
Apesar de nesta representação se perderem os detalhes da variação da densidade 
eletrônica dentro de cada superfície limite, não há grandes desvantagens. Para 
nós, as características mais importantes dos orbitais atômicos são as suas formas 
e dimensões relativas, que são adequadamente representadas pelos diagramas 
de superfície limite.

Orbitais p, Não devemos esquecer que os orbitais p  começam com o número 
quântico principal n = 2. Se n = 1, então o número quântico de momento an­
gular € pode apenas assumir o valor zero; por conseguinte, há apenas um orbital

Figura 7.18 (a) Distribuição da densida­
de eletrônica no orbital 1s do hidrogênio. 
A densidade eletrônica diminui rapida­
mente à medida que a distância em rela­
ção ao núcleo aumenta, (b) Diagrama de 
superfície limite do orbital 1s do hidrogê­
nio. (c) Um modo mais realista de visuali­
zar a distribuição de densidade eletrônica 
é dividir o orbital 1s em camadas estrei­
tas concêntricas. A representação da 
probabilidade de encontrar o elétron em 
cada camada, denominada probabilidade 
radial, em função da distância em relação 
ao núcleo mostra um máximo situado a
52,9 pm. É interessante notar que esse 
valor de distância é igual ao raio da órbita 
mais interna no modelo de Bohr.

(a) (b)

ao núcleo 
(c)
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Is. Como vimos anteriormente, quando € = 1, o número quântico magnético 
pode ter os valores — 1, 0 e 1. Começando com n = 2 e € = 1, temos então três 
orbitais 2p: 2p^, 2py e 2p^ (Figura 7.20). As letras subscritas indicam os eixos ao 
longo dos quais os orbitais estão orientados. Estes três orbitais p  são idênticos 
no tamanho, na forma e na energia; diferem uns dos outros apenas na orienta­
ção. Note, contudo, que não há uma relação simples entre os valores de e as 
direções x, j  e z. Neste contexto, basta apenas recordar que, como há três valores 
possíveis para m ,̂ há três orbitais p  com orientações diferentes.

Os diagramas de superfície hmite dos orbitais p  na Figura 7.20 mostram 
que cada orbital p  pode ser visto como dois lóbulos em lados opostos do núcleo. 
Tal como os orbitais s, os orbitais p  aumentam de tamanho no sentido dos orbi­
tais 2p para 3p, 4p e assim sucessivamente.

Orbitais d  e outros orbitais de maior energia. Quando € =  2, há cinco va­
lores de que correspondem a cinco orbitais d. O valor mais baixo de n para 
um orbital é 3. Visto que € nunca pode ser maior do que n — l, quando n = ?> 
e € = 2, temos cinco orbitais ?>d 3dy ,̂ 3d^ ,̂ 3dx2-yi e 3dp )̂, apresentados na
Figura 7.21. Como no caso dos orbitais /?, as diferentes orientações dos orbitais 
d correspondem a diferentes valores de m^, mas novamente não há uma corres­
pondência direta entre uma dada orientação e um valor particular de m .̂ Todos 
os orbitais 3d em um átomo têm a mesma energia. Os orbitais d nos quais n é 
superior a 3 (4d, 5 d ,...) têm formas semelhantes.

Os orbitais que têm energias mais elevadas do que os orbitais d são desig­
nados por/, g, ... e assim sucessivamente. Os orbitais/são importantes quando 
se considera o comportamento de elementos com números atômicos maiores do 
que 57, mas as suas formas são difíceis de representar. Em química geral não con­
sideramos orbitais com valores de € maiores do que 3 (os orbitais g e seguintes).

Os Exemplos 7.7 e 7.8 ilustram a caracterização dos orbitais com núme­
ros quânticos e o cálculo do número de orbitais associados a um dado número 
quântico principal.

Os orbitais que têm o mesmo nível 
de energia denominam-se orbitais 
degenerados.

Figura 7.19 Diagramas de superfície 
limite dos orbitais 1s, 2s e 3s do hidrogê­
nio. Cada esfera contém cerca de 90% 
da densidade eletrônica total. Todos os 
orbitais s são esféricos. O tamanho de 
um orbital é aproximadamente propor­
cional a n̂ , em quen éo  número quânti­
co principal.

Exemplo 7.7

Indique os valores de n, € e m^para os orbitais na subcamada 4d.

Estratégia Quais são as relações entre n, € e mp. O que representam “4” e “d” em 4dl

Resolução Como vimos anteriormente, o número dado na designação da subcama­
da é o número quântico principal, portanto, neste caso, n = 4. A letra indica o tipo do 
orbital. Visto que se trata de orbitais d, então € =  2. Os valores de podem variar 
de — f  a €. Assim, pode ser —2, —1,0, 1 ou 2.

Verificação Os valores de n e € são fixos para 4d, mas pode ter um dos cinco 
valores, que correspondem a cinco orbitais d.

Exercício Indique os valores dos números quânticos associados aos orbitais na 
subcamada 3p.

Figura 7.20 Os diagramas de superfície 
limite dos três orbitais 2p. Estes orbitais 
têm a mesma forma e energia, mas as 
suas orientações são diferentes. Os or­
bitais p de números quânticos principais 
superiores têm formas semelhantes.
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Figura 7.21 Diagramas de superfície limite dos cinco orbitais 3 d . Apesar de o orbital 3 d / ter uma forma diferente, é equivalente aos ou­
tros quatro orbitais em todos os outros aspectos. Os orbitais d  com números quânticos superiores têm formas semelhantes.

Exemplo 7.8

Qual é o número total de orbitais associados ao número quântico principal n = 3?

Estratégia Para calcular o número total de orbitais para um dado valor de n, pre­
cisamos escrever em primeiro lugar os valores possíveis de €. Então, determinamos 
quantos valores de estão associados a cada valor de €. O número total de orbitais 
é igual à soma de todos os valores de m(.

Resolução Para « =  3, os valores possíveis de € são 0, 1 e 2. Assim, há um orbital 
3í (n = 3, € = 0 e = 0), três orbitais 3p (n =  3, € =  1 e =  — 1,0, 1) e cinco 
orbitais 3í/ (n = 3, € = 2 e = —2, 1, 0, 1, 2). O número total é l + 3  + 5 = 9.

Verificação O número total de orbitais para um dado valor de n é Assim, temos 
Problema semelhante: 7.62. 3  ̂=  9. É possível provar a validade desta relação?

Exercício Qual é o número total de orbitais associados ao número quântico princi­
pal n = 4?

Revisão de conceitos
Por que não é possível ter um orbital 2d  mas é possível um orbital 3 d l

Energias dos orbitais
Agora que já temos alguns conhecimentos das formas e dos tamanhos dos or­
bitais atômicos, podemos nos debruçar sobre as suas energias relativas e de que 
forma os níveis de energia afetam a distribuição dos elétrons nos átomos.

De acordo com a Equação (7.5), a energia de um elétron em um átomo de 
hidrogênio é determinada apenas pelo seu número quântico principal. Assim, as 
energias dos orbitais do hidrogênio aumentam do seguinte modo (Figura 7.22):

Is  <  2s = 2p <  3s = 3p = 3d <  4s = 4p = 4d  = 4 f<  • • •

Apesar de as distribuições da densidade eletrônica serem diferentes nos orbitais 2s 
e 2/7, o elétron do hidrogênio tem a mesma energia quer se encontre no orbital 2s ou 
2/7. O orbital I5 do átomo de hidrogênio corresponde à condição mais estável, ou 
seja, o estado fundamental. Um elétron que reside neste orbital está ligado mais for­
temente ao núcleo, já que, em média, se encontra mais perto do núcleo. Um elétron 
do átomo de hidrogênio nos orbitais 2s ou 2p ou acima está em um estado excitado.

O panorama energético é mais complexo para átomos polieletrônicos. A 
energia de um elétron nesses átomos depende do seu número quântico de mo-
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4s — 4p 

3s -  3p

-  Ad

-  3d

2s -  2 p -----------

l5 —

Figura 7.22 Níveis energéticos dos or­
bitais em um átomo de hidrogênio. Cada 
pequena linha horizontal representa um 
orbital. Os orbitais com o mesmo núme­
ro quântico principal {n) têm a mesma 
energia.

w

mento angular, bem como do seu número quântico principal (Figura 7.23). Para 
átomos polieletrônicos, o nível de energia ?>d é muito próximo do nível de ener­
gia 4s. No entanto, a energia total de um átomo depende não só do somatório das 
energias dos orbitais, mas também da energia de repulsão entre os elétrons que 
se encontram nesses orbitais (cada orbital pode conter até dois elétrons, como 
veremos na Seção 7.8). Como resultado, a energia total de um átomo é inferior 
quando a subcamada 4s é preenchida antes da subcamada 3d. A  Figura 7.24 des­
creve a ordem pela qual os orbitais são preenchidos em um átomo poheletrônico. 
Consideraremos exemplos específicos na Seção 7.8.

Figura 7.23 Níveis energéticos dos or­
bitais em um átomo polieletrônico. Note 
que o nível de energia depende tanto dos 
valores de n quanto dos valores de €.

1 . ^

2 s ^ >

^3d

4s ^ 4 d ^

5s

Figura 7.24 Ordem pela qual as sub- 
camadas atômicas são preenchidas em 
um átomo polieletrônico. Começar pelo 
orbital 1s e progredir seguindo a direção 
das setas: 1s <  2s <  2p <  3s <  3p <  
4s <  3d <  • • •

7.8 Configuração eletrônica
Os quatro números quânticos n, €, e permitem caracterizar completamente 
um elétron em qualquer átomo. Podemos olhar o conjunto dos quatro números 
quânticos como o “endereço” do elétron em um átomo, assim como o nome de 
uma rua, a cidade, o estado e o código postal especificam o endereço de um indi­
víduo. Por exemplo, os quatro números quânticos para um orbital eletrônico 2s 
são « = 2, € = 0, = 0 e = -fj ou — Não é conveniente escrever todos os
números quânticos individuais, assim, usamos a notação simplificada (n, €, m ,̂ 
rris). Para o exemplo anterior, os números quânticos são (2, 0, 0, + |)  ou (2, 0, 0,
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— 0  valor de não afeta a energia, o tamanho, a forma ou a orientação de um 
orbital, mas determina o arranjo dos elétrons em um orbital.

O Exemplo 7.9 mostra como se atribuem os números quânticos a um elé­
tron em um orbital.

Exemplo 7.9

Escreva os quatro números quânticos para um elétron em um orbital 3p.

Estratégia O que representam “3” e “p ” em 3p? Quantos orbitais (valores de mi) 
há em uma subcamada 3p? Quais são os valores possíveis do número quântico de 
spin eletrônico?

Resolução Para começar, sabemos que o número quântico principal n é 3 e que o 
número quântico de momento angular € deve ser 1 (porque estamos na presença de 
um orbital p).

Para € = 1, há três valores de dados por — 1, 0 e 1. Visto que o número 
quântico de spin eletrônico pode ser + ̂  ou — concluímos que há seis maneiras 
possíveis para designar o elétron usando a notação (n, f, m ,̂ m )̂:

(3. l , - l , + i )  (3, 1 , - 1 , - ^ )
(3, 1 , 0 , + i )  ( 3 , 1 , 0 , - ^ )
(3, 1, 1, + i )  (3, 1, 1, -^ )

Verificação Nestas seis representações vemos que os valores de n e f  são constan- 
Problema semelhante: 7.58. tes, mas os valores de e podem variar.

Exercício Escreva os quatro números quânticos para um elétron em um orbital Ad.

Animação
Configurações eletrônicas

1 18
H 2 13 14 15 16 17 He
U Be B C N 0 F Ne

O átomo de hidrogênio é um sistema particularmente simples porque con­
tém apenas um elétron. O elétron pode residir em um orbital l í  (o estado fun­
damental) ou encontrar-se em algum orbital de energia mais elevada (um estado 
excitado). Para compreender o comportamento eletrônico de átomos polieletrô- 
nicos, temos de conhecer a configuração eletrônica  do átomo, isto é, como os 
elétrons estão distribuídos nos vários orbitais atômicos. Usaremos os primeiros 
10 elementos (do hidrogênio ao neônio) para ilustrar as regras para escrever as 
configurações eletrônicas para os átomos no estado fundam ental. (A Seção 7.9 
descreverá como essas regras podem ser aplicadas aos demais elementos da Ta­
bela Periódica.) Recorde-se de que o número de elétrons em um átomo é igual 
ao seu número atômico Z.

A Figura 7.22 indica que o elétron no estado fundamental do átomo de hi­
drogênio deve estar no orbital lí, de modo que a sua configuração eletrônica é 1í :̂

representa o número 
quântico principal n

representa o número de elétrons 
no orbital ou subcamada

representa o número quântico 
de momento angular €

A configuração eletrônica também pode ser representada por um diagra­
ma de orbitais (representação usando caixas) que mostra o spin do elétron (ver 
Figura 7.16):

H □

l í '
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A seta para cima representa um dos possíveis movimentos de spin do elé­
tron. (Altemativamente, podíamos ter representado o elétron com a seta para 
baixo.) A caixa representa um orbital atômico.

Princípio de exciusão de Pauii
Para determinar as configurações eletrônicas de átomos polieletrônicos, usamos 
o princípio de exclusão de P au liP  Este princípio estabelece que nenhum p a r  de 
elétrons em um átomo pode ter o mesmo conjunto de quatro números quânticos 
iguais. Se dois elétrons em um átomo têm os mesmos valores de n, € e m^ (isto 
é, estes dois elétrons estão no mesmo  orbital atômico), então têm de ter valores 
diferentes de m̂ . Em outras palavras, apenas dois elétrons podem ocupar o mes­
mo orbital e estes elétrons têm de ter spins opostos. Consideremos o átomo de 
hélio, que tem dois elétrons. As três maneiras possíveis de colocar dois elétrons 
no orbital I5 são as seguintes:

He tt U Ti
1/ \S^
(a) (b) (c)

Os diagramas (a) e (b) não estão de acordo com o princípio de exclusão de Pauli. 
Em (a), ambos os elétrons têm o mesmo spin (seta para cima) e teriam os mes­
mos números quânticos (1 , 0 , 0 , em (b), ambos os elétrons têm o mesmo 
spin (seta para baixo) e teriam os números quânticos (1 ,0 ,0 , —|). Apenas a con­
figuração (c) é fisicamente aceitável, visto que um dos elétrons tem os números 
quânticos (1 ,0 ,0 ,4-|) e o outro tem (1 ,0 ,0 , —5). Assim, o átomo de hélio tem a 
seguinte configuração:

He ti
\s 2

Note que l 5  ̂lê-se “um s dois” e não “um s ao quadrado”.

Diamagnetismo e paramagnetísmo
o  princípio de exclusão de Pauli é um dos princípios fundamentais da mecânica 
quântica e pode ser comprovado a partir de uma simples observação. Se os dois 
elétrons no orbital I5 do átomo de hélio tivessem spins iguais ou paralelos (^ | ou 
l l ) ,  os seus campos magnéticos efetivos se reforçariam entre si [Figura 7.25(a)].

i e 1 1

t f
(a)

t 1
(b)

Wolfang Pauli (1900-1958). Físico austríaco. Um dos fundadores da mecânica quântica, recebeu 
o Prêmio Nobel de Física em 1945.

Recorde-se de que a direção do spin 
eletrônico não tem efeito na energia do 
elétron.

Os elétrons que têm spins opostos são 
ditos emparelhados. No átomo de hélio, 
ms = +l para um elétron e para o
outro.

Figura 7.25 Os spins (a) paralelos e 
(b) antiparalelos de dois elétrons. Em (a) 
os dois campos magnéticos reforçam- 
-se mutuamente. Em (b) os dois campos 
magnéticos anulam-se.
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Figura 7.26 Primeiro a substância pa- 
ramagnética foi pesada em uma balança, 
na ausência de um campo magnético. 
Quando o eletroímã é ativado, o ponto 
de equilíbrio é deslocado porque o tubo 
com a amostra é puxado para o campo 
magnético. Conhecendo a concentração 
e a massa adicional necessária para res­
tabelecer o equilíbrio, é possível calcular 
o número de elétrons desemparelhados 
na amostra.

Figura 7.27 Probabilidade radial (ver 
Figura 7.18) para as orbitais Is, 2s e 2p. 
Os elétrons Is  blindam efectivamente 
os elétrons 2s e 2p do efeito do núcleo. 
A orbital 2s é mais penetrante do que a 
orbital 2p.

Tal arranjo tomaria o hélio gasoso paramagnético. As substânciasparamagnéticas 
são aquelas que contêm spins desemparelhados e são atraídas p o r um ímã. Por 
outro lado, se os spins eletrônicos estão emparelhados, ou antiparalelos entre si ('H 
ou os efeitos magnéticos anulam-se [Figura 7.25(b)]. As substâncias diamag- 
néticas não contêm spins desemparelhados e são levemente repelidas por um ímã.

As medidas das propriedades magnéticas fornecem a evidência mais di­
reta das configurações eletrônicas dos elementos. Os avanços na constmção de 
instrumentos nos últimos 30 anos permitem determinar o número de elétrons de­
semparelhados em um dado átomo (Figura 7.26). Observa-se, experimentalmen­
te, que o átomo de héüo no estado fundamental não possui um campo magnético 
efetivo. Assim, os dois elétrons no orbital Is  têm de estar emparelhados de acor­
do com o princípio de exclusão de Pauli e o hélio gasoso é diamagnético. Uma 
regra útil é que qualquer átomo com um número ím par de elétrons tem sempre 
um ou mais elétrons desemparelhados porque é necessário um número par de 
elétrons para um empareUiamento completo. Por outro lado, átomos contendo 
um número par de elétrons podem ou não ter spins desemparelhados. Veremos a 
razão deste comportamento mais adiante.

Em outro exemplo, consideremos o átomo de Ktio (Z = 3), que tem três 
elétrons. O terceiro elétron não pode ir para o orbital Is  porque teria inevitavel­
mente os mesmos quatro números quânticos do que um dos dois primeiros elé­
trons. Por conseguinte, este elétron “entra” no orbital seguinte (energeticamente 
superior), que é o orbital 2s (ver Figura 7.23). A configuração eletrônica do Ktio 
é Is^s^  e o seu diagrama de orbitais é

Li

2s'

O átomo de Ktio contém um elétron desemparelhado e, portanto, é paramagnético.

Efeito de blindagem em átomos polieletrônicos
Experimentalmente, observa-se que, em um átomo polieletrônico, o orbital 2s 
está em um nível de energia mais baixo do que o orbital 2p. Por quê? Compa­
rando as configurações eletrônicas ls^2s^ e ls^2p^, notamos que, em ambos os 
casos, o orbital Is  está preenchido com dois elétrons. A Figura 7.27 mostra os 
gráficos da probabilidade radial para os orbitais lí ,  2^ e 2p. Visto que os orbitais 
2s e 2p são maiores do que o orbital l í ,  um elétron em qualquer um daqueles 
orbitais passará mais tempo longe do núcleo do que um elétron no orbital lí. As­
sim, podemos pensar em um elétron 2í  o u  2p  como estando parcialmente “blin­
dado” da força atrativa do núcleo pelos elétrons lí. A consequência importante 
do efeito de bündagem é que este reduz a atração eletrostática entre os prótons 
no núcleo e o elétron no orbital 2í  o u  2p.

A forma como a densidade eletrônica varia à medida que nos afastamos do 
núcleo depende do tipo de orbital. Embora um elétron 2í  passe a maior parte do 
tempo (em média) Kgeiramente mais afastado do núcleo do que o elétron 2p, a 
densidade eletrônica perto do núcleo é na verdade maior para o elétron 2í  (ver o 
pequeno máximo para o elétron 2í  na Figura 7.27). Por esta razão, o orbital 2í  
diz-se mais “penetrante” do que o orbital 2p. Por conseguinte, um elétron 2í  é 
menos bfindado pelos elétrons l í  e mais fortemente atraído pelo núcleo. De fato, 
para o mesmo número quântico principal n, o poder penetrante diminui à medida 
que aumenta o número quântico de momento angular €, ou

s >  p >  d  > f >  • • •

Como a estabilidade de um elétron é determinada pela força com que o núcleo o 
atrai, então um elétron 2s terá menor energia do que um elétron 2p. Dito de outra
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maneira, menos energia é requerida para remover um elétron 2p do que um elétron 
2s porque um elétron 2p não está tão fortemente preso ao núcleo. O átomo de hi­
drogênio tem apenas um elétron e, portanto, não apresenta o efeito de blindagem.

Continuando a nossa discussão dos átomos dos primeiros 10 elementos, 
vamos para o próximo, o berílio (Z = 4). A configuração eletrônica do estado 
fundamental do berílio é Is^s^  ou

Be

2/

O berílio é diamagnético, conforme esperado.
A configuração eletrônica do boro (Z = 5) é ls^2s^2p^ ou

B

Is^ 2/

T|

2p '

Note que o elétron desemparelhado pode estar no orbital 2p^, 2py ou 2p .̂ A  es­
colha é completamente arbitrária porque os três orbitais p  são equivalentes em 
energia. Como o diagrama mostra, o boro é paramagnético.

Regra de Hund
A configuração eletrônica do carbono (Z = 6) é Is^ls^p^. As representações 
seguintes mostram as diferentes maneiras de distribuir dois elétrons entre três 
orbitais p:

t i t i t T
^Px 2Pv 2pj

(a)

2 p x  2 p y  2 p ^

(b)

2 p x  2 p y  2 p ^

(c)

Nenhum dos três arranjos viola o princípio de exclusão de Pauli, de modo que 
temos de determinar qual deles dará a maior estabihdade. A resposta é dada pela 
regra de Hund^^, que estabelece que o arranjo mais estável dos elétrons em 
subcamadas é aquele que contém o maior número de spins paralelos. O arranjo 
apresentado em (c) satisfaz esta condição. Tanto em (a) como em (b) os dois 
spins anulam-se mutuamente. Assim, o diagrama de orbitais do carbono é

c t i t i t t
Is^ 2ŝ 2p^

Podemos perceber quahtativamente por que (c) é preferível a (a). Em (a), 
os dois elétrons estão no mesmo orbital 2p^, e a sua proximidade resulta em uma 
maior repulsão mútua do que quando eles ocupam dois orbitais diferentes, por 
exemplo, 2p^ e 2py. A escolha de (c) em vez de (b) é mais sutil, mas pode ser 
justificada teoricamente. O fato de os átomos de carbono terem dois elétrons 
desemparelhados está de acordo com a regra de Hund.

A configuração eletrônica do nitrogênio (Z = 7) é ls^2s^2p^\

2/  2p^

N t i t i t t t

Novamente, a regra de Hund impõe que todos os elétrons 2p tenham spins 
paralelos entre si; o átomo de nitrogênio contém três elétrons desemparelhados.

"̂̂ Frederick Hund (1896-1997). Físico alemão. O seu trabalho centrou-se principalmente na mecâni­
ca quântica. Ajudou também a desenvolver a teoria dos orbitais moleculares das ligações químicas.
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A configuração eletrônica do oxigênio (Z  = 8) é Um átomo de
oxigênio tem dois elétrons desemparelhados:

o  W Ti Ti T T
2 /

A configuração eletrônica do flúor (Z = 
estão dispostos da seguinte maneira:

9) é ls^2s^2p^. Os nove elétrons

F t i  Ti Ti Ti T
l,ç̂  2 ?

O átomo de flúor tem um elétron desemparelhado.
No neônio (Z = 10), a subcamada 2p está completamente preenchida. A 

configuração eletrônica do neônio é Is^ls^ lp^  e todos os elétrons estão empare­
lhados, conforme o diagrama seguinte:

\s^  2/  2p^

Ne Ti Ti Ti Ti Ti

O neônio gasoso deve ser diamagnético e a observação experimental com­
prova esta previsão.

Regras para distribuir os eiétrons peios orbitais atômicos
Com base nos exemplos anteriores, formulamos algumas regras para determinar 
o número máximo de elétrons que podem ser atribuídos às várias subcamadas e 
orbitais para um dado valor de n:

1. Cada camada ou nível principal de número quântico n  contém n subcama­
das. Por exemplo, se « = 2, então há duas subcamadas (dois valores de €) 
com os números quânticos de momento angular 0 e 1.

2. Cada subcamada de número quântico € contém (2€ + 1 )  orbitais. Por 
exemplo, se € = 1, então há três orbitais p.

3. Não é possível colocar mais do que dois elétrons em cada orbital. Assim, o 
número máximo de elétrons é simplesmente o dobro do número de orbitais 
que são utilizados.

4. Um modo rápido de determinar o número máximo de elétrons que um 
átomo pode ter em um nível principal n é usar a fórmula 2r^.

Os Exemplos 7.10 e 7.11 ilustram o procedimento para calcular o número de 
elétrons em orbitais e caracterizar os elétrons com os quatro números quânticos.

Exemplo 7.10

Qual é o número máximo de elétrons que pode estar presente no nível principal com 
n =  3?

Estratégia Temos o número quântico principal (n), de modo que podemos determi­
nar todos os valores possíveis do número quântico de momento angular (€). A regra 
anterior mostra que o número de orbitais para cada valor de € é (2€ +1) .  Assim, 
conseguimos determinar o número total de orbitais. Quantos elétrons cada orbital 
pode conter?



Capítulo? ♦ Teoria quântica e estrutura eletrônica dos átomos 309

Resolução Quando n =  3, € = 0,1 e 2. O número de orbitais para cada valor de € 
é dado por

Valor de € Número de orbitais (2€ + 1)

0 1
1 3
2 5

O número total de orbitais é nove. Visto que cada orbital pode acomodar dois elé­
trons, o número máximo de elétrons nos orbitais é 2 X 9 =  18.

Verificação Se usarmos a fórmula {r?) no Exemplo 7.8, o número total de orbitais é 
3  ̂e o número total de elétrons é 2(3^) ou 18. Em geral, o número de elétrons em um 
nível principal de energia n é 2n^.

Exercício Calcule o número total de elétrons que pode estar presente no nível prin­
cipal com n =  4.

Exemplo 7.11

Um átomo de oxigênio tem um total de oito elétrons. Escreva os quatro números 
quânticos para cada um dos oito elétrons no estado fundamental.

Estratégia Começamos com n = 1 e continuamos a preencher os orbitais pela or­
dem indicada na Figura 7.24. Para cada valor de n determinamos os valores possíveis 
de €. Para cada valor de €, atribuímos os valores possíveis de m .̂ Podemos colocar 
os elétrons nos orbitais de acordo com o princípio da exclusão de Pauli e a regra de 
Hund.

Resolução Começamos com n =  1, então € = 0, uma subcamada correspondendo 
ao orbital lí .  Este orbital pode acomodar um total de dois elétrons. A seguir, n = 2 e 
€ pode ser 0 ou 1. A subcamada € = 0 contém um orbital 2s, que pode acomodar dois 
elétrons. Os quatro elétrons restantes são colocados na subcamada € = 1, que contém 
três orbitais 2p. O diagrama de orbitais é

O t i t i ti t t
lí^ 2ŝ 2/

Os resultados estão resumidos na tabela a seguir:

Elétron n € Mi ms Orbital

1 1 0 0 11 l í
2 1 0 0 2  .

3 2 0 0 1
1 2í

4 2 0 0 7

5 2 1 - 1
6 2 1 0
7 2 1 1
8 2 1 1

1
2

Claro que a colocação do oitavo elétron no orbital classificado com = 1 é com­
pletamente arbitrária. Seria igualmente correto classificá-lo como = 0 ou = 
- 1.

Exercício Escreva o conjunto completo dos números quânticos para cada um dos 
elétrons do boro (B).

Problemas semelhantes: 7.64, 7.65.

Problema semelhante: 7.91.
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Neste ponto, vamos resumir o que a análise dos 10 primeiros elementos 
revelou sobre as configurações dos elétrons no estado fundamental e as proprie­
dades dos elétrons nos átomos:

1. Dois elétrons no mesmo átomo não podem ter os mesmos quatro números 
quânticos. Este é o princípio de exclusão de Pauli.

2. Cada orbital pode ser ocupado por um máximo de dois elétrons. Eles de­
vem ter spins opostos ou números quânticos de spin  eletrônicos diferentes.

3. O arranjo mais estável de elétrons em uma subcamada é aquele que tiver o 
maior número de spins paralelos. Esta é a regra de Hund.

4. Átomos em que um ou mais elétrons estão desemparelhados são paramag- 
néticos. Átomos em que todos os spins dos elétrons estão emparelhados 
são diamagnéticos.

5. Em um átomo de hidrogênio, a energia do elétron depende apenas do seu 
número quântico n  principal. Em um átomo polieletrônico, a energia de 
um elétron depende tanto de n  como do seu número quântico de momento 
angular €.

6. Em um átomo polieletrônico, as subcamadas são preenchidas na ordem 
mostrada na Figura 7.24.

7. Para elétrons com número quântico principal idêntico, o seu poder de pene­
tração, ou de proximidade ao núcleo, diminui na ordem s >  p >  d >  f .  Isso 
significa que, por exemplo, será necessária mais energia para separar um 
elétron 35 de um átomo poheletrônico do que para remover um elétron 3p.

Revisão de conceitos
A  configuração eletrônica no estado fundamental de um átomo é 
l5^25^2/7^35^3p .̂ Qual dos quatro números quânticos será o mesmo para os 
três elétrons 3/??

A palavra alemã “Aufbau” significa 
“construção”.

1 18
1314151617]2

______ _ _  J
2
ES
3
m

Os gases nobres.

7.9 Princípio de preenchimento
Nesta seção estenderemos as regras usadas na escrita das configurações eletrôni­
cas dos 10 primeiros elementos aos demais elementos. Este processo é baseado 
no princípio de preenchimento (também designado por princípio de construção 
ou de Aufbau). O princípio de preenchimento postula que, à medida que os 
prótons são adicionados ao núcleo, um po r um, para  fo rm a r os elementos, os 
elétrons são, de fo rm a  semelhante, adicionados aos orbitais atômicos. Como 
veremos mais adiante, o conhecimento das configurações eletrônicas ajuda a 
compreender e a prever as propriedades dos elementos e a exphcar por que a 
Tabela Periódica funciona tão bem.

A Tabela 7.3 mostra as configurações eletrônicas no estado fundamental 
dos elementos desde H (Z = 1) até Cn (Z = 112). As configurações eletrôni­
cas de todos os elementos, exceto o hidrogênio e o hélio, são representadas por 
um cerne de gás nobre, que apresenta entre colchetes o elemento gás nobre 
que precede o elemento considerado, seguido dos símbolos correspondentes às 
subcamadas mais elevadas preenchidas das camadas mais externas. Note que as 
configurações eletrônicas das subcamadas mais elevadas preenchidas nas cama­
das mais externas do elemento sódio (Z=  11) até o argônio (Z = 18) seguem um 
modelo semelhante às do Ktio (Z = 3) até o neônio (Z = 10).
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Tabela 7.3 As configurações eletrônicas dos elementos no estado fundamental*

Número Configuração Número Configuração Número Configuração
atômico Símbolo eletrônica atômico Símbolo eletrônica atômico Símbolo eletrônica

1 H l5^ 39 Y [Ki]5ŝ 4d̂ 77 Ir [Xe]65V^^5í/^
2 He 15̂ 40 Zr [Ki]5s^4d^ 78 Pt [Xe]65^4/^^5íf
3 Li [He]25^ 41 Nb [Ki]5s^4ct 79 Au [Xe]6s^4f^'^5d^^
4 Be [He]25^ 42 Mo [Ki]5s^4cf 80 Hg [XQ]6s^4f^'^5d^^
5 B [He]2s%^ 43 Tc [Kr]55^4í/^ 81 TI [Xe]6sHf'^5d^%p^
6 C [He]25^2p^ 44 Ru [K r]5 5 ^ / 82 Pb [X&]6sHf^'^5d^%p^
7 N [He]25^2/7^ 45 Rh [Kr]55^í/® 83 Bi [X&]6sMf^'^5d^%p^
8 O [He]25^2p^ 46 Pd [Kr]4í/^° 84 Po [XQ]6sHf"^5d^%p^
9 F [He]25^2p^ 47 Ag [Ki]5s^4d^^ 85 At [Xe]6s^4f^'^5d%p^
10 Ne [He]25^2p^ 48 Cd [Kr]55W ° 86 Rn [XQ]6shf^^5d%p^
11 Na [Ne]35^ 49 In [Kr]55^4í/^°5p^ 87 Fr [Rn]75^
12 Mg [Ne]35^ 50 Sn [Ki]5sHd^^5p^ 88 Ra [Rn]75^
13 Al [Ne]35^3p^ 51 Sb [Ki]5sMd^^5p^ 89 Ac [Rn]7s^6d^
14 Si [Ne]35^3p2 52 Te [Kr]55W°5p^ 90 Th [Rn]7s^6d^
15 P [Ne]35^3p^ 53 I [Kr]55^4í/^°5p^ 91 Pa [Rn]75^5/W
16 S [Ne]35^3p"^ 54 Xe [Ki]5s^4d^^5p^ 92 U [Rn]7s^5f6d^
17 Cl [Ne]35^3p^ 55 Cs [Xe]65^ 93 Np [Rn]75^5/^6í/^
18 Ar [Ne]35^3p^ 56 Ba [Xe]65^ 94 Pu [Rn]7s^5f
19 K [Ar]45^ 57 La [Xe]6s^5d^ 95 Am [Rn]7s^5f
20 Ca [Ar]45^ 58 Ce [Xe]6sHf5d^ 96 Cm [Rn]7s^5f6d^
21 Sc [Ai]4s^3d^ 59 Pr [XQ]6sHf 97 Bk
22 Ti [Ai]4s^3cf 60 Nd [X e]65V ' 98 Cf [Rn]75^5/^°
23 V [Ai]4s^3d^ 61 Pm [Xe]65^4/^ 99 Es [R n ] 7 5 V
24 Cr [Ar]45^3í/^ 62 Sm [X e]65^" 100 Fm [R n]75V ^
25 Mn [Ai]4s^3d^ 63 Eu [Xe]65V"' 101 Md [Rn]7s^5f^^
26 Fe [Ar]4s^3d^ 64 Gd [Xe]6sHf5d^ 102 No [Rn]7s^5f^
27 Co [Ar]45^3/ 65 Tb [XQ]6sHf 103 Lr [Ra]7s^5f^'^6d^
28 Ni [Ar]45^3/ 66 Dy [X c]6 s^ f^ 104 Rf [Rn]75^5/^W
29 Cu [Ar]4í^3J^° 67 Ho [Xe]6s^4f^^ 105 Db [Rn]75^5/^46í/^
30 Zn [Ar]45^3í/^° 68 Er [Xc]6sHf^^ 106 Sg [Rn]7s^5f^'^6ct
31 Ga [Ar]4s^3d^^4p^ 69 Tm [Xe]6sHf^^ 107 Bh [Rn]7s^5f%d^
32 Ge [Ai]4s^3d^^4p^ 70 Yb [X^]6sM f^ 108 Hs [Rn]7s^5f^%d^
33 As [Ai]4s^3d^°4p^ 71 Lu 109 Mt [Rn]75^5/^W
34 Se [Ar]45^3í/^V 72 Hf [XQ]6s^4f^'^5cf 110 Ds [Rn]75^5/^W
35 Br [Ar]4s'^3d^^4p^ 73 Ta [X&]6sMf'^5d^ 111 Rg [Rn]75^5/^^6/
36 Kr [Ar]4s^3d^^4p^ 74 W [X&]6sHf^5ct 112 Cn [Rn]75^5/^^6í/^°
37 Rb [Kr]55^ 75 Re [Xc]6sHf'^5d^
38 Sr [Kr]55^ 76 Os [XQ]6sMf^'^5d^

* o  símbolo [He] é denominado de cerne de hélio e representa Is^.  [Ne] é denominado de cerne de neônio e representa [Ar] é denominado
de cerne de X  argônio e representa [NeiS^^Sp .̂ [Kr] é denominado de cerne de criptônio e representa [Ar]45'̂ 3(i*°p .̂ [Xe] é denominado de cerne de 
xenônio e representa [Kr]5ĵ 4í/̂ °5p^. [Rn] é denominado de cerne de radônio e representa [Xe]65^4/̂ '̂ 5í/̂ °6/?̂ .

Como mencionado na Seção 7.7, a subcamada 4s é preenchida antes da sub- 
camada 3d em um átomo polieletrônico (ver Figura 7.24). Assim, a configuração 
do potássio (Z = 19) é ls^2s^2p^3s^3p^4-s^. Visto que 15̂ 25̂ 2/7̂ 35̂ 3/?̂  é a confi­
guração eletrônica do argônio, podemos simplificar a configuração eletrônica do 
potássio escrevendo [Ar]45\ onde [Ar] representa o “cerne de argônio”. Da mes­
ma forma, podemos escrever a configuração eletrônica do cálcio (Z = 20) como
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[Ar]4s^. A  colocação do elétron mais externo no orbital 4s (em vez do orbital 3d) 
do potássio é sustentada por evidências experimentais. A comparação seguinte 
também sugere que esta é a configuração correta. A química do potássio é muito 
semelhante à do lítio e à do sódio, os dois primeiros metais alcalinos. O elétron 
mais externo tanto no lítio como no sódio está em um orbital s (não há qualquer 
ambiguidade na representação das suas configurações eletrônicas); portanto, é de 
se esperar que o último elétron do potássio ocupe o orbital 45 em vez do orbital 3d.

Os elementos do escândio (Z = 21) ao cobre (Z = 29) são metais de tran­
sição. Os metais de transição têm subcamadas d não completamente preen­
chidas ou dão facilmente origem a cátions que têm as subcamadas d não com­
pletamente preenchidas. Considere a primeira série dos metais de transição do 
escândio ao cobre. Nesta série, elétrons adicionais são colocados nos orbitais 
3J, de acordo com a regra de Hund. Há, no entanto, dois casos que não seguem 
o padrão regular. A configuração eletrônica do crômio (Z = 24) é [Ar]45^3íi^ e 
não, como seria de se esperar, [Pct\4s^?>(f. Da mesma maneira, há uma quebra na 
regularidade para o cobre, cuja configuração eletrônica é [Ar]45^3<i^  ̂em vez de 
[Ar]45^3</. Estas exceções se devem a uma estabilidade ligeiramente maior com 
subcamadas semipreenchidas (3J^) ou completamente preenchidas (3d^^). Os 
elétrons na mesma subcamada (neste caso, os orbitais d) têm a mesma energia, 
mas distribuições espaciais diferentes. Consequentemente, o efeito de blinda­
gem que cada um exerce sobre os outros é relativamente pequeno e os elétrons 
são mais atraídos pelo núcleo quando têm configuração 3d^. De acordo com a 
regra de Hund, o diagrama de orbitais para o crômio é

Cr [Ar] \T \

45*

Assim, Cr tem um total de seis elétrons desemparelhados. O diagrama de orbi­
tais para o cobre é

Cu [Ar] [T]

4s‘

Maior estabilidade é novamente obtida neste caso com o preenchimento comple­
to dos orbitais 3d. Geralmente, as subcamadas semipreenchidas e completamen­
te preenchidas têm estabilidade extra.

Para os elementos do Zn (Z = 30) ao Kr (Z = 36), as subcamadas 45 e 4p 
podem ser diretamente preenchidas. Com o rubídio (Z = 37), os elétrons come­
çam a entrar no nível energético n = 5.

As configurações eletrônicas na segunda série dos metais de transição [do 
ítrio (Z = 39) à prata (Z = 47)] também apresentam algumas irregularidades, 
mas não nos preocuparemos com esses detalhes.

O sexto período da Tabela Periódica começa com o césio (Z = 55) e o bário 
(Z = 56), cujas configurações eletrônicas são, respectivamente, [Xe]65* e [Xe]65 .̂ 
Em seguida vem o lantânio (Z = 57). Da Figura 7.24 seria de se esperar que, 
após o preenchimento do orbital 65, os elétrons adicionais seriam colocados nos 
orbitais 4f Na realidade, as energias dos orbitais 5d e 4 / são muito próximas; de 
fato, para o lantânio, o orbital 4 / tem uma energia pouco maior do que o orbital 
5d. Assim, a configuração eletrônica do lantânio é [Xe]65^5<i* e não [Xe]65^4/*.

Após o lantânio vêm os 14 elementos denominados lantanídeos ou terras 
raras [do cério (Z = 58) ao lutécio (Z = 71)]. Os metais da série das terras raras 
têm as subcamadas 4 f não completamente preenchidas ou dão facilmente ori­
gem a cátions que têm as subcamadas 4fnão completamente preenchidas. Nesta 
série, os elétrons são adicionados aos orbitais 4f. Depois da subcamada 4 / estar

w tl Tl tl Tl

T T T T T
3d^
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2s 2p

3s 3p

4J 3d Ap

5í Ad 5p

6í 5d 6p

Is 6d 7p

Figura 7.28 Classificação dos grupos 
de elementos na Tabela Periódica de 
acordo com o tipo de subcamada sendo 
preenchida com elétrons.

4/

5/

completamente preenchida, o próximo elétron entra na subcamada 5 /do lutécio. 
Note que a configuração eletrônica do gadolínio (Z = 64) é [Xe]6j^4/^5<i^em 
vez de [Xe]Ó5^4/^. Tal como o crômio, o gadolínio adquire uma estabilidade 
extra tendo uma subcamada semipreenchida (4/^).

A terceira série de metais de transição, incluindo o lantânio e o háfnio (Z 
= 72) até o ouro (Z = 79), é caracterizada pelo preenchimento da subcamada 
Sd. Com Hg (Z = 80), tanto os orbitais 6s como os 5d  estão agora preenchidos. 
A subcamada 6p é preenchida a seguir, o que nos leva ao radônio (Z = 86).

A última linha de elementos é a série  dos actin ídeos, que começa com o 
tório (Z = 90). A  maioria destes elementos não é encontrada na natureza, tendo 
sido sintetizada.

Com poucas exceções, você consegue escrever as configurações eletrônicas 
de qualquer elemento, usando a Figura 7.24 como um guia. Os elementos que re­
querem um cuidado particular são os metais de transição, os lantanídeos e os ac­
tinídeos. Como observado anteriormente, para valores mais elevados do número 
quântico principal n, a ordem do preenchimento das subcamadas pode inverter-se 
de um elemento para o outro. A Figura 7.28 agrupa os elementos de acordo com 
o tipo de subcamada na qual os elétrons mais externos são colocados.

Exemplo 7.12

Escreva as configurações eletrônicas no estado fundamental para (a) enxofre (S) e (b) 
paládio (Pd), o qual é diamagnético.

(a) Estratégia Quantos elétrons o átomo de S (Z = 16) tem? Começamos com n = 
1 e continuamos a preencher os orbitais de acordo com a ordem apresentada na Figu­
ra 7.24. Para cada valor de €, atribuímos os valores possíveis de Podemos colocar 
elétrons nos orbitais de acordo com o princípio de exclusão de Pauli e a regra de 
Hund e então escrever a configuração eletrônica. A tarefa é simplificada se usarmos o 
cerne de gás nobre que precede S.

Resolução O enxofre tem 16 elétrons. O cerne de gás nobre neste caso é [Ne]. (Ne 
é o gás nobre no período que precede o enxofre). [Ne] representa ls^2s^2p^. Isso dei­
xa 6 elétrons para preencher a subcamada 3s e, parcialmente, a subcamada 3p. As­
sim, a configuração eletrônica do enxofre é \s^2s^2p^3s~3p"^ ou [Ne]3/3/?"  ̂ .

(b) Estratégia Usamos o mesmo enfoque que em (a). O que significa dizer que Pd 
é um elemento diamagnético?

1 18
2 13 14 15 16 17

3 4 5 6 7 ®r ® n °1 1 1 2 S

Pd

(Continua)



Pontos quãnticos

Geralmente consideramos que a cor de uma substância quí­
mica é uma propriedade intensiva (p. 11), porque a cor não 

depende da quantidade da substância sendo considerada. Mas 
como estamos aprendendo neste capítulo, o comportamento 
“normal” da matéria é muito mais difícil de definir quando 
adentramos no mundo quântico do muito pequeno.

Os pontos quãnticos são pequenos pedaços de matéria, 
em geral na ordem de meros nanômetros de diâmetro, com­
postos por um metal ou por um semicondutor (ver na Seção

21.3 a descrição de semicondutores). Ao limitar os elétrons a 
volumes tão reduzidos, as energias permitidas desses elétrons 
são quantizadas. Portanto, se os pontos quãnticos forem exci­
tados para energias mais elevadas, apenas certos comprimen­
tos de onda da luz são emitidos quando os elétrons voltam 
para os seus estados fundamentais, tal como no caso dos es­
pectros de emissão de átomos. Mas, ao contrário dos átomos, 
a energia da luz emitida a partir de um ponto quântico pode ser 
“ajustada” ao variar o tamanho do ponto quântico porque isso

Emissões de soluções dispersas de pontos quãnticos de CdSe dispostas da esquerda para a direita, 
em ordem ereseente de diâmetro (2 nm a 7 nm).

(Continuação)

Resolução O paládio tem 46 elétrons. O cerne de gás nobre neste caso é [Kr]. (Kr é 
o gás nobre no período que precede o paládio.) [Kr] representa

\ŝ 2ŝ 2p^?>ŝ ?>pH^?>é̂ Ap^

Os 10 elétrons restantes são distribuídos entre os orbitais Ad e 5s. As três escolhas 
são (1) (2) AcfSs^ e (3) 4c^5s^. Visto que o paládio é diamagnético, todos os elé­
trons estão emparelhados e a sua configuração eletrônica tem de ser

\sW2p^3s^3pHs^3d'^4pHd'^

ou simplesmente [Kr]4rí*̂ ’ .As configurações em (2) e (3) representam elementos 
paramagnéticos.

Problemas semelhantes: 7.87, 7.88. Verificação Para confirmar a resposta, escreva os diagramas orbitais para (1), (2) e (3). 

Exercício Escreva a configuração no estado fundamental do fósforo (P).
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altera o volume no interior do qual os elétrons estão confina­
dos. Este fenômeno é devido ao comportamento ondulatório 
dos elétrons e é análogo a uma alteração do tom (frequência) 
do som emitido por uma corda da guitarra (ver Figura 7.12) 
quando é pressionada contra o braço do instrumento, encur- 
tando-a. A capacidade para regular a energia da luz emitida 
por um ponto quântico é notável, sendo possível gerar todo o 
espectro visível utilizando apenas uma única substância quí­
mica, bastando para isso variar o diâmetro dos pontos quânti- 
cos ao longo de um intervalo de alguns nanômetros.

Além de ilustrar o comportamento quântico da maté­
ria e de permitir que o comportamento seja estudado em es­
cala nanométrica (em oposição a uma escala picométrica ao 
nível atômico), os pontos quânticos oferecem a grande pro­
messa de aplicações no campo da tecnologia e da medicina. 
Assim como os materiais semicondutores comuns, os pontos 
quânticos podem funcionar como LED (diodos emissores de 
luz) mas, ao contrário destes materiais, os pontos quânticos

emitem luz simetricamente em regiões muito estreitas. Ao 
combinar três pontos quânticos que emitem luz de cores apro­
priadas, é possível criar dispositivos que produzem luz branca, 
com gastos de energia muito menores do que os exigidos pelas 
lâmpadas incandescentes ou fluorescentes, que implicam uma 
preocupação ambiental adicional porque contêm mercúrio. Os 
pontos quânticos também podem ser utilizados para estudar 
os tecidos biológicos. Além de apresentarem maior estabi­
lidade do que os tradicionais corantes biológicos, a superfí­
cie dos pontos quânticos pode ser quimicamente modificada 
para atingir certas células, como as células cancerosas. Além 
de permitir a visualização dos tumores, os pontos quânticos 
modificados têm o potencial de atuar terapeuticamente, quer 
sendo incorporados nas células cancerosas mais permeáveis e 
destruindo-as, ou imobilizando agentes antitumor nos pontos 
quânticos. Outras aplicações potenciais para os pontos quânti­
cos incluem a computação quântica e as células fotovoltaicas 
para a captação de energia solar.

O coração de um camundongo é visualizado ao injetar pontos quânticos marcados com cobre-64 ra­
dioativo na veia no rabo. Ao longo do tempo, os pontos quântieos migram do coração para o fígado.

Revisão de conceitos
Identifique o átomo que tem a seguinte configuração eletrônica no estado 
fundamental: [Ai]4s^3c^.

Equações-chave
u  =  X .V

E = hv

(7.1) Relaciona a velocidade de uma onda com o seu comprimento de onda e frequência.

(7.2) Relaciona a energia de um quantum (e de um fóton) com a sua frequência.

(7.3) Relaciona a energia de um quantum (e de um fóton) com o seu comprimento de onda.

(7.4) O efeito fotoelétrico.hv =  EC + EL
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A£" =  hv — /?H

mu

(7.5) Energia de um elétron do átomo de hidrogênio no nésimo estado.

(7.6) Energia de um fóton absorvido ou emitido quando o elétron transita do estado para o estado rif.

(7.7) Relaciona o comprimento de onda de uma partícula com a sua massa m e velocidade u.

(7.8) Calcula a incerteza na posição ou no momento de uma partícula.

Resumo de fatos e conceitos
1. A teoria quântica desenvolvida por Planck explica com su­

cesso a emissão de radiação por sólidos aquecidos. A teoria 
quântica estabelece que a energia radiante é emitida pelos 
átomos e moléculas em pequenas quantidades discretas 
(quanta), em vez de uma gama contínua de energia. Este 
comportamento é governado pela relação E  =  hv, em que 
£■ é a energia da radiação, héa . constante de Planck e v é  
a frequência da radiação. A energia é sempre emitida em 
múltiplos inteiros de Ãv (1 hv, 2 hv, 3 hv , ...).

2. Usando a teoria quântica, Einstein resolveu outro mistério 
da física -  o efeito fotoelétrico. Einstein propôs que a luz 
pode se comportar como um feixe de partículas (fótons).

3. O espectro de linhas do hidrogênio, outro mistério para 
os físicos do século xix, também foi explicado aplican­
do a teoria quântica. Bohr desenvolveu um modelo para o 
átomo de hidrogênio no qual a energia do seu único elé­
tron está quantizada -  limitada a certos valores de energia 
determinados por um número inteiro, o número quântico 
principal.

4. Diz-se que um elétron no seu estado de energia mais es­
tável está no estado fundamental e que um elétron em um 
estado de energia superior ao do seu estado fundamental 
está em um estado excitado. No modelo de Bohr, um elé­
tron emite um fóton quando retoma de um estado de ener­
gia elevado (um estado excitado) para um estado de menor 
energia (o estado fundamental ou outro estado menos ex­
citado). A liberação de quantidades de energia específicas 
na forma de fótons explica as linhas do espectro de emis­
são do hidrogênio.

5. A descrição da luz como onda-partícula proposta por Eins­
tein foi estendida por de Broglie para toda a matéria em 
movimento. O comprimento de onda de uma partícula em 
movimento, de massa m e velocidade u, é dado pela equa­
ção formulada por de Broglie A =  himu.

6. A equação de Schrõdinger descreve os movimentos e ener­
gias de partículas submicroscópicas. Esta equação deu ori­
gem à mecânica quântica e marcou uma nova era na física.

7. A equação de Schrõdinger informa os estados de energia 
possíveis de um elétron em um átomo de hidrogênio e a

probabilidade da sua localização em uma dada região nas 
proximidades do núcleo. Estes resultados podem ser apli­
cados com um rigor razoável aos átomos polieletrônicos.

8. Um orbital atômico é uma função (ij/) que define a distri­
buição da densidade eletrônica (i]/) no espaço. Os orbitais 
são representados pelos diagramas de densidade eletrônica 
e diagramas de superfície hmite.

9. Quatro números quânticos caracterizam cada elétron em 
um átomo: o número quântico principal n identifica o ní­
vel de energia principal, ou camada, do orbital; o número 
quântico de momento angular € indica a forma do orbital; o 
número quântico magnético especifica a orientação do 
orbital no espaço; e o número quântico de spin eletrônico 
Ms indica o sentido do spin do elétron no seu eixo.

10. O único orbital s em cada nível de energia é esférico e cen­
trado no núcleo. Os três orbitais p  estão presentes para n =  
2 e valores de n mais elevados; cada uma tem dois lóbulos e 
os pares de lóbulos estão dispostos em ângulo reto uns em 
relação aos outros. A partir de n =  3, há cinco orbitais d 
com formas e orientações mais complexas.

11. A energia do elétron em um átomo de hidrogênio é deter­
minada unicamente pelo seu número quântico principal. 
Nos átomos polieletrônicos, o número quântico principal 
e o número quântico de momento angular determinam a 
energia de um elétron.

12. Dois elétrons no mesmo átomo não podem ter os quatro nú­
meros quânticos iguais (o princípio de exclusão de Pauh).

13. O arranjo mais estável dos elétrons em uma subcamada é 
aquele que tem o número maior de spins paralelos (regra de 
Hund). Os átomos com um ou mais spins desemparelhados 
são paramagnéticos. Os átomos em que todos os elétrons 
estão emparelhados são diamagnéticos.

14. O princípio do preenchimento (ou princípio de Aufbau ou, 
ainda, princípio da construção) dá uma orientação para a 
construção dos diagramas de orbitais dos elementos. A Ta­
bela Periódica classifica os elementos de acordo com os 
seus números atômicos e, portanto, de acordo com as con­
figurações eletrônicas dos seus átomos.
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Palavras-chave
Amplitude, p. 277 Efeito fotoelétrico, p. 281 Nó, p. 289 Princípio do preenchimento
Átomo poheletrônico, p. 297 Espectro de emissão, p. 284 Números quânticos, p.297 (ou de Aufbau), p. 310
Cerne de gás nobre, p. 310 Espectro de linhas, p. 284 Onda, p. 277 Quantum, p. 280
Comprimento de onda, (A), Estado (ou nível) excitado. Onda eletromagnética, p. 278 Radiação eletromagnética.

p. 277 p. 286 Orbital atômico, p. 297 p. 279
Configuração eletrônica, p. Estado fundamental, p. 286 Paramagnético, p. 306 Regra de Hund, p. 307

304 Fóton, p. 281 Princípio de exclusão de Série das terras raras, p. 312
Densidade eletrônica, p. 297 Frequência (v), p. 277 Pauli, p. 305 Série dos actinídeos, p. 313
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hmite, p. 300 Nível (ou estado) Heisenberg, p. 295 terras raras), p. 312
Diamagnético, p. 306 fundamental, p. 286

Questões e problemas

Teoria quântica e radiação eletromagnética
Questões de revisão

7.1 O que é uma onda? Explique os seguintes termos as­
sociados às ondas: comprimento de onda, frequência, 
amplitude.

7.2 Quais são as unidades do comprimento de onda e da 
frequência de ondas eletromagnéticas? Qual é a veloci­
dade da luz em metros por segundo?

7.3 Liste os tipos de radiação eletromagnética, começando 
na radiação com o maior comprimento de onda e termi­
nando na radiação com o menor comprimento de onda.

7.4 Diga quais são os valores de comprimento de onda 
mais alto e mais baixo que delimitam a região visível 
do espectro eletromagnético.

7.5 Resuma a teoria quântica de Planck e explique o que 
é um quantum. Quais são as unidades da constante de 
Planck?

7.6 Apresente dois exemplos do dia a dia que ilustrem o 
conceito de quantização.

Problemas
7.7 (a) Qual é o comprimento de onda (em nanômetros) 

da luz com frequência 8,6 X 10̂  ̂ Hz? (b) Qual é a 
frequência (em Hz) da luz com comprimento de onda 
566 nm?

7.8 (a) Qual é a frequência da luz com comprimento de 
onda 456 nm? (b) Qual é o comprimento de onda (em 
nanômetros) da radiação de frequência 2,45 X 10  ̂
Hz? (Este é o tipo de radiação usado nos fomos de 
micro-ondas.)

7.9 A distância média entre Marte e a Terra é cerca de 2,1 
X 10  ̂km. Quanto tempo as imagens de televisão trans­
mitidas pelo veículo espacial Viking na superfície de 
Marte levariam para atingir a Terra?

7.10 Quantos minutos uma onda de rádio levaria para viajar 
do planeta Vênus para a Terra? (A distância média entre 
Vênus e a Terra = 45 milhões de quilômetros.)

7.11 A unidade de tempo no SI é o segundo, que é definido 
como 9 192 631,770 ciclos de radiação associados a um 
certo processo de emissão de um átomo de césio. Cal­
cule o comprimento de onda desta radiação (com três 
algarismos significativos). Em que região do espectro 
eletromagnético está o comprimento de onda calculado?

7.12 A unidade de comprimento no SI é o metro, que é 
definido como o comprimento igual a 1 650 763,73 
comprimentos de onda da luz emitida por uma dada 
transição energética nos átomos de criptônio. Calcule 
a frequência da luz com três algarismos significativos.

Efeito fotoelétrico
Questões de revisão

7.13 O que são fótons? Que papel teve a explicação do efeito 
fotoelétrico dada por Einstein para o desenvolvimento 
da interpretação partícula-onda sobre a natureza da ra­
diação eletromagnética?

7.14 Considere os gráficos apresentados a seguir do efeito 
fotoelétrico de dois metais, A (linha cinzenta) e B (li­
nha preta), (a) Que metal tem a maior energia de liga­
ção? (b) O que a inclinação das linhas indica?

V
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Problemas
7.15 Um fóton tem um comprimento de onda de 624 nm. 

Calcule a energia do fóton em joules.
7.16 A cor azul do céu resulta do espelhamento da luz solar 

pelas moléculas do ar. A luz azul tem uma frequência 
de cerca de 7,5 X 10̂ "̂  Hz. (a) Calcule o comprimento 
de onda, em nm, associado a esta radiação e (b) calcu­
le a energia, em joules, de um único fóton associado a 
esta frequência.

7.17 Um fóton tem uma frequência de 6,0 X 10"̂  Hz. (a) 
Converta esta frequência em comprimento de onda 
(nm). Esta frequência está na região visível? (b) Calcu­
le a energia (em joules) deste fóton. (c) Calcule a ener­
gia (em joules) de 1 mol de fótons com esta frequência.

7.18 Qual é o comprimento de onda, em nm, da radiação 
que tem um conteúdo energético de 1,0 X 10̂  kJ/mol? 
Em que região do espectro eletromagnético se encontra 
esta radiação?

7.19 Quando o cobre é bombardeado com elétrons de alta 
energia, são emitidos raios X. Calcule a energia (em 
joules) associada aos fótons se o comprimento de onda 
dos raios X for 0,154 nm.

7.20 Uma dada forma de radiação eletromagnética tem uma 
frequência de 8,11 X lÔ '̂  Hz. (a) Qual é o seu com­
primento de onda em nanômetros? E em metros? (b) A 
que região do espectro eletromagnético você associaria 
este comprimento de onda? (c) Qual é a energia (em 
joules) de um quantum desta radiação?

7.21 A energia de ligação do potássio é 3,68 X 10“ ^̂  J. (a) 
Qual é a frequência mínima da luz necessária para eje­
tar elétrons do metal? (b) Calcule a energia cinética dos 
elétrons ejetados quando é utilizada na irradiação luz 
com uma frequência igual a 8,62 X 10̂ "̂  s~^

7.22 Quando se projeta luz com uma frequência igual a
2,11 X 10̂  ̂ sobre a superfície de ouro metálico, a 
energia cinética dos elétrons ejetados é 5,83 X 10“ ^̂  J. 
Qual é a energia de ligação do ouro?

Teoria de Bohr do átomo de hidrogênio
Questões de revisão

7.23 (a) O que é um nível de energia? Explique a diferença 
entre estado fundamental e estado excitado, (b) O que 
são espectros de emissão? Em que diferem os espectros 
de linhas dos espectros contínuos?

7.24 (a) Descreva sucintamente a teoria de Bohr do átomo 
de hidrogênio e como essa teoria exphca o aparecimen­
to de um espectro de enússão. Em que a teoria de Bohr 
difere dos conceitos da física clássica? (b) Explique o 
significado do sinal negativo na Equação (7.5).

Problemas
7.25 Explique por que os elementos produzem cores carac­

terísticas quando emitem fótons.
7.26 Alguns compostos de cobre emitem luz verde quando 

são aquecidos em uma chama. Como você determinaria

se a luz é composta de um único comprimento de onda 
(monocromática) ou se é uma mistura de dois ou mais 
comprimentos de onda?

7.27 É possível que um material fluorescente emita radiação 
na região do ultravioleta depois de absorver luz visível? 
Justifique sua resposta.

7.28 Explique como os astrônomos conseguem identificar 
os elementos presentes em estrelas distantes ao analisar 
a radiação eletromagnética emitida pelas estrelas.

7.29 Considere os seguintes níveis de energia de um átomo 
hipotético:
£■4____________ -1 ,0  X 10"^^ J
£3____________ -5 ,0  X 10“ ^̂  J
£2____________ - 1 0  X 10"^^ J
£1____________ -1 5  X 10"^^ J
(a) Qual é o comprimento de onda do fóton necessário 
para excitar um elétron de para £ 4 ? (b) Qual é a 
energia (em joules) que um fóton precisa ter para ex­
citar um elétron de £2 para £ 3? (c) Quando um elétron 
passa do nível £ 3  para o nível E\, diz-se que o átomo 
emite. Calcule o comprimento de onda do fóton emiti­
do neste processo.

7.30 A primeira linha da série de Balmer ocorre a um com­
primento de onda de 656,3 nm. Qual é a diferença de 
energia entre os dois níveis de energia envolvidos na 
emissão responsável por esta linha espectral?

7.31 Calcule o comprimento de onda (em nanômetros) de 
um fóton emitido por um átomo de hidrogênio quando 
o seu elétron decai do estado n = 5 para o estado n =  3.

7.32 Calcule a frequência (Hz) e o comprimento de onda 
(nm) do fóton emitido quando o elétron do átomo de 
hidrogênio decai do nível n = A- para o nível n = 2.

7.33 Uma análise espectral cuidadosa mostra que a luz ama­
rela das lâmpadas de sódio (usadas nos postes de rua) é 
uma mistura de fótons de dois comprimentos de onda, 
589,0 nm e 589,6 nm. Qual é a diferença de energia 
(em joules) entre os fótons com estes comprimentos de 
onda?

7.34 O elétron de um átomo de hidrogênio transita de um 
estado de energia com número quântico principal 
para o estado com n = 2. Se o fóton emitido tiver um 
comprimento de onda de 434 nm, qual é o valor de «j?

Dualidade partícula-onda
Questões de revisão

7.35 Explique a afirmação: a matéria e a radiação têm uma 
“natureza dual”.

7.36 Como a hipótese de de Broglie explica o fato de as 
energias do elétron em um átomo de hidrogênio esta­
rem quantizadas?

7.37 Por que a Equação (7.8) apenas tem significado para 
partículas submicroscópicas, como elétrons e átomos, e 
não para objetos macroscópicos?
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7.38 (a) Se um átomo de H e um átomo de He estão viajando 
na mesma velocidade, quais serão os comprimentos de 
onda relativos dos dois átomos? (b) Se um átomo de H e 
um átomo de He têm a mesma energia cinética, quais se­
rão os comprimentos de onda relativos dos dois átomos?

Problemas
7.39 Os nêutrons térmicos são nêutrons que se movem com 

velocidades comparáveis com as das moléculas do ar à 
temperatura ambiente. Estes nêutrons são mais efica­
zes para iniciar as reações em cadeia entre isótopos de

Calcule o comprimento de onda (em nm) asso­
ciado a um feixe de nêutrons movendo-se a 7,00 X 10  ̂
m/s. (Massa de um nêutron =  1,675 X 10“^̂  kg.)

7.40 Os prótons podem ser acelerados até velocidades pró­
ximas da velocidade da luz em aceleradores de partí­
culas. Calcule o comprimento de onda (em nm) de um 
desses prótons movendo-se a 2,90 X 10* m/s. (Massa 
de um próton = 1,673 X 10“^̂  kg.)

7.41 Qual é o comprimento de onda de de Broglie, em cm, 
de um colibri de 12,4 g voando a 1,93 X 10  ̂km/hora?

7.42 Qual é o comprimento de onda de de Broglie (em nm) 
de uma bola de tênis de mesa (2,5 g) à velocidade de 
56,4 km/hora?

Mecânica quântica
Questões de revisão

7.43 Quais são as limitações da teoria de Bohr?
7.44 O que é o princípio da incerteza de Heisenberg? O que 

é a equação de Schrõdinger?
7.45 Qual é o significado físico da função de onda?
7.46 Como é usado o conceito de densidade eletrônica para 

descrever a posição de um elétron no tratamento mecâ- 
nico-quântico de um átomo?

Orbitais atômicos
Questões de revisão

1 A l  O que é um orbital atômico? Em que ele difere de uma 
órbita?

7.48 Descreva as formas dos orbitais s,pQd. Como estas for­
mas se relacionam com os números quânticos n, € e mp.

7.49 Liste os orbitais do hidrogênio em ordem crescente de 
energia.

7.50 Descreva as características de um orbital s, um orbital 
p  e um orbital d. Quais dos seguintes orbitais não exis­
tem: \p, 2s, 2d, 3p, 3d, 3f, 4g?

7.51 Por que é útil um diagrama de superfície limite na re­
presentação de um orbital?

7.52 Descreva os quatro números quânticos usados para ca­
racterizar um elétron em um átomo.

7.53 Que número quântico define uma camada? Que núme­
ros quânticos definem uma subcamada?

7.54 Qual dos quatro números quânticos (n, €, m ,̂ rris) deter­
mina (a) a energia de um elétron em um átomo de hi­
drogênio e em um átomo polieletrônico, (b) o tamanho 
de um orbital, (c) a forma de um orbital, (d) a orienta­
ção de um orbital no espaço?

Problemas
7.55 Um elétron em um certo átomo está no nível quântico 

n = 2. Indique os valores possíveis de € e de m .̂
7.56 Um elétron em um átomo está no nível quântico n = 3. 

Indique os valores possíveis de € e de
7.57 Escreva os valores dos números quânticos associados 

aos seguintes orbitais: (a) 2p, (b) 3s, (c) 5d.
7.58 Escreva os valores dos quatro números quânticos de um 

elétron nos seguintes orbitais: (a) 3 ,̂ (b) 4p, (c) 3d.
7.59 Discuta as semelhanças e as diferenças entre os orbitais 

Is e 2s.
7.60 Qual é a diferença entre os orbitais 2px e 2py"I
7.61 Indique todas as subcamadas possíveis e os orbitais as­

sociados ao número quântico principal n, se n = 5.
7.62 Indique todas as subcamadas possíveis e os orbitais as­

sociados ao número quântico principal n, se n = 6 .
7.63 Calcule o número total de elétrons que podem ocupar 

(a) um orbital s, (b) três orbitais p, (c) cinco orbitais d,
(d) sete orbitais/.

7.64 Qual é o número total de elétrons que pode estar em to­
dos os orbitais que tenham o mesmo número quântico 
principal n?

7.65 Determine o número máximo de elétrons que pode ser 
encontrado em cada uma das seguintes subcamadas: 3s, 
3í/,4p,4/,5/.

7.66 Indique o número total de (a) elétrons p  no N (Z = 
7); (b) elétrons 5 no Si (Z =  14); e (c) elétrons 3d no 
S ( Z =  16).

7.67 Faça um esquema de todos os orbitais permitidos nos 
primeiros quatro níveis de energia principais do áto­
mo de hidrogênio. Designe cada orbital pelo tipo (por 
exemplo, s, p) e indique quantos orbitais de cada tipo 
existem.

7.68 Por que os orbitais 35, 3p e 3d têm a mesma energia no 
átomo de hidrogênio, mas energias diferentes em um 
átomo poheletrônico?

7.69 Indique, para cada um dos seguintes pares de orbitais 
do hidrogênio, o que tem maior energia: (a) l 5, 25; (b) 
2p, 3p; (c) 3dxy, 3dy ;̂ (d) 35, 3d; (e) 4 /  55.

7.70 Qual dos orbitais, em cada um dos seguintes pares de 
um átomo polieletrônico, tem a menor energia? (a) 2s, 
2p; (b) 3p, 3d; (c) 35, 45; (d) Ad, 5 /
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Configuração eletrônica
Questões de revisão

7.71 O que é uma configuração eletrônica? Descreva a im­
portância que o princípio de exclusão de Pauli e a regra 
de Hund desempenham na escrita das configurações 
eletrônicas dos elementos.

7.72 Explique o significado do símbolo Ad .̂
7.73 Explique o significado de diamagnético e paramagné- 

tico. Dê exemplos de um elemento que seja diamagné­
tico e de um que seja paramagnético. O que significa 
dizer que os elétrons estão emparelhados?

7.74 O que significa a expressão “blindagem dos elétrons” 
em um átomo? Usando o átomo de Li como exemplo, 
descreva o efeito de blindagem na energia dos elétrons 
em um átomo.

Problemas
7.75 Indique qual dos seguintes conjuntos de números quân- 

ticos de um átomo são inaceitáveis e explique por quê: 
(a) (1,0, i  i), (b) (3 ,0,0, + i) , (c) (2,2,1,  +  1), (d) (4,3, 
- 2 ,  + 2) , ( e) (3, 2,1,1).

7.76 As configurações eletrônicas no estado fundamental, 
para os elementos listados a seguir, estão incorretas. 
Explique os erros que foram cometidos em cada uma e 
escreva as configurações eletrônicas corretas:
Al: 15^2/35^3/7^
B: 15^2/7^
F: l5^25^2p^

7.77 O número atômico de um elemento é 73. Este elemento 
é diamagnético ou paramagnético?

7.78 Indique o número de elétrons desemparelhados presen­
tes em cada um dos seguintes átomos: B, Ne, P, Sc, Mn, 
Se, Kr, Fe, Cd, I, Pb.

Princípio do preenchimento 
(de Aufbau ou da construção)
Questões de revisão

7.79 Enuncie o princípio do preenchimento e explique o 
seu papel na classificação dos elementos na Tabela 
Periódica.

7.80 Descreva as características dos seguintes grupos de ele­
mentos: metais de transição, lantanídeos, actinídeos.

7.81 O que é o cerne de gás nobre? Como ele simplifica a 
escrita das configurações eletrônicas?

7.82 Em que grupo e período se insere o elemento ósmio?
7.83 Defina os seguintes termos e dê um exemplo de cada 

um: metais de transição, lantanídeos, actinídeos.
7.84 Explique por que as configurações eletrônicas nos es­

tados fundamentais do Cr e Cu são diferentes do que 
seria de se esperar.

7.85 Explique o significado de cerne de gás nobre. Escreva a 
configuração eletrônica do cerne do xenônio.

7.86 Comente sobre a pertinência da seguinte afirmação: a 
probabilidade de encontrar dois elétrons com os mes­
mos quatro números quânticos é zero.

Problemas
7.87 Utilize o princípio do preenchimento para obter a con­

figuração eletrônica do estado fundamental do selênio.
7.88 Utilize o princípio do preenchimento para obter a confi­

guração eletrônica do estado fundamental do tecnécio.
7.89 Escreva as configurações eletrônicas do estado funda­

mental dos seguintes elementos: B, V, Ni, As, I, Au.
7.90 Escreva as configurações eletrônicas do estado funda­

mental dos seguintes elementos: Ge, Fe, Zn, Ni, W, Tl.
7.91 A configuração eletrônica de um átomo neutro é 15̂ 25̂  

2/ 7̂35 .̂ Escreva o conjunto completo de números quân­
ticos para cada um dos elétrons. Identifique o elemento.

7.92 Qual das seguintes espécies tem o maior número de 
elétrons desemperalhados? S ou S~. Justifique a sua 
resposta.

Problemas adicionais
7.93 Uma amostra é constituída por átomos de hidrogênio 

no seu estado fundamental. Um estudante iluminou os 
átomos com luz monocromática, ou seja, luz com um 
único comprimento de onda. Se forem observadas ape­
nas duas linhas de emissão espectral na região do visí­
vel, qual é 0 comprimento de onda (ou comprimentos 
de onda) da radiação incidente?

7.94 Um laser produz um feixe de luz com um comprimento 
de onda de 532 nm. Se a potência de saída é 25,0 mW, 
quantos fótons o laser emite por segundo? (1 W = 1 
J/s.)

7.95 Quando um composto contendo íons de césio é aque­
cido na chama de um bico de Bunsen, são emitidos 
fótons de energia de 4,30 X 10“ ^̂  J. Qual é a cor da 
chama de césio?

7.96 Discuta a opinião atual sobre a pertinência das seguin­
tes afirmações, (a) O elétron em um átomo de hidrogê­
nio está em uma órbita que nunca o aproxima do nú­
cleo mais do que 100 pm. (b) Os espectros de absorção 
atômica resultam das transições de elétrons de níveis 
de energia mais baixos para mveis de energia mais al­
tos. (c) Um átomo polieletrônico comporta-se de uma 
maneira que se assemelha a um sistema solar que tem 
diversos planetas.

7.97 Qual é a base para a suposição de os átomos terem uma 
forma esférica apesar de os orbitais atômicosp, d, ..., 
terem distintamente formas não esféricas?

7.98 Qual é o número máximo de elétrons em um átomo
que pode ter os seguintes números quânticos? Espe­
cifique os orbitais nos quais os elétrons seriam encon­
trados. (a) n = 2, = -I-5; (b) n =  4, =  + 1; (c)
n =  3, -í =  2; (d) n = 2, € =  0, (e) n =  4,
€ =  3, = —2.
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7.99 Identifique as contribuições dos seguintes cientistas 
para o desenvolvimento da teoria quântica: Bohr, de 
Broglie, Einstein, Planck, Heisenberg, Schrõdinger.

7.100 Que propriedades dos elétrons são usadas na operação 
de um microscópio eletrônico?

7.101 Em uma experiência fotoelétrica, um estudante usa 
uma fonte de luz cuja frequência é maior do que a ne­
cessária para ejetar elétrons de um certo metal. No en­
tanto, depois de continuamente focar a luz na mesma 
área do metal por um longo período de tempo, o estu­
dante nota que a energia cinética máxima dos elétrons 
ejetados começa a diminuir, mesmo que a frequência 
da luz se mantenha constante. Como você explicaria 
este comportamento?

7.102 Uma bola de beisebol é lançada à velocidade de 160,9 
km/hora. (a) Calcule o comprimento de onda (em nm) 
da bola de beisebol de 0,141 kg nessa velocidade, (b) 
Qual é o comprimento de onda de um átomo de hidro­
gênio à mesma velocidade?

7.103 Um estudante realizou uma experiência fotoelétri­
ca projetando luz visível sobre um pedaço limpo de 
metal de césio. O quadro seguinte mostra as energias 
cinéticas (EC) dos elétrons ejetados como função dos 
comprimentos de onda (A). Determine graficamente a 
energia de ligação e a constante de Planck.

A (nm) 405 435,8 480 520 577,7

EC(J) 2,360 X 
10-^ '

2,029 X 
10-'^

1,643 X 
10-^^

1,417 X 
10- 1̂

1,067 X 
10- 1̂

7.104 (a) Qual é o valor mais baixo possível do número quânti- 
co principal (n) quando o número quântico de momento 
angular (€) é 1? (b) Quais são os valores possíveis do 
número quântico de momento angular (£) quando o nú­
mero quântico magnético (m )̂ é 0, dado que n <  4?

7.105 Considerando apenas a configuração eletrônica no es­
tado fundamental, há mais elementos diamagnéticos ou 
paramagnéticos? Explique.

7.106 Um laser de rubi produz radiação de comprimento de 
onda 633 nm em pulsos cuja duração é 1,00 X 10“  ̂ s. 
(a) Se o laser produz 0,376 J de energia por pulso, quan­
tos fótons são produzidos em cada pulso? (b) Calcu­
le a potência (em watts) produzida por pulso do laser 
(1 W = 1 J/s).

7.107 Uma amostra de 368 g de água absorve radiação infra­
vermelha de 1,06 X 10"̂  nm, produzida por um laser 
de dióxido de carbono. Suponha que toda a radiação 
absorvida é convertida em calor. Calcule o número de 
fótons desse comprimento de onda necessários para 
elevar a temperatura da água em 5,00®C.

7.108 A fotodissociação da água

HjOí/) +  hv ------> H2(«) +

foi sugerida como uma fonte de hidrogênio. A A//°eac 
da reação, calculada a partir de resultados termoquínü- 
cos, é 285,8 kJ por mol de água decomposta. Calcule o 
comprimento de onda máximo (em nm) que fomeceria

a energia necessária. Em princípio, é viável usar a luz 
solar como uma fonte para este processo?

7.109 As linhas espectrais das séries de Lyman e Balmer não 
se sobrepõem. Verifique esta afirmação calculando o 
comprimento de onda mais longo associado à série de 
Lyman e o comprimento de onda mais curto associado 
à série de Balmer (em nm).

7.110 Um átomo movendo-se à sua velocidade quadrática 
média a 20°C tem um comprimento de onda de 3,28 X 
10“ ^̂  m. Identifique o átomo.

7.111 Alguns óculos de sol têm pequenos cristais de cloreto 
de prata (AgCl) incorporados nas lentes. Quando ex­
postos a uma luz de comprimento de onda apropriado, 
ocorre a seguinte reação:

AgCl----->Ag + Cl

Os átomos de Ag produzem uma cor cinzenta uniforme 
que reduz a luminosidade. Se AN  para a reação anterior 
é 248 kJ/mol, calcule o comprimento de onda máximo 
da luz que pode induzir este processo.

7.112 O íon He"  ̂ contém apenas um elétron, logo, é um íon 
do tipo hidrogênio. Calcule os comprimentos de onda, 
em ordem crescente, das primeiras quatro transições 
do íon He"  ̂na série de Balmer. Compare estes com­
primentos de onda com as mesmas transições em um 
átomo de H. Comente as diferenças. (A constante de 
RydbergparaHe^ é 8,72 X 10"^® J.)

7.113 O ozônio (O3) na estratosfera absorve a radiação nociva 
do Sol de acordo com o processo de decomposição: O3
-----> O + O2. (a) Com base na Tabela 6.4, calcule AH°
para este processo, (b) Calcule o comprimento de onda 
máximo (em nm) dos fótons que possuem a energia 
necessária para causar a decomposição fotoquímica do 
ozônio.

7.114 A retina do oUio humano pode detectar luz quando a 
energia radiante incidente for de, pelo menos, 4,0 X 
10 J. Para a luz de comprimento de onda 600 nm, a 
quantos fótons isso corresponde?

7.115 Um átomo de hélio e um átomo de xenônio têm a mes­
ma energia cinética. Calcule a razão entre o compri­
mento de onda de de Broglie do átomo de hélio e do 
átomo de xenônio.

7.116 No tratamento do descolamento da retina usa-se um 
laser. O comprimento de onda do seu feixe é 514 nm 
e a potência é 1,6 W. Se o laser for ligado por 0,060 s 
durante a cirurgia, calcule o número de fótons emitido 
pelo laser. (1 W =  1 J/s.)

7.117 Um elétron em um estado excitado em um átomo de hi­
drogênio pode decair para o estado fundamental por dois 
processos: (a) via uma transição direta em que é emitido 
um fóton de comprimento de onda Ai e (b) via um esta­
do excitado intermediário alcançado pela emissão de um 
fóton de comprimento de onda A2. Este estado excitado 
intermediário decai, então, para o estado fundamental 
emitindo outro fóton de comprimento de onda A3. Derive 
uma equação que relacione A1 com A2 e A3.



322 Química

7.118 Realizou-se uma experiência fotoelétrica ao incidir se­
paradamente um laser a 450 nm (luz azul) e um laser 
a 560 nm (luz amarela) sobre uma superfície metáli­
ca limpa; foram medidos o número e a energia ciné- 
tica dos elétrons ejetados. Qual das luzes geraria mais 
elétrons? Qual das luzes ejetaria elétrons com maior 
energia cinética? Suponha que a mesma quantidade de 
energia é fornecida à superfície metálica pelos dois la- 
sers e que as frequências das luzes laser ultrapassam a 
frequência limite.

7.119 Desenhe as formas (superfícies limite) dos seguintes
orbitais: (a) Ipy, (b) ?>dp.\ (c) (Mostre os eixos
coordenados.)

7.120 Todas as configurações eletrônicas descritas neste ca­
pítulo referem-se a átomos gasosos nos seus estados 
fundamentais. Um átomo pode absorver um quantum 
de energia e promover um dos seus elétrons a um nível 
de energia superior. Quando isso acontece, diz-se que o 
átomo está em um estado excitado. São dadas as confi­
gurações eletrônicas de alguns átomos excitados. Iden­
tifique estes átomos e escreva as suas configurações no 
estado fundamental:
(a) ls^2s^
(b) l s ^ s ^ 2 p ^ 3 d ^

(c) ls^2s^2p^4s^
(d) [Ar]45^3í/^V^
(e) [N&]3s'^3p‘̂3d^

7.121 Desenhe os diagramas de orbitais para os átomos com 
as seguintes configurações eletrônicas:
(a) ls^2s^2p^
(b) l s ^ 2 s ^ 2 p ^ 3 s ^ 3 p ^

(c) ls^2s^2p^3s^3p^4s'^3d'^
7.122 Se Rutherford e os seus colaboradores tivessem usado 

elétrons em vez de partículas alfa para explorar a estru­
tura do núcleo (conforme descrito na Seção 2.2), o que 
eles poderíam ter descoberto?

7.123 Os cientistas descobriram hidrogênio interestelar com 
número quântico n da ordem das centenas. Calcule o 
comprimento de onda da luz emitida quando um átomo 
de hidrogênio sofre uma transição de « =  236 para n 
=  235. Em que região do espectro eletromagnético se 
situa este comprimento de onda?

7.124 Calcule o comprimento de onda de um átomo de hélio 
cuja velocidade é igual à velocidade quadrática média a 
20°C.

7.125 A energia de ionização é a energia mínima necessária 
para remover um elétron de um átomo. É comumente 
expressa em kJ/mol, isto é, a energia em kilojoules re­
querida para remover um mol de elétrons de um mol de 
átomos, (a) Calcule a energia de ionização do átomo de 
hidrogênio no estado fundamental, (b) Repita o cálculo, 
supondo que os elétrons são removidos do estado n = 2.

7.126 Um elétron em um átomo de hidrogênio é excitado do 
estado fundamental até o estado n = 4. Comente a per­
tinência das seguintes afirmações (verdadeiro ou falso).

(a) n = 4 é o  primeiro estado excitado.
(b) É necessária mais energia para ionizar (remover) 

o elétron do estado n = 4 do que do estado funda­
mental.

(c) O elétron está mais afastado do núcleo (em média) 
no estado n = 4do  que no estado fundamental.

(d) O comprimento de onda da luz emitida quando o 
elétron decai do estado n = 4 para n = 1 é mais 
longo do que no decaimento do estado n = 4 para 
n = 2.

(e) O comprimento de onda da radiação absorvida 
pelo átomo quando ele passa do estado n = l para 
n = 4 é o  mesmo do da radiação emitida quando o 
átomo decai do estado n = 4 para n = 1.

7.127 A energia de ionização de um certo elemento é 412 kJ/ 
mol (ver Problema 7.125). No entanto, quando os áto­
mos deste elemento estão no primeiro estado excitado, 
a energia de ionização é somente 126 kJ/mol. Com 
base nesta informação, calcule o comprimento de onda 
da luz emitida na transição do primeiro estado excitado 
para o estado fundamental.

7.128 Os alvéolos são pequeníssimos sacos de ar nos pulmões 
(ver Problema 5.136) cujo diâmetro médio é 5,0 X 
10“  ̂m. Considere uma molécula de oxigênio (5,3 X 
10“^̂  kg) no interior de um alvéolo. Calcule a incerteza 
na velocidade da molécula de oxigênio. (Sugestão: a 
incerteza máxima na posição da molécula é igual ao 
diâmetro do alvéolo.)

7.129 Quantos fótons de comprimento de onda de 660 nm 
têm de ser absorvidos para fundir 5,0 X 10  ̂g de gelo? 
Em média, quantas moléculas de H2O são convertidas 
de gelo para água por um fóton? (Sugestão: são neces­
sários 334 J para fundir Ig de gelo a 0®C.)

7.130 A seguir são mostradas partes de diagramas de orbitais 
representando os estados fundamentais de certos ele­
mentos. Quais deles violam o princípio de exclusão de 
Pauli? E a regra de Hund?

n

(b)

n n u t i t i

(f)

7.131 A luz ultravioleta (UV), que é responsável pelo bron­
zeamento da pele, está na região de 320 a 400 nm. Cal­
cule a energia total (em joules) absorvida por uma pes­
soa exposta durante duas horas a esta radiação, sabendo 
que 2,0 X 10̂  ̂fótons por centímetro quadrado por se­
gundo, em um intervalo de 80 nm (320 nm a 400 nm), 
bombardeiam a superfície da Terra e que a área exposta 
do corpo é 0,45 m .̂ Suponha que apenas metade da ra­
diação é absorvida e que a outra metade é refletida pelo

i  t  t i  t

(c)

t t  t i t i

(e)

t t t t

(a)

t i t t t

(d)
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corpo. (Sugestão: use um comprimento de onda médio 
de 360 nm para calcular a energia de um fóton.)

7.132 O Sol está rodeado por um círculo branco de material ga­
soso denominado corona, que se toma visível durante um 
eclipse total do sol. A temperatura da corona é da ordem 
dos milhões de graus Celsius, que é suficientemente ele­
vada para cindir moléculas e remover alguns ou todos os 
elétrons dos átomos. Os astrônomos têm conseguido es­
timar a temperatura da corona pelo estudo dos espectros 
de emissão de linhas de certos elementos. Por exemplo, o 
espectro de emissão dos íons tem sido registrado e 
analisado. Sabendo que é necessária uma energia de 3,5 
X lO"̂  kJ/mol para converter Fê "̂̂  em Fê "̂ "̂ , estime a 
temperatura da corona do sol. (Sugestão: a energia ciné- 
tica média de um mol de gás é ^RT)

7.133 Em 1996, os físicos criaram um antiátomo de hidro­
gênio. Neste tipo de átomo, que é a antimatéria de um 
átomo comum, as cargas elétricas de todas as partículas 
componentes estão invertidas. Assim, o núcleo de um 
antiátomo é constituído por um antipróton, que tem a 
mesma massa de um próton, mas possui uma carga ne­
gativa, enquanto o elétron é substituído por um antielé- 
tron (também chamado pósitron) com a mesma massa 
do elétron, mas possuindo uma carga positiva. Você 
esperaria que os níveis de energia, espectros de emis­
são e orbitais atômicos de um átomo de anti-hidrogênio 
fossem diferentes dos de um átomo de hidrogênio? O 
que sucederia se um antiátomo de hidrogênio colidisse 
com um átomo de hidrogênio?

7.134 Use a Equação (5.16) para calcular o comprimento de 
onda de de Broglie de uma molécula de N2 a 300 K.

7.135 Quando um elétron transita entre níveis de energia de 
um átomo de hidrogênio, não há restrições dos valores 
inicial e final do número quântico principal n. No en­
tanto, existe uma regra mecânico-quântica que restrin­
ge os valores inicial e final do número quântico de mo­
mento angular €. Esta regra de seleção estabelece que 
A€ =  ±  1, isto é, em uma transição, o valor de € apenas 
pode aumentar ou diminuir em 1. De acordo com esta 
regra, quais das seguintes transições são permitidas: (a)
2 s -----> ls\ (b) 3 p -----> Is-, (c) 3 d -----> (d) 4 d ----- >
3í? Tendo em vista esta regra de seleção, explique por 
que é possível observar as diferentes séries de emissão 
mostradas na Figura 7.11.

7.136 Em um microscópio eletrônico, os elétrons são acelera­
dos por meio de uma diferença de potencial. A energia 
cinética adquirida deste modo pelos elétrons é igual à 
diferença de potencial multiplicada pela carga do elé­
tron. Assim, uma diferença de potencial de 1 V dá uma 
energia cinética de 1,602 X 10“ ^̂  C X V ou 1,602 X 
10“ ^̂  J. Calcule o comprimento de onda associado aos 
elétrons que sejam acelerados por 5,00 X 10̂  V.

7.137 Um forno de micro-ondas operando a 1,22 X 10̂  nm é 
usado para aquecer 150 mL de água (aproximadamen­
te o volume de uma xícara de chá) de 20°C a 100°C. 
Calcule o número de fótons necessário se 92,0% da 
energia das núcro-ondas forem convertidos em energia 
térnúca da água.

7.138 O isótopo radioativo Co-60 é utilizado em medicina nu­
clear para tratar certos tipos de câncer. Calcule o com­
primento de onda e a frequência de uma partícula gama 
emitida com energia de 1,29 X 10̂  ̂J/mol.

7.139 (a) Um elétron em um estado excitado do átomo de hi­
drogênio move-se a uma velocidade média de 5 X 10  ̂
m/s. Se a velocidade é conhecida por uma incerteza de 
1%, qual é a incerteza sobre a sua posição? Dado que 
o raio do átomo de hidrogênio no estado fundamental 
é 5,29 X 10“ ^̂  m, comente o seu resultado. A massa 
de um elétron é 9,1094 X 10“^̂  kg. (b) Uma bola de 
pingue-pongue com 3,2 g move-se a 50 mph e tem um 
momento de 0,073 kg X m/s. Se a incerteza da medição 
do momento é 1,0 X 10“  ̂do momento, calcule a incer­
teza na posição da bola.

7.140 Um comprimento de onda no espectro de emissão do 
hidrogênio é 1280 nm. Quais são os estados inicial e 
final da transição responsável por esta emissão?

7.141 As corujas têm uma boa visão noturna porque os seus 
olhos conseguem detectar a luz com intensidades tão 
baixas quanto 5,0 X 10“ ^̂  W/m^. Calcule o número 
de fótons por segundo que os olhos das corujas con­
seguem detectar se as pupilas têm um diâmetro de 
9,0 mm e a luz tem um comprimento de onda de 500 
nm. (1 W = 1 J/s.)

7.142 Para íons, isto é, íons contendo um único elétron, a 
Equação (7.5) é modificada do seguinte modo: £■„ = 
—RnZ^(l/n^), em que Z é o número atômico do áto­
mo original. A figura a seguir representa o espectro 
de emissão de um íon do tipo de hidrogênio gasoso. 
Todas as linhas resultam de transições eletrônicas de 
estados excitados para o estado n = 2. (a) Que transi­
ções eletrônicas correspondem às linhas B e C? (b) Se o 
comprimento de onda da raia C for 27,1 nm, calcule os 
comprimentos de onda das linhas A e B. (c) Calcule a 
energia necessária para remover o elétron do íon no es­
tado n =  4. (d) Qual é o significado físico do contínuo?

A,

7.143 Quando dois átomos colidem, parte da sua energia ci­
nética pode ser convertida em energia eletrônica em um 
ou em ambos os átomos. Se a energia cinética média 
for aproximadamente igual à energia para algumas 
transições eletrônicas permitidas, um número apreciá­
vel de átomos conseguirá absorver energia suficiente 
por meio de uma colisão inelástica para serem elevados 
até um estado eletrônico excitado, (a) Calcule a ener­
gia cinética média por átomo de uma amostra de gás
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a 298 K. (b) Calcule a diferença de energia entre os 
níveis n = l e n  =  2do hidrogênio, (c) A que tempera­
tura é possível excitar um átomo de hidrogênio a partir 
do nível n = 1 até o nível n = 2 por colisão? [A energia 
cinética média de 1 mol de um gás ideal é (l)RT .]

7.144 Calcule as energias necessárias para remover um elé­
tron do estado n =  1 e do estado n =  5 no íon Li^^. 
Qual é o comprimento de onda (em nm) do fóton emiti­
do em uma transição de n =  5 para n = 1 ? A constante 
de Rydberg dos íons do tipo do hidrogênio é (2,18 X 
10~^  ̂J)Z^, onde Z é o número atômico.

7.145 O comprimento de onda de de Broglie de um próton 
em aceleração no Grande Colisor de Hádrons é 2,5 X 
10“ m. Qual é a energia cinética (em joules) do próton?

7.146 A incerteza mínima da posição de uma dada partícu­
la em movimento é igual ao seu comprimento de onda 
de de Broglie. Se a velocidade da partícula for 1,2 X 
10  ̂m/s, qual é a mínima incerteza na sua velocidade?

7.147 De acordo com a teoria da relatividade de Einstein, a 
massa de uma partícula em movimento, mmovimento» está 
relacionada com a sua massa em repouso, m^p, pela se­
guinte equação

onde u e c  representam as velocidades da partícula e da 
luz, respectivamente, (a) Nos aceleradores de partícu­
las, os prótons, os elétrons e as outras partículas com 
carga elétrica são muitas vezes aceleradas até a veloci­
dades próximas da velocidade da luz. Calcule o com­
primento de onda (em nm) de um próton que se desloca 
a 50% da velocidade da luz. A massa de um próton é 
1,673 X 10“^̂  kg. (b) Calcule a massa de uma bola 
de tênis com 6,0 X 10“  ̂kg que se desloca a 63 m/s. 
Comente os seus resultados.

7.148 A equação matemática para o estudo do efeito fotoelé- 
trico é

hv =  EL +

onde n é a frequência de luz que incide sobre o metal, 
EL é a energia de ligação e e m são a massa e a ve­
locidade do elétron ejetado. Em uma experiência, um 
aluno descobriu que é necessário um comprimento de 
onda máximo de 351 nm para ejetar apenas elétrons da 
superfície de zinco metálico. Calcule a velocidade (em 
m/s) de um elétron ejetado quando o aluno utiliza luz 
com comprimento de onda 313 nm.

7.149 No início do século xx, alguns cientistas acreditavam 
que um núcleo podia conter tanto os prótons como os 
elétrons. Utilize o princípio da incerteza de Heisenberg 
para mostrar que um elétron não pode estar confina­
do em um núcleo. Repita o cálculo para um próton. 
Comente os seus resultados. Pressuponha que o raio 
de um núcleo é 1,0 X 10” ^̂  m. As massas de um elé­
tron e de um próton são 9,109 X 10“^̂  kg e 1,673 X

10 kg, respectivamente. (Nota: considere o diâmetro 
do núcleo como a incerteza na posição.)

7.150 Radiação de corpo negro é o termo usado para descre­
ver a dependência da energia de radiação emitida por 
um objeto do comprimento de onda a uma determinada 
temperatura. Planck invocou a teoria quântica para ex­
plicar essa dependência. Na figura seguinte está repre­
sentada a energia de radiação emitida pelo nosso Sol 
em função do comprimento de onda. Esta curva é ca­
racterística da temperatura na superfície do Sol. A uma 
temperatura superior, a curva tem forma semelhante, 
mas o máximo se deslocará para um comprimento de 
onda menor. O que esta curva revela sobre duas conse­
quências de grande significado biológico na Terra?

k (nm)

7.151 Todas as moléculas apresentam movimentos vibracio- 
nais. A mecânica quântica mostra que a energia vibra- 
cional, £'vib. de uma molécula diatômica, como o HCl, é 
dada por

onde n representa um número quântico dado por n = 0, 
1,2, 3, . . . e v é a  frequência fundamental de vibração, 
(a) Esboce os primeiros três níveis de energia de vibra­
ção do HCl. (b) Calcule a energia necessária para exci­
tar uma molécula de HCl a partir do nível fundamental 
para o primeiro m"vel excitado. A frequência fundamen­
tal da vibração do HCl é 8,66 X 10^  ̂ s“ ^ (c) O fato 
de a menor energia vibracional no nível fundamental 
não ser zero, mas igual a significa que as moléculas 
vibrarão em todas as temperaturas, incluindo o zero ab­
soluto. Use o princípio da incerteza de Heisenberg para 
justificar esta previsão. (Sugestão: Considere uma mo­
lécula que não vibra e preveja a incerteza no momento 
e, portanto, a incerteza na posição.)

7.152 A função de onda do orbital 2s no átomo de hidrogênio é

em que üq representa o raio da primeira órbita de Bohr, 
igual a 0,529 nm, p é Z(rloo) e r  é a distância em rela­
ção ao núcleo em metros. Calcule a localização do nó 
da função de onda 2s em relação ao núcleo.
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Interpretação, modelagem e estimativa
7.153 Os átomos de um elemento têm apenas dois estados ex­

citados acessíveis. Em uma experiência de emissão, no 
entanto, foram observadas três linhas espectrais. Expli­
que. Escreva uma equação que relacione o menor com­
primento de onda com os outros dois comprimentos de 
onda.

7.154 De acordo com a lei de Wien, o comprimento de onda 
de intensidade máxima na radiação de corpo negro, 
Amax» é dada por

onde b representa uma constante (2,898 X 10  ̂nm X K) 
e r é  a temperatura do corpo negro em kelvins. (a) Es­
time a temperatura na superfície do Sol. (b) Como os 
astrônomos conseguem determinar a temperatura das 
estrelas? (Ver Problema 7.150 para a definição de ra­
diação de corpo negro.)

7.155 Apenas uma fração da energia elétrica fornecida a uma 
lâmpada incandescente de tungstênio é convertida em 
luz visível. O resto da energia apresenta-se como ra­
diação infravermelha (ou seja, calor). Uma lâmpada 
de 60 W converte cerca de 15,0% da energia que lhe é 
fornecida em luz visível. Qual é o número aproximado

de fótons emitidos pela lâmpada por segundo? (1 W = 
1 J/s.)

7.156 A fotossíntese utiliza os fótons da luz visível para 
realizar transformações químicas. Explique por que a 
energia térmica na forma de fótons no infravermelho é 
ineficaz para a fotossíntese. (Sugestão: geralmente as 
energias de ligação química são 200 kJ/mol ou mais.)

7.157 Um ponteiro laser vermelho comum tem uma potência 
de 5 mW. Quanto tempo seria necessário para um pon­
teiro de laser vermelho emitir o mesmo número de fó­
tons emitidos por um laser azul de 1 W em 1 s? (1 W = 
1 J/s.)

7.158 Em relação ao texto Química em ação na página 314, 
estime o comprimento de onda da luz que seria emitida 
por um ponto quântico de seleneto de cádmio (CdSe) 
que possui um diâmetro de 10 nm. A luz emitida seria 
visível a olho nu? O diâmetro e o comprimento de onda 
de emissão de vários pontos quânticos são apresentados 
na tabela a seguir.

Diâmetro (nm) 2,2 2,5 3,3 4,2 4,9 6,3

Comprimento de 
onda (nm)

462 503 528 560 583 626

Respostas dos exercícios
7.1 8,24 m. 7.2 3,39 X 10̂  nm. 7.3 9,65 X 10"^^ J. 7.4 
2,63 X 10  ̂nm. 7.5 56,6 nm. 7.6 0,2 m/s. 7.7 n = 3, €
= l , m ^ = - 1 , 0 ,  1. 7.8 16. 7 .9 ( 4 ,2 , - 2 ,+ i ) , ( 4 ,2 , - 1 ,  
-fi), (4, 2, 0, -f^), (4 ,2 ,1 , +^), (4,2, 2, +^), (4, 2, - 2 ,  -^), 
(4, 2, - 1 ,  - i ) ,  (4, 2,0, - i ) ,  (4 ,2 ,1 , - i ) ,  (4, 2, 2, -^). 7.10

32. 7.11 (1, 0,0, -f i), (1,0, 0, - i ) ,  (2, 0,0, (2 ,0 ,0 , +{),
(2, 1, — 1, — j). Existem outros cinco modos possíveis para 
escrever os números quânticos do último elétron (no orbital 
2p). 7.12 [N e]3/3pl
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A descoberta do hélio e o nascimento e a morte do 
coronium

Os cientistas sabem que o Sol e outras estrelas contêm certos elementos. Como estas 
informações foram obtidas?

No início do século xix, o físico alemão Josef Fraunhofer estudou o espectro de 
emissão do Sol e notou certas linhas escuras com comprimentos de onda específicos. 
Explicamos o aparecimento dessas linhas supondo que, originalmente, o Sol emitiu uma 
gama contínua de cores e que, como essa luz se moveu para o seu exterior, alguma ra­
diação foi reabsorvida naqueles comprimentos de onda por átomos existentes no espaço. 
Logo, estas linhas escuras são linhas de absorção. A emissão e a absorção da luz pelos 
átomos ocorrem nos mesmos comprimentos de onda, mas diferem no aspecto -  linhas co­
loridas para a emissão e linhas escuras para a absorção. Sobrepondo as linhas de absorção 
dos espectros de emissão de estrelas distantes com os espectros de emissão de elementos 
conhecidos, os cientistas conseguiram deduzir os tipos de elementos que estão presentes 
nessas estrelas.

Outra forma de estudar o sol espectroscopicamente é durante os seus eclipses. Em 
1868, o físico francês Pierre Janssen detectou uma linha amarela brilhante (ver Figura 
7.8) no espectro de emissão da coroa solar durante todo o eclipse. (A coroa é a parte 
de luz branca perolada visível e que circunda o sol em um eclipse total.) Essa linha não 
correspondia às linhas de emissão de elementos conhecidos, mas apenas a uma das li­
nhas escuras no espectro elaborado por Fraunhofer. O elemento responsável pela linha 
de absorção foi denominado hélio (que é o deus sol na mitologia grega). O hého foi des­
coberto na Terra 27 anos depois pelo químico britânico William Ramsay em um mineral 
de urânio. A única fonte de hélio na Terra são os processos de decaimento radioativo -  as 
partículas a  emitidas durante decaimentos radioativos convertem-se em átomos de hélio.

O desenho original de Fraunhofer, 
de 1814, mostrando as linhas es­
curas de absorção no espectro de 
emissão do Sol. A parte de cima 
da figura mostra o brilho do Sol em 
diferentes cores.



A busca de novos elementos originários do sol não terminou com o hélio. Na época 
do trabalho de Janssen, os cientistas também detectaram uma linha verde brilhante no 
espectro da coroa solar. Eles desconheciam a identidade do elemento responsável pela 
linha, e chamaram-no de coronium porque só foi encontrado na coroa solar. Nos anos 
seguintes, mais linhas misteriosas foram encontradas na coroa solar. O problema do co­
ronium revelou-se muito mais difícil de resolver do que o caso do hélio porque não fo­
ram encontradas semelhanças com as linhas de emissão dos elementos conhecidos. Foi 
apenas no fim da década de 1930 que o físico sueco Bengt Edlén identificou essas linhas 
como provenientes de átomos parcialmente ionizados de ferro, níquel e cálcio. A tem­
peraturas muito elevadas (mais de um milhão de graus Celsius), muitos átomos tomam- 
-se ionizados ao perder um ou mais elétrons. Portanto, as linhas misteriosas de emissão 
provêm dos íons resultantes dos metais e não de um novo elemento. Assim, depois de 
cerca de 80 anos, o problema do coronium foi finalmente resolvido. Afinal, não existe um 
elemento coronium!

Durante os eclipses totais do sol, 
que duram apenas alguns minu­
tos, a coroa solar é visível.

Pistas químicas
1. Esboce um sistema com dois níveis de energia {Ei e £ 2) para ilustrar os processos 

de absorção e de emissão.
2. Explique por que o espectro solar fornece apenas linhas de absorção (as linhas 

escuras), enquanto o espectro da coroa solar fornece apenas finhas de emissão.
3. Por que é difícil detectar hélio na Terra?
4. Como os cientistas conseguem determinar a abundância dos elementos nas estrelas?
5. Conhecendo a identidade de um íon de um elemento que dê origem a uma linha 

de emissão da coroa solar, descreva, em termos qualitativos, como você poderia 
estimar a temperatura da coroa solar.



Relações periódicas 
entre os elementos

8.1 Desenvolvimento da Tabela Periódica
8.2 Classificação periódica dos elementos
8.3 Variação periódica das propriedades físicas
8.4 Energia de ionização
8.5 Afinidade eletrônica
8.6 Variação das propriedades químicas dos elementos 

representativos

A Tabela Periódica tem-se apresentado de diversas formas 
desde os dias de Mendeleev. Nesta versão circular, à medi­
da que nos deslocamos em direção ao centro, o tamanho 
atômico diminui.

Neste capítulo
• Começamos pelo desenvolvimento da Tabela Periódica e 

pelas contribuições feitas pelos cientistas do século xix, 
particularmente por Mendeleev. (8.1)

• Vemos que a configuração eletrônica é a forma lógica de 
construir a Tabela Periódica, o que explica algumas das 
anomalias precoces. Também vamos aprender as regras 
para escrever as configurações eletrônicas dos cátions e 
dos ânions. (8.2)

• Depois vamos examinar as tendências periódicas nas pro­
priedades físicas, como o tamanho dos átomos e dos íons 
em função da carga nuclear efetiva. (8.3)

• Continuamos o nosso estudo das tendências periódicas 
examinando as propriedades químicas, como a energia de 
ionização e a afinidade eletrônica. (8.4 e 8.5)

• A seguir aplicamos os conhecimentos adquiridos no capí­
tulo para estudar sistematicamente as propriedades dos ele­
mentos representativos como grupos individuais e também 
em um determinado período. (8.6)
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Muitas das propriedades químicas dos elementos podem ser compreendidas 
em termos das suas configurações eletrônicas. Como os elétrons preen­

chem os orbitais atômicos de uma forma bastante regular, não é de surpreender 
que os elementos com configurações eletrônicas semelhantes, como o sódio e o 
potássio, se comportem de modo semelhante em muitos aspectos e que, em geral, 
as propriedades dos elementos apresentem tendências observáveis. Os químicos 
do século XIX reconheceram as tendências periódicas nas propriedades físicas e 
químicas dos elementos muito antes do aparecimento da teoria quântica. Embo­
ra eles não tivessem conhecimento da existência dos elétrons e dos prótons, os 
seus esforços para sistematizar a química dos elementos foram excepcionalmente 
bem-sucedidos. As suas principais fontes de informação eram as massas atômi­
cas dos elementos e outras propriedades físicas e químicas conhecidas.

8.1 Desenvolvimento da Tabela Periódica
No século XIX, quando os químicos tinham apenas uma vaga ideia sobre os áto­
mos e as moléculas e não sabiam da existência dos elétrons e dos prótons, eles 
criaram a Tabela Periódica usando o conhecimento das massas atômicas. Medi­
ções rigorosas das massas atômicas de muitos elementos já tinham sido feitas. 
Ordenar os elementos de acordo com as suas massas atômicas em uma Tabela 
Periódica parecia-lhes lógico, já que eles achavam que o comportamento quími­
co devia estar relacionado de qualquer maneira com a massa atômica.

Em 1864, o químico inglês John Newlands^ reparou que, quando os ele­
mentos eram colocados em ordem das massas atômicas, cada elemento tinha 
propriedades semelhantes com o oitavo elemento seguinte. Newlands referiu-se 
a esta estranha relação como a lei das oitavas. Contudo, esta “lei” tomou-se ina­
dequada para os elementos a partir do cálcio, e o trabalho de Newlands não foi 
aceito pela comunidade científica.

Em 1869, o químico msso Dmitri Mendeleev^ e o químico alemão Lo- 
thar Meyer^ apresentaram, de forma independente, uma tabulação muito mais 
extensa dos elementos baseada no reaparecimento regular das propriedades. O 
sistema de classificação de Mendeleev foi um grande avanço em relação ao de 
Newlands por duas razões. Primeiro, ele agmpava os elementos de uma forma 
mais rigorosa, de acordo com as suas propriedades. Igualmente importante, ele 
permitiu prever as propriedades de vários elementos que ainda não tinham sido 
descobertos. Por exemplo, Mendeleev propôs a existência de um elemento des­
conhecido, ao qual chamou eka-alumínio, e previu várias das suas propriedades. 
(Eka é uma palavra do sânscrito que significa “primeiro”; assim, o eka-alumínio 
seria o primeiro elemento abaixo do alurnínio no mesmo grupo.) Quatro anos 
mais tarde, quando o gáho foi descoberto, as suas propriedades estavam de acor­
do com as propriedades previstas para o eka-alumínio:

Eka-alumínio (Ea) Gálio (Ga)
Massa atômica 
Ponto de fusão 
Densidade 
Fórmula do óxido

68 u 69,9 u
Baixo 29,78°C
5,9 g/cm^ 5,94 g/cm^
Ea203 Ga203

O gálio funde-se na mão de uma pessoa (a 
temperatura corporal é de cerca de 37°C).

 ̂John Alexander Reina Newlands (1838-1898). Químico inglês. O trabalho de Newlands foi um 
passo na direção certa na classificação dos elementos. Infelizmente, devido às suas falhas, Newlands 
foi muito criticado e até ridicularizado. Em uma reunião perguntaram-lhe se ele tinha examinado os 
elementos por ordem das suas iniciais! Apesar de tudo, em 1887, Newlands foi honrado pela Socie­
dade Real de Londres pela sua contribuição.
^Dmitri Ivanovich Mendeleev (1836-1907). Químico msso. O seu trabalho na classificação periódica 
dos elementos é considerado por muitos como o avanço mais significativo da química no século xix.
 ̂Julius Lothar Meyer (1830-1895). Químico alemão. Além da sua contribuição para a Tabela Perió­

dica, Meyer descobriu a afinidade da hemoglobina por oxigênio.
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Antiguidade 1735-1843

Idade média -1700 1843-1886

1894-1918

1923-1961 1965-

1 2

H He

3 4 5 6 7 8 9 1 0

Li Be B C N O F Ne

1 1 1 2 13 14 15 16 17 18
Na Mg A l Si P S Cl A r

19 2 0 2 1 2 2 23 24 25 26 27 28 29 30 31 32 33 34 35 36
K Ca Sc Ti V C r Mn Fe Co Ni Cu Zn G a G© As Se B r K r

37 38 39 40 41 42 43 44 45 46 47 48 49 50 51 52 53 54
Rb Sr Y Z r Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb Te I Xe

55 56 57 72 73 74 75 76 77 78 79 80 81 82 83 84 85 8 6

Cs Ba La H f Ta W Re Os Ir Pt Au Hg TI Pb Bi Po A t Rn

87 8 8 89 104 105 106 107 108 109 1 1 0 1 1 1 1 1 2 113 114 115 116 117 118
Fr Ra Ac R f Db Sg Bh Hs M t Ds Rg Cn

58 59 60 61 62 63 64 65 6 6 67 6 8 69 70 71
Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm Y b Lu

90 91 92 93 94 95 96 97 98 99 1 0 0 1 0 1 1 0 2 103
Th Pa U Np Pu Am Cm Bk C f Es Fm Md No L r

Figura 8.1 Tabela cronológica da descoberta dos elementos. Até agora, foram identificados 118 elementos.

O Apêndice 1 explica os nomes e os 
símbolos dos elementos.

A Tabela Periódica de Mendeleev incluía 66 elementos conhecidos. Em 1900,30 
haviam sido adicionados à lista, preenchendo alguns espaços vazios. A Figura
8.1 ilustra a cronologia da descoberta dos elementos.

Embora esta Tabela Periódica fosse um sucesso reconhecido, as versões 
iniciais continham inconsistências gritantes. Por exemplo, a massa atômica do 
argônio (39,95 u) é maior do que a do potássio (39,10 u). Se os elementos esti­
vessem organizados meramente de acordo com as massas atômicas crescentes, o 
argônio deveria aparecer na posição ocupada pelo potássio na Tabela Periódica 
moderna. Mas nenhum químico colocaria o argônio, um gás inerte, no mesmo 
grupo do lítio e do sódio, dois metais muito reativos. Esta e outras discrepâncias 
sugeriam que deveria haver outra propriedade fundamental que não a massa atô­
mica como base para a periodicidade. Verificou-se que esta propriedade estava 
associada ao número atômico, um conceito desconhecido de Mendeleev e dos 
seus contemporâneos.

Usando os resultados de experiências de difração de partículas a (ver Se­
ção 2.2), Rutherford fez uma estimativa do número de cargas positivas no núcleo 
de alguns elementos, mas durante muitos anos não se deu importância ao signi­
ficado destes números. Em 1913, um jovem físico inglês, Henry Moseley,"  ̂des­
cobriu uma correlação entre o que ele chamou número atômico e a frequência 
de raios X gerados bombardeando o elemento com elétrons de energia elevada.

Henry Gwyn-Jeffreys Moseley (1887-1915). Físico inglês. Moseley descobriu a relação entre os 
espectros de raios X e o número atômico. Oficial dos Engenheiros Reais, Moseley foi morto em ação 
aos 28 anos na campanha inglesa em Gallipoli, Turquia.
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Moseley verificou que as frequências dos raios X emitidos pelos elementos po­
diam ser correlacionadas pela equação

V v  = a { Z - b )  (8.1)

onde V é 2i frequência dos raios X emitidos & a e b são constantes, que são as 
mesmas para todos os elementos. Assim, a partir da raiz quadrada da frequência 
medida dos raios X, podemos determinar o número atômico dos elementos.

Com algumas exceções, Moseley verificou que o número atômico aumen­
ta na mesma ordem que a massa atômica. Por exemplo, o cálcio é o vigésimo 
elemento na ordem crescente de massas atômicas e tem número atômico 20. 
As discrepâncias que tinham intrigado anteriormente os cientistas agora faziam 
sentido. O número atômico do argônio é 18 e o do potássio, 19 logo, o potássio 
deve vir depois do argônio na Tabela Periódica.

Uma Tabela Periódica moderna em geral mostra o número atômico jun­
to com o símbolo do elemento. Como já sabemos, o número atômico também 
indica o número de elétrons nos átomos de um elemento. As configurações ele­
trônicas dos elementos ajudam a explicar a repetição das propriedades físicas e 
químicas. A importância e a utilidade da Tabela Periódica estão no fato de po­
dermos usar o nosso conhecimento das propriedades gerais e das tendências em 
um grupo ou período para prever com considerável precisão as propriedades de 
um dado elemento, mesmo que esse elemento seja pouco famihar.

8.2 Classificação periódica dos elementos
A Figura 8.2 mostra a Tabela Periódica junto com as configurações eletrônicas 
das camadas externas no estado fundamental dos elementos. (As configurações
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90 91 92 93 94 95 96 97 98 99 100 101 102 103
Th Pa U Np Pu Am Cm Bk Cf Es Fm Md No Lr

T iW ls^5 f6d ' ls^5f>6d} i ^ s f ò é 7s^5f ls ^ 5 f ls ^5 f6d ' Is^S f Is^Sfo 7j 25/‘ 7í 25/2 7í 25/3 7s^5f* 7 s ^ 5 f^ '

Figura 8.2 Configurações eletrônicas no estado fundamentai dos elementos. Para simplificar, são indicadas apenas as configurações 
eletrônicas das camadas externas.
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Para os elementos representativos, os 
elétrons de valência são simplesmente os 
elétrons no nível principal n de energia mais 
alta.

Tabela 8.1 Configuração eletrônica 
dos elementos do Grupo 1 e do Grupo 2

Grupo 1 Grupo 2

Li [H eW Be [He]U^
Na [Ne]35^ Mg [Ne]3s^
K [Ai]4s^ Ca [Ar]45^
Rb [Ki ]5s^ Sr [Kr]55^
Cs [Xg]6s^ Ba [Xe]6í^
Fr [Rn]ls^ Ra [Rn]7s^

eletrônicas dos elementos também são dadas na Tabela 7.3). Começando com o 
hidrogênio, vemos que as subcamadas são preenchidas pela ordem indicada na 
Figura 7.24. Conforme o tipo de subcamada preenchida, os elementos podem ser 
divididos em categorias -  os elementos representativos, os gases nobres, os ele­
mentos de transição (ou metais de transição), os lantanídeos e os actinídeos. Os 
elementos representativos (também chamados de elementos do grupo principal) 
são os elementos dos Grupos 1, 2 e 13 a 17, em que todos têm subcamadas s ou 
p  com o número quântico principal mais alto parcialm ente preenchidas. Com 
exceção do hélio, os gases nobres (os elementos do Grupo 18) têm todos a sub­
camada p  totalmente preenchida. (As configurações eletrônicas são l5^ para o 
héüo e ns^ np^ para os outros gases nobres, onde n é o  número quântico principal 
da camada mais exterior.)

Os metais de transição são os elementos dos Grupos 3 a 12, que têm subca­
madas d  parcialmente preenchidas ou que facilmente produzem cátions com sub­
camadas d  parcialmente preenchidas. (Estes metais são por vezes referidos como 
elementos de transição do bloco d.) h  numeração dos elementos de transição na 
Tabela Periódica mostra a correspondência entre a configuração dos elétrons ex­
teriores destes elementos e a dos elementos representativos. Por exemplo, o es- 
cândio e o gálio têm ambos três elétrons externos. Contudo, como estão em tipos 
de orbitais atômicos diferentes, estão em grupos diferentes (3 e 13). Os metais 
ferro (Fe), cobalto (Co) e níquel (Ni) não se encaixam nesta classificação e são 
colocados nos Grupos 8, 9 e 10, respectivamente. Os elementos do Grupo 12, Zn, 
Cd e Hg, não são nem elementos representativos, nem metais de transição. Não há 
um nome especial para este grupo de metais. Note que a designação de Grupos A 
e B não é universal. A União Internacional de Química Pura e Aplicada (lUPAC) 
recomenda a numeração sequencial de 1 a 18 (ver Figura 8.2).

Os lantanídeos e os actinídeos são, por vezes, chamados elementos de tran­
sição do bloco/pois têm subcamadas/parcialmente preenchidas. A Figura 8.3 
distingue os grupos de elementos aqui discutidos.

A reatividade química dos elementos é, em grande parte, determinada pelos 
elétrons de valência, que são os elétrons mais periféricos. Para os elementos re­
presentativos, os elétrons de valência são os da camada n ocupada mais alta. Todos 
os elétrons de um átomo que não são os de valência são referidos como elétrons 
do núcleo. Olhando novamente para as configurações eletrônicas dos elementos 
representativos, surge um padrão claro: todos os elementos de um determinado 
grupo têm o mesmo número e tipo de elétrons de valência. A semelhança de con­
figuração dos elétrons de valência é o que faz os elementos do mesmo grupo se 
assemelharem uns aos outros no seu comportamento químico. Por exemplo, os 
metais alcalinos (os elementos do Grupo 1) têm a configuração para os elétrons 
de valência ns  ̂ (Tabela 8.1) e todos tendem a perder um elétron para formar os cá­
tions monopositivos. Da mesma forma, os metais alcalino-terrosos (elementos do 
Grupo 2) têm a configuração do elétron de valência ns^, e todos tendem a perder 
dois elétrons para formar cátions bipositivos. Devemos ter cuidado, no entanto, 
na previsão das propriedades dos elementos se nos basearmos apenas no fato de 
eles fazerem “parte do clube”. Por exemplo, os elementos do Grupo 14 têm todos 
a mesma configuração para os elétrons de valência ns^np^, mas há uma variação 
notável nas propriedades químicas dos elementos: o carbono é um não metal, o 
silício e o germânio são semimetais, e o estanho e o chumbo são metais.

Considerados como um grupo, os gases nobres comportam-se de modo 
muito semelhante. O hélio e o neônio são quimicamente inertes e há poucos 
exemplos de compostos formados por outros gases nobres. Esta falta de reativi­
dade química deve-se ao preenchimento completo das subcamadas ns e np, con­
dição que está geralmente correlacionada com uma grande estabihdade. Embora 
a configuração eletrônica das camadas exteriores dos elementos de transição não 
seja sempre a mesma dentro do grupo e não haja um padrão regular na varia-
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1
Elementos
representativos

Gases nobres

Zinco
Cádmio
Mercúrio

13 14 15 16

18

1
H 2 Lantanídeos

17
2

He

3 4 Metais de 5 6 7 8 9 10
Li Be transição Actimdeos B C N O F Ne

11 12 g 9 10 13 14 15 16 17 18
Na M g 3 4 5 6 7 1 1 11 12 Al Si P S Cl A r

19 20 21 22 23 24 25 26 27 28 29 30 31 32 33 34 35 36
K Ca Sc Ti V C r Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se B r K r

37 38 39 40 41 42 43 44 45 46 47 48 49 50 51 52 53 54
Rb Sr Y Z r Nb Mo Tc Ru Rh Pd A g Cd In Sn Sb Te I Xe

55 56 57 72 73 74 75 76 77 78 79 80 81 82 83 84 85 86
Cs Ba La Hf Ta W Re Os Ir Pt Au Hg TI Pb Bi Po A t Rn

87 88 89 104 105 106 107 108 109 110 111 112 113 114 115 116 117 118
Fr Ra Ac R f Db Sg Bh Hs M t Ds Rg Cn

58 59 60 61 62 63 64 65 66 67 68 69 70 71
Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu

90 91 92 93 94 95 96 97 98 99 100 101 102 103
Th Pa U Np Pu Am Cm Bk C f Es Fm Md No L r

Figura 8.3 A classificação dos elementos. Repare que os elementos do Grupo 12 são muitas vezes classificados como metais de transi­
ção, embora não apresentem as características dos metais de transição.

ção da configuração eletrônica de um metal para o seguinte no mesmo período, 
todos os metais de transição compartilham muitas características que os distin­
guem dos outros elementos. A razão é que estes metais têm uma subcamada d  
parcialmente preenchida. Do mesmo modo, os lantanídeos (e os actinídeos) as- 
semelham-se uns aos outros porque têm subcamadas/parcialmente preenchidas.

Exemplo 8.1

Um átomo de um certo elemento tem 15 elétrons. Sem consultar a Tabela Periódica, 
responda as seguintes questões: (a) Qual é a configuração eletrônica no estado fun­
damental deste elemento? (b) Como este elemento deverá ser classificado? (c) O 
elemento é diamagnético ou paramagnético?

Estratégia (a) Retomamos o princípio do preenchimento discutido na Seção 7.9 e 
começamos a escrever a configuração eletrônica com o número quântico principal n 
=  1 e continuamos aumentando até que todos os elétrons estejam distribuídos, (b) 
Quais são as características da configuração eletrônica dos elementos representati­
vos? Dos elementos de transição? Dos gases nobres? (c) Examine o esquema de em- 
parelhamento dos elétrons da camada mais externa. O que determina se um elemento 
é diamagnético ou paramagnético?

Resolução (a) Sabemos que para n = 1 temos um orbital 1̂  (2 elétrons); para n 
= 2 temos um orbital 2s (2 elétrons) e três orbitais 2p (6 elétrons); para « =  3 
temos um orbital 3í  (2 elétrons). O número de elétrons que falta é l5  — 12 =  3 
e estes três elétrons são colocados nos orbitais 3p. A configuração eletrônica é 
ls^2s'^2p^3s^3p\

(Continua)
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Problema semelhante: 8.20.

Repare que estas duas equações para a 
combustão do enxofre têm estequiometrías 
idênticas. Esta correspondência não deve 
nos surpreender, pois ambas as equações 
descrevem o mesmo sistema químico.
Em ambos os casos, um certo número 
de átomos de enxofre reage com o dobro 
desse número de átomos de oxigênio.

{Continuação)

(b) Como a subcamada ?>p não está completamente preenchida, este é um elemento 
representativo. Com base nas informações dadas, não é possível dizer se é um 
metal, um não metal ou um semimetal.

(c) De acordo com a regra de Hund, os três elétrons nos orbitais 3p têm spins para­
lelos (três elétrons desemparelhados). Portanto, o elemento é paramagnético.

Verificação Para (b), repare que um metal de transição tem uma subcamada d par­
cialmente preenchida e um gás nobre tem a camada externa completamente preen­
chida. Para (c), lembre-se de que se o átomo contém um número ímpar de elétrons, 
então o elemento tem de ser paramagnético.

Exercício Um átomo de um certo elemento tem 20 elétrons, (a) Escreva a configu­
ração eletrônica no estado fundamental do elemento, (b) classifique o elemento, (c) 
determine se o elemento é diamagnético ou paramagnético.

Representando os elementos livres nas equações químicas
Tendo classificado os elementos de acordo com a sua configuração eletrônica 
no estado fundamental, agora podemos ver como os químicos representam os 
metais, os semimetais e os não metais como elementos livres em equações quí­
micas. Visto que os metais não existem como unidades moleculares discretas, 
nas equações químicas usamos sempre as suas fórmulas empíricas. As fórmulas 
empíricas são iguais aos símbolos que representam os elementos. Por exemplo, 
a fórmula empírica do ferro é Fe, o mesmo que o símbolo do elemento.

Para os não metais, não há uma regra única. O carbono, por exemplo, exis­
te como uma extensa rede tridimensional de átomos e, por isso, usamos a sua 
fórmula empírica (C) para representar o carbono elementar nas equações quími­
cas. Mas o hidrogênio, o nitrogênio, o oxigênio e os halogênios existem como 
moléculas diatômicas e, portanto, usamos as suas fórmulas moleculares (H2, N2, 
O2, F2, CI2, Br2, 12) nas equações. A forma estável do fósforo é molecular (P4) e, 
por isso, usamos P4. Para o enxofre, os químicos usam muitas vezes a fórmula 
empírica (S) nas equações químicas, em vez de Sg, que é a forma estável. Assim, 
em vez de escrever a equação de combustão do enxofre como

S8(^) +  8 0 2 (^ )------>8S02(g)

normalmente escrevemos

S ( í )  +  0 2 ( g ) -------> S 0 2 ( g )

Todos os gases nobres são espécies monoatômicas; assim, usamos os seus sím­
bolos: He, Ne, Ar, Kr, Xe e Rn. Os semimetais, tal como os metais, têm redes 
tridimensionais complexas e também os representamos com as suas fórmulas 
empíricas, isto é, os seus símbolos: B, Si, Ge e assim por diante.

Configurações eletrônicas dos cátions e dos ânions
Como muitos compostos iônicos são constituídos por ânions e cátions monoatômi- 
cos, é útil saber como escrever as configurações eletrônicas destas espécies iônicas. 
Tal como para os átomos neutros, usamos 0 princípio de exclusão de Pauli e a regra 
de Hund para escrever as configurações eletrônicas nos estados fundamentais dos 
cátions e dos ânions. Para a discussão, agruparemos os íons em duas categorias.

íons derivados dos elementos representativos
Os íons formados a partir dos átomos da maior parte dos elementos representa­
tivos têm a configuração eletrônica de gás nobre ns^np^ na camada exterior. Na 
formação de um cátion a partir do átomo de um elemento representativo, um ou
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mais elétrons são removidos da camada n mais alta ocupada. As configurações 
eletrônicas de alguns átomos e dos seus cátions correspondentes são as seguintes:

Na; [Ne]3í' Na"": [Ne]
Ca; [Ar]4i^ [Ar]
Al; [Ne]3i^3p' Al’""; [Ne]

Repare que cada íon tem uma configuração estável de gás nobre.
Na formação de um ânion, são acrescentados um ou mais elétrons à cama­

da n mais alta parcialmente preenchida. Considere os seguintes exemplos:

W
\s^2s^2p^
\ s W 2 p '
\s^2shp^

H“; ou [He]
F“; \s^2s^2p^ ou [Ne] 

0^“ ; \s^2s^2p^ ou [Ne] 
N^“ ; li^2i^2p'^ou [Ne]

Todos estes ânions também têm a configuração estável de gás nobre. Repare que 
F~, Na^ e Ne (e Al^^, e N^~) têm todos a mesma configuração eletrônica. 
Diz-se que eles são isoeletrônicos  porque têm  o m esmo número de elétrons e, 
p o r  isso, a mesma configuração eletrônica no estado fundam ental. Assim, o H“ 
e o He também são isoeletrônicos.

Cátions derivados de metais de transição
Na Seção 7.9 vimos que nos metais de transição da primeira fila (Sc a Cu), o or­
bital 45 é sempre preenchido antes dos orbitais ?>d. Considere o manganês, cuja 
configuração eletrônica é [Ar]45^3J^. Quando se forma o íon Mn^^, podemos 
esperar que os dois elétrons removidos são dos orbitais 3d  para dar [Ar]45^3J^. 
Na reahdade, a configuração eletrônica do Mn^^ é [Ar] 3d^\ A razão disso é que 
as interações elétron-elétron e elétron-núcleo em um átomo neutro podem ser 
bastante diferentes das do seu íon. Assim, enquanto o orbital 45 é sempre preen­
chido antes do orbital 3d  no Mn, os elétrons são removidos do orbital 45 para 
formar o íon Mn^^ porque nos íons dos metais de transição os orbitais 3d  são 
mais estáveis do que o orbital 45. Por isso, quando se forma um cátion a partir de 
um átomo de um metal de transição, os elétrons são sempre removidos primeiro 
do orbital ns e depois dos orbitais (n — l)d .

Lembre-se de que a maior parte dos metais de transição pode formar mais 
de um cátion e frequentemente estes cátions não são isoeletrônicos com o gás 
nobre precedente.

Note que a ordem de preenchimento dos 
elétrons não determina ou prevê a ordem 
de remoção dos elétrons nos metais de 
transição. Para estes metais, os elétrons ns 
são removidos antes dos elétrons (n -  1 )d.

Revisão de conceitos
Identifique os elementos que correspondem às seguintes descrições: (a) 
um íon de metal alcahno-terroso que é isoeletrônico com Kr. (b) Um ânion 
com uma carga de —3 que é isoeletrônico com K^. (c) Um íon com uma 
carga +2 que é isoeletrônico com Co^^.

8.3 Variação periódica das propriedades físicas
Como vimos, as configurações eletrônicas dos elementos apresentam uma varia­
ção periódica à medida que aumenta o número atômico. Consequentemente, há 
também variações periódicas no comportamento físico e químico. Nesta seção e 
nas duas seguintes, examinaremos algumas propriedades físicas dos elementos 
que estão no mesmo grupo ou período e outras propriedades que influenciam o 
comportamento químico dos elementos. Primeiro, olhamos para o conceito de 
carga nuclear efetiva, que tem um efeito direto em muitas propriedades atômicas.
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18

O aumento da carga nuclear efetiva da 
esquerda para a direita ao longo de um 
período e de cima para baixo em um gru­
po para os elementos representativos.

Consulte a Figura 7.27 para os gráficos da 
probabilidade radial dos orbitais 1s e 2s.

A força de atração entre o núcleo e 
um determinado elétron é diretamente 
proporcional à carga nuclear efetiva e 
inversamente proporcional ao quadrado da 
distância de separação.

Carga nuclear efetiva
N o Capítulo 7 discutimos o efeito de blindagem que os elétrons próxim os do 
núcleo exercem nos elétrons das camadas exteriores em átomos com  muitos elé­
trons. A  presença de outros elétrons em um átomo reduz a atração eletrostática 
entre um dado elétron e os prótons com carga positiva dos núcleos. A  carga 
nuclear efetiva (Zgf) é a carga nuclear sentida p o r  um elétron quando a carga 
nuclear real (Z) e os efeitos repulsivos (blindagem) dos outros elétrons são leva­
dos em conta. Genericamente, Zgf é dada por

Zef =  z -  cr (8.2)

onde cr (sigma) é chamada a constante de blindagem. A  constante de blindagem 
é maior do que zero, mas menor do que Z.

Uma maneira de ilustrar a blindagem dos elétrons é considerar a quanti­
dade de energia necessária para remover os dois elétrons do átomo de hélio. A s 
medições mostram que são necessários 3,94 X  J de energia para remover o 
primeiro elétron e 8,72 X  10~^  ̂J para remover o segundo elétron. Não há blin­
dagem depois de o primeiro elétron ser removido, assim, o segundo elétron sente 
todo o efeito da carga nuclear + 2.

Com o os elétrons internos estão, em média, mais perto do núcleo do que os 
elétrons de valência, os elétrons próximos do núcleo têm um efeito de blindagem 
muito maior do que o efeito de bhndagem que os elétrons de valência têm uns 
sobre os outros. Considere os elementos do segundo período, desde o L i ao Ne. 
Deslocando-nos da esquerda para a direita, vemos que o número de elétrons do 
núcleo (U^) permanece constante enquanto a carga nuclear aumenta. No entan­
to, como o elétron adicionado é um elétron de valência e o efeito de bhndagem 
não se faz sentir entre os elétrons de valência, o resultado da deslocação ao lon­
go de todo o período é uma maior carga nuclear efetiva sentida pelos elétrons de 
valência, conforme mostrado a seguir.

L i Be B C N O F Ne

z 3 4 5 6 7 8 9 10

Zef 1,28 1,91 2,42 3,14 3,83 4,45 5,10 5,76

A  carga nuclear efetiva também aumenta à medida que nos deslocamos 
para baixo em um determinado grupo da Tabela Periódica. No entanto, com o 
os elétrons de valência são agora adicionados a camadas crescentes à medida 
que n aumenta, a atração eletrostática entre o núcleo e os elétrons de valência na 
verdade diminui.

L i N a K R b C s

Z 3 11 19 37 55

Zef 1,28 2,51 3,50 4,98 6,36
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Raio atômico
Algum as propriedades físicas, incluindo densidade, ponto de fusão e ponto de 
ebulição, estão relacionadas com  o tamanho dos átomos, mas é difícil definir o 
tamanho do átomo. Com o vimos no Capítulo 7, a densidade eletrônica estende- 
-se além do núcleo, mas normalmente consideramos como tamanho do átomo o 
volum e que contém cerca de 90% do total de densidade eletrônica em tomo do 
núcleo. Quando temos de ser mais específicos, definimos o tamanho do átomo 
em termos do raio atômico, que é metade da distância entre os dois núcleos em  
dois átomos de metal adjacentes ou em uma molécula diatômica.

Para átomos hgados de modo a formar uma rede tridimensional estendida, 
o raio atôm ico é simplesmente metade da distância entre os núcleos de dois 
átomos vizinhos [Figura 8.4(a)]. Para os elementos que existem como moléculas 
diatômicas simples, o raio atômico é metade da distância entre os núcleos dos 
dois átomos em uma dada m olécula [Figura 8.4(b)].

A  Figura 8.5 mostra os raios atômicos de vários elementos de acordo com 
as suas posições na Tabela Periódica e a Figura 8.6 representa a variação dos 
raios atômicos destes elementos em função dos seus números atômicos. A s ten­
dências periódicas são evidentes. Considere os elementos do segundo período. 
Com o a carga nuclear efetiva aumenta da esquerda para a direita, o elétron de 
valência acrescentado a cada passo é atraído mais fortemente pelo núcleo do que

1 2
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Raio atômico crescente 
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Figura 8.5 Os raios atômicos (em picômetros) dos elementos representativos de acordo 
com a sua posição na Tabela Periódica. Repare que não há qualquer concordância geral 
sobre o tamanho dos raios atômicos. Interessam-nos apenas as tendências dos raios atô­
micos, não os seus valores precisos.

^  Animação 
Raio atômico e iônico

(b)

Figura 8.4 (a) Em metais como o 
polônio, o raio atômico é definido como 
metade da distância entre os núcleos 
de dois átomos adjacentes, (b) Para os 
elementos que existem como molécu­
las diatômicas, como o iodo, o raio do 
átomo é definido como metade da dis­
tância entre os centros dos átomos da 
molécula.



338 Química

Figura 8.6 Raio atômico (em picômetros) dos elementos em função dos seus números 
atômicos.

o anterior. Portanto, espera-se, e constata-se, que o raio atômico diminui do Li 
para o Ne. Dentro de um grupo verificamos que o raio atômico aumenta com o 
número atômico. Para os metais alcalinos no Grupo 1, o elétron de valência está 
em um orbital ns. Como o tamanho do orbital aumenta com o número quântico 
principal n, o tamanho do raio atômico aumenta, mesmo que a carga nuclear 
efetiva também aumente do Li para o Cs.

1 10

Problemas semelhantes: 8.37, 8.38.

Exemplo 8.2

Considere a Tabela Periódica e coloque os seguintes elementos em ordem crescente 
de raio atômico: P, Si, N.

Estratégia Como o raio atômico varia ao longo de um grupo e em um dado pe­
ríodo? Quais dos elementos acima citados estão no mesmo grupo? No mesmo pe­
ríodo?

Resolução Na Figura 8.1, vemos que o N e o P estão no mesmo grupo (Grupo 15). 
Portanto, o raio do N é menor do que o do P (o raio atômico aumenta à medida que 
descemos no grupo). O Si e o P estão ambos no terceiro período e o Si está à esquer­
da do P. Logo, o raio do P é menor do que o do Si (o raio atômico diminui conforme 
nos deslocamos da esquerda para a direita ao longo de um período). Assim, a ordem 
crescente do raio atômico é N <  P <  Si.

Exercício Coloque os átomos seguintes em ordem decrescente de raio: C, Li, Be.
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Revisão de conceitos
Compare a dimensão dos seguintes pares de átomos: (a) Be, Ba; (b) Al, S;
(c) ’̂ C, '^C.

Raio iônico
Raio iônico é o raio de um cátion ou de um ânion, e pode ser medido por di- 
fração de raios X (ver Capítulo 11). O raio iônico afeta as propriedades físicas 
e químicas de um composto iônico. Por exemplo, a estrutura tridimensional de 
um composto iônico depende das dimensões relativas dos seus cátions e ânions.

Quando um átomo neutro se converte em um íon, espera-se uma mudança 
no tamanho. Se o átomo forma um ânion, o seu tamanho (ou raio) aumenta, pois 
a carga nuclear mantém-se, mas a repulsão resultante do ou dos elétrons adi­
cionais aumenta o domínio da nuvem eletrônica. Por outro lado, a remoção de 
um ou mais elétrons de um átomo reduz a repulsão elétron-elétron, mas a carga 
nuclear mantém-se, logo, a nuvem eletrônica diminui e o cátion é menor do que 
o átomo. A Figura 8.7 mostra as variações de tamanho que resultam quando os 
metais alcalinos são convertidos em cátions e os halogênios são convertidos em 
ânions; a Figura 8.8 mostra as mudanças de tamanho que ocorrem quando o 
átomo de Ktio reage com um átomo de flúor para formar uma unidade de LiF.

A Figura 8.9 mostra os raios dos íons derivados de elementos da mesma 
família ordenados de acordo com a posição dos elementos na Tabela Periódica.

Figura 8.7 Comparação dos raios 
atômicos com os raios iônicos. (a) Metais 
alcalinos e cátions de metais alcalinos.
(b) Halogênios e os íons haleto.

Li Li‘
Figura 8.8 Mudanças de tamanho do 
Li e do F quando reagem para formar LiF.
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165 143 137 112 105 84 211 220

Figura 8.9 Raios iônicos (em picômetros) de elementos da mesma família ordenados de acordo com a posição dos elementos na Tabela 
Periódica.

Nos íons isoeletrônicos, a dimensão do íon 
baseia-se na dimensão da nuvem eletrônica 
e não no número de prótons do núcleo.

Podemos ver tendências paralelas entre os raios atômicos e os raios iônicos. Por 
exemplo, o raio atômico e o raio iônico aumentam de cima para baixo em um 
grupo. Para íons derivados de átomos de grupos diferentes, uma comparação 
de tamanhos só tem sentido se os íons forem isoeletrônicos. Se examinarmos 
íons isoeletrônicos, veremos que os cátions são menores do que os ânions. Por 
exemplo, o Na^ é menor do que o F“ . Ambos os íons têm o mesmo número de 
elétrons, mas Na (Z = 11) tem mais prótons do que F (Z = 9). A carga nuclear 
efetiva do Na^ resulta em um raio menor.

Em relação aos cátions isoeletrônicos, vemos que o raio dos íons triposi- 
tivos (íons que têm três cargas positivas) é menor do que o dos íons bipositivos 
(íons que têm duas cargas positivas), que, por sua vez, são menores do que os 
íons monopositivos (íons que têm uma carga positiva). Esta tendência é clara­
mente ilustrada pelos tamanhos de três íons isoeletrônicos do terceiro período: 
Al^^, Mg^^ e Na^ (ver Figura 8.9). O íon Al^^ tem o mesmo número de elétrons 
que o Mg^^, mas tem um próton a mais. Assim, a nuvem eletrônica no Al^^ é 
mais retraída do que no Mg^^. O raio menor do Mg^^ do que o do Na^ tem uma 
explicação semelhante. Em relação aos ânions isoeletrônicos, vemos que o raio 
aumenta quando vamos do íon com carga negativa (—) para os de carga (2—) 
e assim por diante. Assim, o íon óxido é maior do que o íon fluoreto porque o 
oxigênio tem um próton a menos do que o flúor; a nuvem eletrônica está mais 
espalhada no

Exemplo 8.3

Para cada um dos seguintes pares, indique qual das duas espécies é maior: (a) N^“ ou 
F"; (b) Mg^^ ou Ca^^; (c) Fe^+ ou Fe^'".

Estratégia Ao comparar raios iônicos, é útil classificar os íons em três categorias: 
(1) íons isoeletrônicos, (2) íons que têm a mesma carga e são gerados a partir de áto­
mos do mesmo grupo e (3) íons com cargas diferentes mas gerados a partir do mes­
mo átomo. No caso (1), os íons com maior carga negativa são sempre maiores; no
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caso (2), os íons de átomos de maior número atômico são sempre maiores; no caso
(3), os íons com menor carga positiva são sempre maiores.

Resolução (a) e F~ são isoeletrônicos, ambos contendo 10 elétrons. Como 
tem apenas 7 prótons e F” tem nove, a menor atração exercida pelo núcleo 

sobre os elétrons resulta em um íon maior.
(b) O Mg e o Ca pertencem ao Grupo 2 (os metais alcalino-terrosos). Assim, o íon 

Ca^^ é maior do que o íon Mg^^ porque os elétrons de valência do Ca estão em 
uma camada maior (n = 4) do que os do Mg (n = 3).

(c) Ambos os íons têm a mesma carga nuclear, mas o Fe^^ tem um elétron a mais 
(24 elétrons comparados com 23 elétrons do Fe^'^), daí uma maior repulsão 
elétron-elétron. O raio do Fe^^ é maior.

Exercício Selecione o íon menor em cada um dos seguintes pares: (a) K'^, Li"*"; (b)
Au^,Au^"';(c) P^",N^“ .

Revisão de conceitos
Relacione as esferas apresentadas com cada um dos seguintes íons: 
Mg^^, F“ , Na+.

A  «
Variação das propriedades físicas ao iongo de um período e em 
um grupo
Da esquerda para a direita ao longo de um período, há uma transição de metais 
para semimetais e para não metais. Considere os elementos do terceiro período, 
do sódio para o argônio (Figura 8.10). O sódio, o primeiro elemento do tercei­
ro período, é um metal muito reativo, enquanto o cloro, o penúltimo elemento 
desse período, é um não metal muito reativo. No meio, os elementos apresentam 
uma transição gradual de propriedades metálicas para propriedades não metáli­
cas. O sódio, o magnésio e o alumínio têm todos redes atômicas tridimensionais 
estendidas, que se mantêm ligadas por forças características do estado metálico. 
O silício, um semimetal, tem uma estrutura tridimensional gigante na qual os 
átomos de Si estão fortemente ligados. A partir do fósforo, os elementos existem 
em unidades moleculares simples (P4 , Sg, CI2 e Ar), que têm pontos de fusão e 
de ebulição baixos.

Dentro de um grupo da Tabela Pariódica, as propriedades físicas variam 
de uma forma mais previsível, especialmente se os elementos estiverem no mes­
mo estado físico. Por exemplo, os pontos de fusão do argônio e do xenônio são 
— 189,2°C e — 111,9°C, respectivamente. Podemos estimar o ponto de fusão do 
elemento intermediário criptônio fazendo a média destes dois valores como segue:

temperatura de fusão do Kr
[(-189,2°C) + (-1 1 1 ,9°C)] 

2
= -150,6°C

Problema semelhante: 8.43, 8.45.

Este valor está próximo do valor real do ponto de fusão do criptônio, que é 
-156,6°C.
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Figura 8.10 Elementos do 
terceiro período. A fotografia do 
argônio, que é um gás incolor 
e inodoro, mostra a cor emitida 
pelo gás em um tubo de des­
carga.

Sódio (Na) Magnésio (Mg)

O texto Química em ação  na página 343 ilustra uma aplicação interessante 
das propriedades dos grupos periódicos.

8.4 Energia de ionização
Existe uma correlação não só entre a configuração eletrônica e as propriedades 
físicas, mas também entre a configuração eletrônica (uma propriedade micros­
cópica) e o comportamento químico (uma propriedade macroscópica). Como 
veremos ao longo deste livro, as propriedades químicas de qualquer átomo são 
determinadas pela configuração dos elétrons de valência do átomo. A estabili­
dade destes elétrons mais externos é diretamente refletida nas energias de ioni­
zação do átomo. E nergia  de ionização é a energia m ínim a necessária (em k J /  
mol) para  remover um elétron de um átomo no estado gasoso e no seu estado  
fundam en ta l Em outras palavras, a energia de ionização é a quantidade de ener­
gia (em quilojoules) necessária para retirar um mol de elétrons de um mol de



0 terceiro elemento líquido?

Dos 118 elementos conhecidos, 11 são gasosos em condi­
ções atmosféricas. Seis deles são elementos do Grupo 18 

(os gases nobres He, Ne, Ar, Kr, Xe e Rn) e os outros cinco 
são o hidrogênio (H2), o nitrogênio (N2), o oxigênio (O2), o 
flúor (F2) e o cloro (CI2). Curiosamente, apenas dois elemen­
tos são líquidos a 25°C: o mercúrio (Hg) e o bromo (Br2).

Não sabemos as propriedades de todos os elementos 
conhecidos porque alguns deles nunca foram preparados em 
quantidades suficientes para investigação. Nestes casos, temos 
de confiar nas tendências periódicas para prever as suas pro­
priedades. Quais são as possibilidades, então, de descobrir um 
terceiro elemento líquido?

Consideremos o ffâncio (Fr), o último membro do Gru­
po 1, para ver se ele pode ser líquido a 25°C. Todos os isó- 
topos do frâncio são radioativos. O isótopo mais estável é o 
frâncio-223, que tem uma meia-vida de 21 minutos. (Meia- 
-vida é o tempo que leva para que metade dos núcleos em uma 
dada quantidade de uma substância radioativa se desintegre.) 
Esta meia-vida curta significa que há apenas pequenos traços 
de frâncio na Terra. Embora seja possível preparar o frâncio 
em laboratório, não foi preparada ou isolada uma quantidade 
mensurável do elemento. Assim, sabemos muito pouco sobre 
as propriedades físicas e quínúcas do frâncio. No entanto, 
podemos usar as tendências periódicas do grupo para prever 
algumas dessas propriedades.

Consideremos como exemplo o ponto de fusão do 
frâncio. O gráfico mostra como os pontos de fusão dos me­
tais alcalinos variam com o número atômico. Do lítio para o

sódio, a temperatura de fusão diminui 81,4°C; do sódio para 
o potássio, 34,6°C; do potássio para o rubídio, 24°C; do rubí- 
dio para o césio, 11°C. Com base nesta tendência, podemos 
prever que a variação do césio para o frâncio seja de cerca 
de 5°C. Se assim for, o ponto de fusão do frâncio seria de 
cerca de 23°C, o que o tomaria um líquido em condições 
atmosféricas.
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Pontos de fusão dos metais alcalinos em função dos seus nú­
meros atômicos. Por extrapolação, 0 ponto de fusão do Fr seria 
23°C.

átomos gasosos. Nesta definição, especificam-se os átomos gasosos porque um 
átomo na fase gasosa não é influenciado pelos seus vizinhos e, portanto, não há 
forças intermoleculares (isto é, forças entre as moléculas) a serem consideradas 
ao medir a energia de ionização.

A magnitude da energia de ionização é a medida do quão “fortemente” o 
elétron se encontra ligado ao átomo. Quanto maior a energia de ionização, mais 
difícil é a remoção do elétron. Para um átomo de muitos elétrons, a quantidade 
de energia necessária para remover o primeiro elétron de um átomo no seu esta­
do fundamental.

energia +  X(g)-----> X^(g) + e (8.3)

Repare que, enquanto os elétrons de 
valêncla são relativamente fáceis de 
remover do átomo, os mais próximos do 
núcleo são multo mais difíceis de remover. 
Assim, há um salto grande de energia de 
Ionização entre o último elétron de valêncla 
e o elétron mais próximo do núcleo.

é chamada de primeira energia de ionização {!{). Na Equação (8.3), X repre­
senta um átomo de qualquer elemento & e~ é um elétron. A segunda energia de 
ionização {I'^ e a terceira energia de ionização (I3) estão ilustradas nas equações 
seguintes:

energia + X ^(g)-----> X^^(g) + e segunda ionização
energia + X^^(g)-----> X^^(^) + terceira ionização

O padrão continua para a remoção dos elétrons subsequentes.
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Tabela 8.2 As energias de ionização dos primeiros 20 elementos (kJ/mol)

z Elemento Primeira Segunda Terceira Quarta Quinta Sexta

1 H 1312
2 He 2373 5251
3 Li 520 7300 11 815
4 Be 899 1757 14 850 21005
5 B 801 2430 3 660 25 000 32 820
6 C 1086 2350 4 620 6 220 38 000 47 261
7 N 1400 2860 4 580 7 500 9 400 53 000
8 O 1314 3390 5 300 7 470 11000 13 000
9 F 1680 3370 6 050 8 400 11000 15 200
10 Ne 2080 3950 6 120 9 370 12 200 15 000
11 Na 495,9 4560 6 900 9 540 13 400 16 600
12 M g 738,1 1450 7 730 10 500 13 600 18 000
13 Al 577,9 1820 2 750 11600 14 800 18 400
14 Si 786,3 1580 3 230 4 360 16 000 20 000
15 P 1012 1904 2 910 4 960 6 240 21000
16 S 999,5 2250 3 360 4 660 6 990 8 500
17 Cl 1251 2297 3 820 5 160 6 540 9 300
18 Ar 1521 2666 3 900 5 770 7 240 8 800
19 K 418,7 3052 4 410 5 900 8 000 9 600
20 Ca 589,5 1145 4 900 6 500 8 100 11000

1 18

O aumento da primeira energia de ioniza­
ção da esquerda para a direita ao longo 
de um período e de baixo para cima em 
um grupo de elementos representativos.

Quando um elétron é removido de um átomo, a repulsão entre os elétrons 
restantes diminui. Como a carga nuclear se mantém constante, é necessária mais 
energia para remover outro elétron do íon com carga positiva. Assim, as energias 
de ionização crescem sempre na seguinte ordem:

/ i  <  /2 <  /3 <  • • •

A Tabela 8.2 apresenta as energias de ionização dos primeiros 20 elementos. A 
ionização é sempre um processo endotérmico. Por convenção, a energia absor­
vida por átomos (ou íons) em um processo de ionização tem um valor positivo. 
Assim, as energias de ionização são todas quantidades positivas. A Figura 8.11 
mostra a variação da primeira energia de ionização com o número atômico. O 
gráfico apresenta claramente a periodicidade na estabilidade dos elétrons menos 
ligados. Repare que, exceto por pequenas irregularidades, a primeira energia de 
ionização dos elementos de um período aumenta com o aumento do número atô­
mico. Esta tendência deve-se ao aumento da carga nuclear efetiva da esquerda 
para a direita (como no caso da variação dos raios atômicos). Uma carga nuclear 
efetiva maior significa que o elétron exterior está mais fortemente ligado, daí 
uma primeira energia de ionização maior. Um aspecto notável da Figura 8.11 
são os picos, que correspondem aos gases nobres. Temos a tendência de associar 
a configuração completa para os elétrons de valência com um grau inerente de 
estabilidade química. As energias de ionização elevadas dos gases nobres, de­
correntes da sua grande carga nuclear efetiva, constituem uma das razões para 
esta estabilidade. De fato, o hélio (U^) possui a primeira energia de ionização 
mais alta entre todos os elementos.

Na parte inferior do gráfico da Figura 8.11 estão os elementos do Grupo 
1 (os metais alcalinos) que têm as primeiras energias de ionização mais baixas. 
Cada um desses metais possui um elétron de valência (a configuração do elétron
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Figura 8.11 Variação da primeira energia de ionização com o número atômico. Repare 
que os gases nobres têm energias de ionização elevadas, enquanto os metais alcalinos e 
alcalino-terrosos têm energias de ionização baixas.

mais externo é ns^), que é efetivamente blindado pelas camadas interiores total­
mente preenchidas. Assim, é energeticamente fácil remover um elétron de um 
átomo de um metal alcalino para formar um íon monovalente (Li^, Na^, K^, 
...). Por alguma razão as configurações eletrônicas destes cátions são isoeletrô- 
nicas com os gases nobres que os precedem na Tabela Periódica.

Os elementos do Grupo 2 (os metais alcalino-terrosos) têm os valores das 
primeiras energias de ionização maiores do que os metais alcalinos. Os metais 
alcalino-terrosos têm dois elétrons de valência (a configuração dos elétrons 
mais externos é ns^). Como estes dois elétrons s não se blindam bem um ao 
outro, a carga nuclear efetiva para um átomo de um metal alcalino-terroso é 
maior do que a do metal alcalino precedente. A maior parte dos compostos de 
metais alcalino-terrosos contém íons divalentes (Mg^^, Ca^^, Sr^^, Ba^^). O 
íon Be^^ é isoeletrônico com Li^ e com He, Mg^^ é isoeletrônico com Na^ e 
com Ne, e assim por diante.

Conforme a Figura 8.11, os metais têm energias de ionização relativamen­
te baixas em comparação com os não metais. As energias de ionização dos semi- 
metais situam-se em geral entre as dos metais e as dos não metais. A diferença 
nas energias de ionização nos ajuda a entender por que os metais formam cá­
tions e os não metais formam ânions em compostos iônicos. (O único cátion não 
metálico importante é o íon amônio, NH4 ). Para um dado grupo, a energia de 
ionização diminui com o aumento do número atômico (isto é, à medida que des­
cemos no grupo). Os elementos no mesmo grupo têm configurações eletrônicas 
dos elétrons mais externos semelhantes. Contudo, à medida que o número quân- 
tico principal n aumenta, também aumenta a distância média entre um elétron 
de valência e o núcleo. Uma maior separação entre o elétron e o núcleo imphca 
uma atração mais fraca, de modo que se toma mais fácil remover o primeiro 
elétron à medida que vamos de um elemento para o seguinte ao longo do gmpo, 
apesar de a carga nuclear efetiva também aumentar na mesma direção. Assim, o 
caráter metáhco dos elementos dentro de um gmpo aumenta de cima para baixo. 
Esta tendência é particularmente notável nos elementos dos Gmpos 13 a 17. Por 
exemplo, no Gmpo 14, o carbono é um não metal, o silício e o germânio são 
semimetais e o estanho e o chumbo são metais.
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Problema semelhante: 8.55.

Embora a tendência geral na Tabela Periódica seja de as primeiras energias 
de ionização aumentarem da esquerda para a direita, há algumas irregularidades. 
A primeira exceção ocorre entre os elementos dos Grupos 2 e 13 no mesmo pe­
ríodo (por exemplo, entre o Be e o B e entre o Mg e o Al). Os elementos do Gru­
po 13 têm as primeiras energias de ionização mais baixas do que os elementos 
do Grupo 2 porque têm um único elétron na subcamada p  mais externa (ns\p^), 
que está bem protegido pelos elétrons interiores e pelos elétrons ns^. Por isso, 
é necessário menos energia para remover o único elétron p  do que para remo­
ver um elétron s do mesmo nível de energia principal. A segunda irregularidade 
ocorre entre os Grupos 15 e 16 (por exemplo, entre o N e o O e entre o P e o S). 
Nos elementos do Grupo 15 (ns^np^), os elétrons p  estão em três orbitais separa­
dos de acordo com a regra de Hund. No Grupo 16 (ns^np"^), o elétron adicional 
tem de emparelhar com um dos três elétrons p. A proximidade de dois elétrons 
no mesmo orbital resulta em uma repulsão eletrostática maior, que faciüta a 
ionização de um átomo de um elemento do Grupo 16, embora a carga nuclear 
tenha aumentado uma unidade. Assim, as energias de ionização dos elementos 
do Grupo 16 são mais baixas do que as dos elementos do Grupo 15 do mesmo 
período.

O Exemplo 8.4 compara as energias de ionização de alguns elementos.

Exemplo 8.4

(a) Qual dos átomos deverá ter uma primeira energia de ionização mais baixa: o 
oxigênio ou o enxofre? (b) Qual dos átomos deverá ter a maior segunda energia de 
ionização: o lítio ou o berílio?

Estratégia (a) A primeira energia de ionização diminui à medida que descemos 
em um grupo porque o elétron mais externo está mais longe do núcleo e sente menos 
atração, (b) A remoção do elétron mais externo requer menos energia se ele estiver 
blindado por uma camada interior completa.

Resolução (a) O oxigênio e o enxofre são elementos do Grupo 16. Eles têm a 
mesma configuração para os elétrons de valência ( n /  np^), mas o elétron 3p do 
enxofre está mais longe do núcleo e sente uma menor atração nuclear do que o 
elétron 2p do oxigênio. Assim, prevemos que o enxofre deverá ter uma primeira 
energia de ionização menor.

(b) As configurações eletrônicas do Li e do Be são \s^ 2s^ e l^^ 2 / ,  respectivamen­
te. A segunda energia de ionização é a energia mínima necessária para remover 
um elétron de um íon monovalente gasoso no seu estado fundamental. Para o 
processo da segunda energia de ionização, escrevemos

Li+te) -----> L f \ g )  + í -
1/  l í '

Be+te) -----> Be"^(g) + e“
lí^2í '  lí^

Como os elétrons l í  protegem os elétrons 2s de forma muito mais eficiente do que 
eles se protegem um ao outro, prevemos que será mais fácil remover um elétron 2s 
do Be^ do que remover um elétron l í  do Li"̂ .

Verificação Compare o seu resultado com os dados da Tabela 8.2. Em (a), a sua 
previsão é consistente com o fato de o caráter metálico dos elementos aumentar à 
medida que descemos em um grupo periódico? Em (b), a sua previsão justifica o 
fato de os metais alcalinos formarem íons -+■ 1 enquanto os metais alcalino-terrosos 
formam íons + 2?

Exercício (a) Qual dos átomos seguintes terá maior primeira energia de ionização: 
N ou P? (b) Qual dos átomos seguintes deverá ter uma segunda energia de ionização 
menor: Na ou Mg?
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Revisão de conceitos
Identifique as linhas apresentadas para a primeira, segunda e terceira ener­
gias de ionização do Mg, Al e K.

1 2 3
Número de elétrons removidos

8.5 Afinidade eietrônica
Outra propriedade que tem uma grande influência no comportamento químico 
dos átomos é a sua capacidade de receber um ou mais elétrons. Esta propriedade 
é chamada afinidade eletrônica (AE), que é o negativo da variação de energia  
que ocorre quando um elétron é aceito p o r  um átomo no estado gasoso para  
originar um ânion.

X(g) + ^“ ----->X-(g) (8.4)

Considere o processo em que o flúor gasoso recebe um elétron:

F(g) +  ------> F “ (g) AH = - 3 2 8  kJ/m ol

A afinidade eletrônica do flúor tem, portanto, o valor +328 kJ/mol. Quanto mais 
positiva for a afinidade eletrônica de um elemento, maior é a afinidade de um 
átomo desse elemento para aceitar um elétron. Outra maneira de ver a afinidade 
eletrônica é pensar nela como a energia que tem de ser fornecida ao ânion para 
lhe retirar um elétron. Para o flúor, escrevemos

F“(g)-----> F(g) + ^“ AH = +328 kJ/mol

Assim, uma afinidade eletrônica grande e positiva significa que o ânion é muito 
estável (isto é, o átomo tem uma grande tendência para aceitar um elétron), tal 
como uma energia de ionização elevada de um átomo significa que o elétron no 
átomo é muito estável.

Experimentalmente, a afinidade eletrônica é determinada pela remoção do 
elétron adicional de um ânion. Ao contrário das energias de ionização, as afini­
dades eletrônicas são difíceis de medir porque os ânions de muitos elementos 
são instáveis. A Tabela 8.3 mostra as afinidades eletrônicas de alguns elemen­
tos representativos e dos gases nobres e a Figura 8.12 representa as afinidades 
eletrônicas dos primeiros 56 elementos em função do número atômico. A ca­
racterística geral é um aumento da tendência para aceitar elétrons (os valores 
da afinidade eletrônica tomam-se mais positivos) da esquerda para a direita ao 
longo de um período. As afinidades eletrônicas dos metais são muito menores 
do que as dos não metais. Os valores variam pouco dentro de um dado gmpo. Os 
halogênios (Gmpo 17) têm os maiores valores de afinidades eletrônicas.

A afinidade eletrônica é positiva se a reação 
for exotérmica, e negativa se a reação for 
endotérmica. Esta convenção é utilizada 
em livros de química inorgânica e de físico- 
química.
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Tabela 8.3 Afinidades eletrônicas de alguns elementos representativos e dos gases 
nobres* (kJ/mol)

1 2 13 14 15 16 17 18
H He
73 < 0
Li Be B C N O F Ne
60 < 0 27 122 0 141 328 < 0
Na Mg Al Si P S Cl Ar
53 < 0 44 134 72 200 349 < 0
K Ca Ga Ge As Se Br Kr
48 2,4 29 118 77 195 325 < 0
Rb Sr In Sn Sb Te I Xe
47 4,7 29 121 101 190 295 < 0
Cs Ba TI Pb Bi Po At Rn
45 14 30 110 110 7 ? < 0

* As afinidades eletrônicas dos gases nobres, do Be e do Mg não foram determinadas 
experimentalmente, mas acredita-se que sejam próximas de zero ou negativas.

Há uma correlação geral entre a afinidade eletrônica e a carga nuclear 
efetiva, que também aumenta da esquerda para a direita em um determinado 
período (ver p. 336). No entanto, como no caso das energias de ionização, há 
algumas irregularidades. Por exemplo, a afinidade eletrônica de um elemento 
do Grupo 2 é menor do que a do elemento correspondente do Grupo 13, e a 
afinidade eletrônica de um elemento do Grupo 15 é menor do que a do elemen­
to correspondente do Grupo 4. Essas exceções se devem à configuração dos 
elétrons de valência dos elementos envolvidos. Um elétron adicionado a um

Figura 8.12 Afinidade eletrônica em 
função do número atômico do hidrogê­
nio até o bário.
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elemento do Grupo 2 deve alojar-se em um orbital np com um nível superior 
de energia, onde fica blindado pelos elétrons ns^ e, portanto, sofre uma atração 
mais fraca do núcleo. Logo, ele tem uma afinidade eletrônica inferior à do ele­
mento correspondente do Grupo 1. Da mesma forma, é mais difícil adicionar 
um elétron a um elemento do Grupo 15 (ns^np^) do que ao elemento correspon­
dente do Grupo 14 (ns^np^), pois o elétron adicionado ao elemento do Grupo 
15 deve ser inserido em um orbital np que já contém um elétron e, por isso, ele 
sofrerá uma maior repulsão eletrostática. Finalmente, apesar de os gases nobres 
terem uma carga nuclear efetiva elevada, eles apresentam uma afinidade eletrô­
nica extremamente reduzida (valor igual a zero ou negativo). A razão para isso 
é que um elétron adicionado a um átomo com uma configuração n s \p ^  tem de 
ser introduzido em um orbital {n + 1)5, onde ele é bem blindado pelos elétrons 
mais internos e apenas será fracamente atraído pelo núcleo. Esta análise tam­
bém explica por que as espécies com camadas de valência completas tendem a 
ser quimicamente estáveis.

O Exemplo 8.5 mostra por que razão os metais alcalino-terrosos não têm 
uma grande tendência para aceitar elétrons.

A variação da afinidade eietrônica é 
pequena quando se considera elementos 
de cima para baixo no mesmo grupo (ver 
Tabela 8.3).

Exemplo 8.5

Por que as afinidades eletrônicas dos metais alcalino-terrosos, apresentados na Tabe­
la 8.3, são negativas ou têm valores positivos pequenos?

Estratégia Quais são as configurações eletrônicas dos metais alcalino-terrosos? O 
elétron adicionado a tal átomo estará fortemente ligado ao núcleo?

Resolução A configuração dos elétrons de valência dos metais alcalino-terrosos é 
ns^, onde n é o número quântico principal mais alto. Para o processo

M ( g )  +   ̂ M “ (g )
2 2 1 ns ns np

onde M representa um membro da família do Grupo 2, o elétron extra entra na subca- 
mada np, que é efetivamente blindada pelos dois elétrons ns (os elétrons ns são mais 
penetrantes do que os elétrons np) e pelos elétrons internos. Consequentemente, os 
metais alcalino-terrosos têm pouca tendência a receber mais um elétron.

Exercício É provável que o Ar forme o ânion Ar“ ?

1 18

Problema semelhante: 8.63.

Revisão de conceitos
Por que é possível medir as energias de ionização sucessivas de um átomo 
até que todos os elétrons sejam removidos, mas toma-se cada vez mais di­
fícil, e muitas vezes impossível, medir a afinidade eletrônica de um átomo 
para além da primeira etapa?

8.6 Variação das propriedades químicas dos elementos 
representativos

A energia de ionização e a afinidade eletrônica ajudam os químicos a compreen­
der os tipos de reações que os elementos sofrem e a natureza dos compostos 
dos elementos. No nível conceituai, estas duas medidas estão relacionadas de
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Figura 8.13 Relações diagonais na 
Tabela Periódica.

uma maneira simples: a energia de ionização mede a atração de um átomo pelos 
seus próprios elétrons, enquanto a afinidade eletrônica exprime a atração de um 
átomo por um elétron adicional de outra fonte. Juntas elas proporcionam uma 
visão da atração geral de um átomo pelos elétrons. Com estes conceitos, pode­
mos analisar o comportamento químico dos elementos de forma sistemática, 
dando particular atenção à relação entre as suas propriedades químicas e a sua 
configuração eletrônica.

Vimos que o caráter metálico dos elementos dim inui da esquerda para a 
direita ao longo de um período e aum enta  de cima para baixo em um grupo. 
Com base nestas tendências e no conhecimento de que os metais têm energias 
de ionização baixas enquanto os não metais têm afinidades eletrônicas elevadas, 
frequentemente conseguimos prever o resultado de uma reação que envolve al­
guns destes elementos.

Tendência geral nas propriedades químicas
Antes de estudar os elementos em grupos individuais, consideraremos algumas 
tendências gerais. Dissemos que os elementos do mesmo grupo possuem compor­
tamento químico similar porque têm configurações semelhantes para os elétrons de 
valência. Esta afirmação, embora correta no sentido geral, deve ser aplicada com 
precaução. Os químicos há muito sabem que o primeiro elemento de cada grupo (o 
elemento do segundo período desde o lítio até o flúor) difere dos demais membros 
do mesmo grupo. O lítio, por exemplo, exibe muitas, mas não todas, das proprie­
dades características dos metais alcaünos. De modo semelhante, o berílio é um 
membro atípico do Grupo 2, e assim por diante. A diferença pode ser atribuída ao 
tamanho demasiado pequeno do primeiro elemento de cada grupo (ver Figura 8.5).

Outra tendência no comportamento químico dos elementos representati­
vos é a relação diagonal. As relações diagonais  são semelhanças entre pares 
de elem entos em  grupos e períodos diferentes da Tabela Periódica. Especifi­
camente, os primeiros três membros do segundo período (Li, Be e B) exibem 
muitas semelhanças aos elementos colocados diagonalmente abaixo deles na 
Tabela Periódica (Figura 8.13). A razão para este fenômeno é a proximidade 
das densidades de carga dos seus cátions. {Densidade de carga é a carga de um 
íon dividida pelo seu volume.) Os cátions com densidades de carga comparáveis 
reagem de modo semelhante com os ânions e, portanto, formam o mesmo tipo 
de compostos. Assim, a química do lítio assemelha-se à do magnésio (em alguns 
aspectos); o mesmo é váfido para o berílio e o alumínio e para o boro e o sihcio. 
Diz-se que cada um destes pares exibe uma relação diagonal. Veremos vários 
exemplos desta relação mais adiante.

Lembre-se de que uma comparação entre as propriedades de elementos do 
mesmo grupo é muito váüda se estivermos lidando com elementos do mesmo 
tipo em relação ao seu caráter metáhco. Esta orientação aphca-se aos elementos 
dos Grupos 1 e 2, que são todos metais, e aos elementos dos Grupos 17 e 18, que 
são todos não metais. Nos Grupos 13 a 16, onde os elementos passam de não 
metais a metais ou de não metais a semimetais, é natural esperar uma maior va­
riação nas propriedades químicas, embora os membros do mesmo grupo tenham 
configurações semelhantes para os elétrons mais externos.

Agora analisamos as propriedades químicas dos elementos representati­
vos e dos gases nobres. (Consideraremos a química dos metais de transição no 
Capítulo 23.)

Hidrogênio (1s )̂
Não há uma posição totalmente adequada para o hidrogênio na Tabela Periódica. 
Tradicionalmente, o hidrogênio está no Grupo 1, mas na realidade podería ser
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uma classe por si só. Tal como os metais alcalinos, ele tem um único elétron s 
de valência e forma um íon monopositivo (H^), que está hidratado em solução. 
Por outro lado, o hidrogênio também forma o íon hidreto (H“) em compostos iô- 
nicos como NaH e CaH2. Neste aspecto, o hidrogênio assemelha-se aos halogê- 
nios, onde todos formam íons mono valentes (F“ , C P , Br“ e P )  em compostos 
iônicos. Os hidretos iônicos reagem com a água para produzir hidrogênio e os 
respectivos hidróxidos metáhcos:

2NaH(í) + 2H20(0-----> 2NaOH(a^) + U2 Í8 )
CaH2(5) + 2H20(/)-----> Ca(OH)2(5) + 2H2(g)

Certamente, o composto mais importante do hidrogênio é a água, que se forma 
quando o hidrogênio entra em combustão com o ar:

2H2(g) + 02(g)----- >2H20(0

Elementos do Grupo 1 {ns\ n>2)
A  Figura 8.14 mostra os elementos do Grupo 1, os metais alcahnos. Todos estes 
elementos têm energias de ionização baixas e, portanto, têm tendência a perder o 
único elétron de valência. De fato, na maioria dos seus compostos eles são íons 
monovalentes. Estes metais são tão reativos que não se encontram na natureza 
no seu estado puro. Eles reagem com a água para produzir hidrogênio e o hidró­
xido do metal correspondente:

2M(s) + 2H20(0-----> 2MOH(fl^) + H2(g)

onde M representa o metal alcalino. Quando expostos ao ar, perdem gradual­
mente o seu aspecto brilhante à medida que se combinam com o oxigênio para 
formar óxidos. O lítio forma o óxido de Ktio (que contém o íon 0^“):

4Li(5) + 02(g)----->2LÍ20(5)

1 18

Potássio (K) Rubídio (Rb) Césio (Cs)
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1 18
2 13 14 15 16 17
Be

Ca
Sr
Ba

Os outros metais alcalinos formam todos óxidos e peróxidos (contendo o 
íon O2 )• Por exemplo,

2Na(5) + 02(g)----->Na202(5)

O potássio, o rubídio e o césio também formam superóxidos (contendo o 
íon O2 ):

U s) + 0 2 Íg )----- >K0 2 (s)

Ao reagirem com o oxigênio, os metais alcalinos formam tipos diferentes 
de óxidos, o que tem a ver com a estabilidade dos óxidos no estado sólido. Como 
estes óxidos são todos compostos iônicos, a sua estabilidade depende da inten­
sidade da força de atração entre os cátions e os ânions. O Ktio tende a formar 
predominantemente o óxido de Ktio porque este composto é mais estável do que 
o peróxido de Ktio. A formação dos outros óxidos de metais alcaünos pode ser 
explicada de modo semelhante.

Elementos do Grupo 2 (/?ŝ , n>2)
A  Figura 8.15 mostra os elementos do Grupo 2. Como um grupo, os metais alcaK- 
no-terrosos são um pouco menos reativos do que os metais alcalinos. A primeira e a 
segunda energias de ionização diminuem do berílio para o bário. Assim, a tendên­
cia é formar íons (onde M representa um átomo de um metal alcalino-terroso) 
e, portanto, o caráter metálico aumenta de cima para baixo. A maior parte dos com­
postos de beríKo (BeH2 e os halogenetos de berílio, como o BeCl2) e alguns com­
postos de magnésio (MgH2, por exemplo) são de natureza molecular e não iônica.

As reatividades dos metais alcahno-terrosos com a água variam de forma 
bastante marcada. O berílio não reage com a água; o magnésio reage lentamente 
com vapor de água quente; o cálcio, o estrôncio e o bário são suficientemente 
reativos para atacar a água fria:

Ba(í) + 2H20(/)-----> Ba(OH)2(fl^) + H2(g)

Estrôncio (Sr) Bário (Ba) Rádio (Ra)

Figura 8.15 Elementos do Grupo 2: os metais alcalino-terrosos.
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As reatividades dos metais alcalino-terrosos em relação ao oxigênio aumentam 
do berílio para o bário. O berílio e o magnésio formam óxidos (BeO e MgO) 
apenas a temperaturas elevadas, enquanto o CaO, SrO e o BaO se formam à 
temperatura ambiente.

O magnésio reage com ácidos em solução aquosa, liberando hidrogênio:

Mg(i) + 2 Y i\a q )-----* M Í \a q )  + H2(g)

O cálcio, o estrôncio e o bário reagem também com soluções aquosas de ácidos 
para liberar hidrogênio. Contudo, como estes metais também atacam a água, 
ocorrem duas reações simultaneamente.

As propriedades químicas do cálcio e do estrôncio são um exemplo inte­
ressante de semelhança de um grupo periódico. O estrôncio-90, um isótopo ra­
dioativo, é um dos produtos das explosões de bombas atômicas. Se uma bomba 
atômica explode na atmosfera, o estrôncio-90 formado assentará na terra e na 
água e chegará aos nossos corpos por uma cadeia ahmentar relativamente cur­
ta. Por exemplo, se as vacas comerem a erva contaminada e beberem água 
contaminada, passarão o estrôncio-90 pelo leite. Como o cálcio e o estrôncio 
são quimicamente semelhantes, os íons Sr^^ podem substituir os íons Ca^^ nos 
nossos ossos. Uma exposição constante do corpo à energia da radiação emitida 
pelos isótopos estrôncio-90 pode levar à anemia, leucemia e outras doenças 
crônicas.

Elementos do Grupo 13 n>2)
o  primeiro membro do Grupo 13, o boro, é um semimetal; os outros são metais 
(Figura 8.16). O boro não forma compostos binários iônicos e não reage com o 
oxigênio nem com a água. O elemento seguinte, o alumínio, forma prontamente 
o óxido de alumínio quando exposto ao ar:

4A1(5) + 302(g)-----^2Al203(5)

1 18

Boro (B) Alumínio (Al)

índio (In)

Figura 8.16 Elementos do Grupo 13.
O baixo ponto de fusão do gálio (29,8°C) 
o faz fundir quando colocado na mão.Gálio (Ga)
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1 18

O alumínio com uma camada protetora de óxido é menos reativo do que o alu­
mínio elementar. O alumínio forma apenas íons trivalentes, e reage com o ácido 
clorídrico da seguinte maneira:

2Al(i) + m * (a q ) ----*2A\^* (aq) +  3H2(g)

Os outros elementos metálicos do Grupo 13 formam tanto íons monovalentes 
como trivalentes. Descendo ao longo do grupo, vemos que o íon mono valente 
vai se tomando mais estável do que o íon trivalente.

Os elementos metálicos do Gmpo 13 também formam muitos compos­
tos moleculares. Por exemplo, o alumínio reage com o hidrogênio para formar 
A IH 3, que se assemelha a BeH2 nas suas propriedades. (Aqui está um exemplo 
da relação diagonal.) Assim, da esquerda para a direita na Tabela Periódica, ve­
mos uma mudança gradual do caráter metáhco para não metáhco nos elementos 
representativos.

Elementos do Grupo 14 (nên[f, n>2)
o  primeiro membro do Grupo 14, o carbono, é um não metal, e os dois elemen­
tos seguintes, o sihcio e o germânio, são semdmetais (Figura 8.17). Os elementos 
metáhcos deste grupo, estanho e chumbo, não reagem com a água, mas reagem 
com ácidos (ácido clorídrico, por exemplo) para liberar hidrogênio:

Sn(í) +  m \ a q ) -----» Sn^+(a9 ) + Hjíg)
Pb(í) +  m \ a q ) ----->Pb^+(a^) + H2(g)

Os elementos do Grupo 14 formam compostos nos estados de oxidação 
+2 e +4. Para o carbono e para o sihcio, o estado de oxidação +4 é o mais está­
vel. Por exemplo, CO2 é mais estável do que CO, e SÍO2 é um composto estável, 
mas o SiO não existe em condições normais. À medida que descemos no grupo, 
contudo, a tendência na estabihdade reverte-se. Nos compostos de estanho, o 
estado de oxidação +4 é apenas hgeiramente mais estável do que o estado de

Carbono (grafite) Carbono (diamante) Silício (Si)

Germânio (Ge)

Figura 8.17 Elementos do Grupo 14.

Estanho (Sn) Chumbo (Pb)
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oxidação + 2. Nos compostos de chumbo, o estado de oxidação +2  é sem som­
bra de dúvida o mais estável. A  configuração dos elétrons externos do chumbo é 
6s^6p^ e este tende a perder apenas os elétrons 6p (para formar Pb^^) em vez dos 
6p  e 65 (para formar Pb"̂ )̂.

Elementos do Grupo 15 n > 2 )

No Grupo 15, o nitrogênio e o fósforo são não metais, o arsênio e o antimônio 
são semimetais, e o bismuto é um metal (Figura 8.18). Assim, é de se esperar 
uma maior variação de propriedades dentro do grupo.

O nitrogênio elementar é um gás diatômico (N2) e forma vários óxidos 
(NO, N2O, NO2, N2O4 e N2O5), dos quais apenas o N2O5 é sóhdo; os outros são 
gasosos. O nitrogênio tem tendência a aceitar três elétrons para formar o íon 
nitreto N^~ (adquirindo assim a configuração eletrônica ls^2s^2p^, que é isoele- 
trônica com o neônio). A  maior parte dos nitretos metáhcos (LÍ3N e Mg2N3, por 
exemplo) é de natureza iônica. O fósforo existe como moléculas P4, formando 
dois óxidos sóüdos com as fórmulas P4O6 e P4O10. Os oxiácidos importantes 
HNO3 e H3PO4 são formados quando os seguintes óxidos reagem com a água:

N205(í ) +  H 20(0---- > 2HN03(fl^)
P40io(5) + 6H20(/)----->4H3P04(fl^)

O arsênio, o antimônio e o bismuto têm estruturas tridimensionais estendidas. 
O bismuto é um metal muito menos reativo do que os dos grupos precedentes.

1 18
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Arsênio (As) Antimônio (Sb) Bismuto (Bi)
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Enxofre (Sg) Selênio (Scg) Telúrio (Te)

Figura 8.19 Elementos do Grupo 16: enxofre, selênio e telúrio. O oxigênio molecular é um gás incolor e inodoro. O polônio (não repre­
sentado) é radioativo.
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Elementos do Grupo 16 n > 2 )

Os primeiros três elementos do Grupo 16 (o oxigênio, o enxofre e o selênio) 
são não metais, e os dois últimos (o telúrio e o polônio) são semimetais (Figu­
ra 8.19). O oxigênio é um gás diatômico; o enxofre elementar e o selênio têm 
fórmulas moleculares Sg e Seg, respectivamente; o telúrio e o polônio têm estru­
turas tridimensionais estendidas. (O polônio, o último membro, é um elemento 
radioativo difícil de estudar em laboratório.) O oxigênio tem tendência em acei­
tar dois elétrons para formar o íon óxido em muitos compostos iônicos. O 
enxofre, o selênio e o telúrio também formam ânions divalentes (S^“ , Se^~ e 
Te^“). Os elementos deste grupo (especialmente o oxigênio) formam inúmeros 
compostos moleculares com não metais. Os compostos importantes do enxofre 
são SO2, SO3 e H2S. O composto comercial mais importante é o ácido sulfúrico, 
que se forma quando o trióxido de enxofre reage com a água:

S 0 3 (g) +  H 2 0 ( 0 ----- > H 2S 0 4 (fl^)

Elementos do Grupo 17 (/iŝ /ip̂ , n > 2 )

Todos os halogênios são não metais com a fórmula geral X2, onde X representa 
um elemento halogênio (Figura 8.20). Devido à sua grande reatividade, os halo­
gênios nunca se encontram na natureza na forma elementar. (O último membro 
do Grupo 17, o astato, é um elemento radioativo e pouco se sabe sobre as suas 
propriedades.) O flúor é tão reativo que ataca a água para gerar oxigênio:

2 F2(g) + 2 H2 0 (/)----->4HF(aq) + 0 2 Íg)

Na realidade, a reação do flúor molecular com a água é bastante complexa; os 
produtos formados dependem das condições da reação. A reação representada é 
uma das várias transformações possíveis.

Figura 8.20 Elementos do Grupo 
17: cloro, bromo e iodo. O flúor é um 
gás verde-amarelado que ataca os re­
cipientes de vidro comum. O astato é 
radioativo.
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Hélio (He) Neônio (Ne) Argônio (Ar) Criptônio (Kr) Xenônio (Xe)

Figura 8.21 Todos os gases nobres são incolores e inodoros. Estas fotografias mostram as cores emitidas pelos gases em tubos de 
descarga.

Os halogênios têm energias de ionização elevadas e afinidades eletrônicas 
grandes e positivas. Os ânions derivados dos halogênios (F“, C P, Br“ e P )  são 
chamados haletos e são isoeletrônicos com os gases nobres imediatamente à sua 
direita na Tabela Periódica. Por exemplo, o F“ é isoeletrônico com o Ne, o C P  
com o Ar, e assim por diante. A maioria dos haletos dos metais alcalinos e dos 
haletos dos metais alcalino-terrosos são compostos iônicos. Os halogênios tam­
bém formam muitos compostos moleculares entre si (como ICl e BrF3) e com 
elementos não metáhcos de outros grupos (como N F3 , PCI5 e SFô). Os halogênios 
reagem com o hidrogênio para formar os haletos de hidrogênio:

H2(g) + X2(g)----->2HX(g)

Quando esta reação envolve o flúor, é explosiva, mas se toma cada vez menos 
violenta à medida que substituímos por cloro, bromo e iodo. Os haletos de hidro­
gênio dissolvem-se em água para formar os ácidos de halogenídricos. O ácido 
fluorídrico (HF) é um ácido fraco (isto é, é um eletrólito fraco), mas os outros 
ácidos de halogenídricoso (HCl, HBr e HI) são todos ácidos fortes (eletróhtos 
fortes).

Elementos do Grupo 18 ( n ê n f f ,  n > 7 )

Todos os gases nobres existem como espécies monoatômicas (Figura 8.21). Os 
seus átomos têm as subcamadas ns e np  externas completamente preenchidas, o 
que lhes dá uma grande estabilidade. (O hého él s^) .  As energias de ionização do 
Gmpo 18 estão entre as mais elevadas de todos os elementos e estes gases não 
têm tendência a aceitar elétrons extras. Durante muitos anos estes gases foram 
apropriadamente chamados de gases inertes. Até 1963, ninguém fora capaz de 
preparar um composto contendo qualquer um destes elementos. O químico in­
glês Neil Bartlett^ destruiu a antiga crença dos químicos sobre estes elementos 
quando expôs o xenônio ao hexafluoreto de platina, um agente oxidante muito 
forte, e provocou a seguinte reação (Figura 8.22):

Xe(^) + 2PtF6(g) -----> XeF^Pt2Fr,(5)

1 18

 ̂Neil Bartlett (1932-2008). Químico inglês. O trabalho de Bartlett envolveu principalmente a prepa­
ração e o estudo de compostos com estados de oxidação pouco comuns e a química do estado sólido.
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Figura 8.22 (a) Xenônio gasoso (in­
color) e RFe (gás vermelho) separados 
um do outro, (b) Quando os dois gases 
se misturam, forma-se um composto 
amarelo-alaranjado. Repare que ao pro­
duto foi erradamente atribuída a fórmula 
XeRFg.

Em 2000, os químicos prepararam um 
composto contendo argônio (HArF), que 
é estável apenas a temperaturas muito 
baixas.

Desde então, têm sido preparados vários compostos de xenônio (Xep4, Xe0 3 , 
Xe0 4 , XeOp4) e alguns compostos de criptônio (Krp2, por exemplo) (Pigura 
8.23). Apesar do grande interesse na química dos gases nobres, os seus compos­
tos não têm grande aplicação comercial e não estão envolvidos em processos 
biológicos naturais. Não se conhece nenhum composto de hélio e de neônio.

1 18

Figura 8.23 Cristais de tetrafluoreto de 
xenônio (XeF4).

Comparação dos elementos do Grupo 1 e do Grupo 11
Quando comparamos os elementos do Grupo 1 (os metais alcahnos) e os ele­
mentos do Grupo 11 (o cobre, a prata e o ouro), chegamos a uma conclusão inte­
ressante. Embora os metais desses dois grupos tenham configurações eletrônicas 
das camadas externas semelhantes, com um elétron no orbital s mais externo, as 
suas propriedades químicas são bastante diferentes.

As primeiras energias de ionização do Cu, Ag e Au são 745 kJ/mol, 731 kJ/ 
mol e 890 kJ/mol, respectivamente. Como estes valores são bastante superiores 
aos dos metais alcahnos (ver Tabela 8.2), os elementos do Grupo 11 são muito 
menos reativos. As energias de ionização mais altas dos elementos do Grupo 11 
resultam de uma bhndagem incompleta do núcleo pelos elétrons d internos (em 
comparação com a bhndagem mais efetiva dos cernes de gás nobre totahnente 
preenchidos). Como consequência, os elétrons s externos destes elementos são 
mais fortemente atraídos pelo núcleo. De fato, o cobre, a prata e o ouro são tão 
pouco reativos que são geralmente encontrados na natureza no seu estado não 
combinado. A inércia e a raridade destes metais os tomam vahosos na manufa­
tura de moedas e na ourivesaria. Por isso, estes metais também são chamados de 
“metais de cunhagem”. A diferença nas propriedades químicas entre os elemen­
tos do Gmpo 2 (os metais alcahno-terrosos) e os metais do Gmpo 12 (o zinco, o 
cádmio e o mercúrio) pode ser exphcada de modo semelhante.

1 18 Propriedades dos óxidos ao longo de um período
Uma maneira de comparar as propriedades dos elementos representativos ao 
longo de um período é examinar as propriedades de uma série de compostos se­
melhantes. Como o oxigênio se combina com quase todos os elementos, vamos 
comparar as propriedades de óxidos dos elementos do terceiro período para ver 
como os metais diferem dos senúmetais e dos não metais. Alguns elementos do 
terceiro período (P, S e Cl) formam vários tipos de óxidos, mas, para simplificar, 
vamos considerar apenas os óxidos em que os elementos têm o número de oxi- 
dação mais alto. A Tabela 8.4 lista algumas características gerais destes óxidos. 
Observamos anteriormente que o oxigênio tem tendência em formar o íon óxido. 
Esta tendência é favorecida quando o oxigênio se combina com metais que têm 
energias de ionização baixas, ou seja, os dos Grupos 1 e 2 e o alumínio. Assim,
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Tabela 8.4 Algumas propriedades dos óxidos dos elementos do terceiro período

NazO MgO AI2O3 SÍO2 y p 0 SO3 CI2O7

Tipo de composto Tnnirn Molecular_______>
Estrutura < TTniHriHps >^  JL1JIVÍÍ4.VÍVO ^

moleculares discretas
Ponto de fusão (°C) 1275 2800 2045 1610 580 16,8 -91 ,5
Ponto de ebulição (°C) ? 3600 2980 2230 ? 44,8 82
Natureza ácido-base Básico Básico Anfótero ------Ácido-------------->

Na2 0 , MgO e AI2O3 são compostos iônicos, como indicado pelos seus pontos de 
fusão e de ebulição elevados. Eles têm estruturas tridimensionais estendidas nas 
quais cada cátion está rodeado de um número específico de ânions e vice-versa. 
À medida que as energias de ionização dos elementos aumentam da esquerda 
para a direita, o mesmo acontece com a natureza molecular dos óxidos que se 
formam. O siKcio é um semimetal; o seu óxido (SÍO2) também tem uma rede 
tridimensional estendida, embora não haja íons. Os óxidos de fósforo, enxofre 
e cloro são compostos moleculares constituídos por unidades pequenas e dis­
cretas. A fraca atração entre estas moléculas resulta em pontos de fusão e de 
ebulição relativamente baixos.

A maior parte dos óxidos pode ser classificada em ácidos ou básicos, de­
pendendo se produzem ácidos ou bases quando dissolvidos em água ou se rea­
gem como ácidos ou bases em certos processos. Alguns óxidos são anfóteros, 
isto é, apresentam propriedades ácidas e básicas. Os primeiros dois óxidos do 
terceiro período, Na2 0  e MgO, são óxidos básicos. Por exemplo, Na20  reage 
com a água para formar a base hidróxido de sódio:

Na2 0 (í) + H2 0 ( 0 -----> 2NaOH(fl^)

O óxido de magnésio é praticamente insolúvel; ele não reage com a água de 
modo perceptível. Contudo, ele reage com os ácidos de uma maneira que se 
assemelha a uma reação ácido-base:

MgO(5) + 2HCl(fl^)----->MgCl2(fl^) + H20(/)

Repare que os produtos desta reação são um sal (MgCl2) e água, os produtos 
normais de uma neutrahzação ácido-base.

O óxido de alumínio é ainda menos solúvel do que o óxido de magnésio; 
ele também não reage com a água. Contudo, ele mostra propriedades básicas ao 
reagir com ácidos:

Al203(í) + 6HCl(fl^)----->2AlCl3(fl^) + 3H20(/)

Também exibe propriedades ácidas ao reagir com bases:

Al203(5) + 2NaOH(fl^) + 3H2 0 (/)-----> 2 NaAl(OH)4(a^)

Assim, o AI2O3 é classificado como um óxido anfótero porque tem propriedades 
ácidas e básicas. Outros óxidos anfóteros são o ZnO, o BeO e o BÍ2O3.

O óxido de silício é insolúvel e não reage com a água. Contudo, ele tem 
propriedades ácidas, pois reage com bases muito concentradas:

Sí0 2 (5) + 2NaOH(fl^)----->Na2Si0 3 (fl^) + H2 0 (/)

Por isso, as soluções aquosas concentradas de bases como NaOH {aq) não de­
vem ser guardadas em recipientes de vidro Pyrex, que é feito de SÍO2.

Repare que esta neutralização ácido-base 
produz um sal, mas não água.



A descoberta dos gases nobres
No final do século xix, John William Stmtt, Terceiro Barão 
de Rayleigh, que era professor de física no Laboratório Ca- 
vendish, em Cambridge, Inglaterra, determinou de forma pre­
cisa as massas atômicas de vários elementos, mas obteve um 
resultado intrigante para o nitrogênio. Um dos seus métodos 
de preparação do nitrogênio era pela decomposição térmica 
da amônia:

2NH3(g)---- >N2(g) + 3H2(g)

Outro método era começar com ar e remover dele oxigênio, 
dióxido de carbono e vapor de água. Invariavelmente, o nitro­
gênio do ar era ligeiramente mais denso (cerca de 0,5%) do 
que o nitrogênio da amônia.

O trabalho de Lord Rayleigh chamou a atenção de Sir 
William Ramsay, professor de química no University College 
em Londres. Em 1898, Ramsay passou nitrogênio, que obtive­
ra pelo procedimento de Rayleigh com ar, sobre magnésio ao 
rubro para o converter em nitreto de magnésio:

3Mg(5) + N2(g)---- >Mg,N2Ís)

Depois de todo o nitrogênio ter reagido com o magnésio, Ra­
msay ficou com um gás que não se combinava com nada.

Com a ajuda de Sir William Crookes, o inventor da am- 
pola de descarga, Ramsay e Lord Rayleigh descobriram que 
o espectro de emissão do gás não coincidia com o de nenhum 
dos elementos conhecidos. O gás era um elemento novo! De­
terminaram a sua massa atômica como 39,95 u e deram-lhe o 
nome de argônio, que significa “o preguiçoso” em grego.

Uma vez descoberto o argônio, rapidamente outros ga­
ses nobres foram identificados. Também em 1898, Ramsay 
isolou o hélio de minérios de urânio (ver texto Química em 
Ação na página 272). A partir das massas atômicas do hélio e 
do argônio, da sua falta de reatividade química e daquilo que 
se sabia então sobre a Tabela Periódica, Ramsay estava con­
vencido de que havia outros gases não reativos e que eles eram 
todos membros de um mesmo grupo da Tabela Periódica. Ele 
e o seu aluno Morris Travers começaram a procurar os gases 
desconhecidos. Eles usaram uma máquina refrigeradora para 
produzir ar líquido. Aplicando a técnica chamada destilação 
/racionada, deixaram aquecer o ar lentamente e recolheram os 
componentes que entravam em ebuhção a diferentes tempera­
turas. Deste modo, analisaram e identificaram três elementos 
novos -  o neônio, o criptônio e o xenônio -  em apenas três 
meses. Três elementos novos em apenas três meses é um re­
corde que talvez nunca será batido.

A descoberta dos gases nobres ajudou a completar a Ta­
bela Periódica. As suas massas atômicas sugeriam que estes 
elementos deveriam ser colocados à direita dos halogênios. A 
discrepância na posição do argônio foi resolvida por Moseley, 
como discutimos ao longo deste capítulo.

Finalmente, o último membro dos gases nobres, o ra- 
dônio, foi descoberto pelo químico alemão Frederick Dom 
em 1900. Um elemento radioativo e o gás mais pesado que 
se conhece, a descoberta do radônio não só completou os ele­
mentos do Gmpo 18, mas também permitiu avançar na nos­
sa compreensão da natureza da desintegração radioativa e da 
transmutação dos elementos.

Lord Rayleigh e Ramsay ganharam ambos o Prêmio 
Nobel em 1904 pela descoberta do argônio. Lord Rayleigh re­
cebeu o prêmio em física, e Ramsay, em química.

Sir William Ramsey (1852-1916).
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Os demais óxidos do terceiro período são ácidos. Eles reagem com a água 
para formar o ácido fosfórico (H 3PO4), o ácido sulfúrico (H 2SO 4) e o ácido per- 
clórico (H CIO 4):

P40,o(i) + 6H20(/) -----> 4H3P04(í/^)
S0 3 (^) + H20(/) -----> H2SO,(aq)

Cl207(/) + H20(/) -----> 2HC104(fl^)

Alguns óxidos, como o CO e o NO, são neutros; isto é, eles não reagem com a 
água para produzir uma solução ácida nem básica. Em geral, os óxidos que con­
têm elementos não metálicos não são básicos.

Este breve estudo dos óxidos dos elementos do terceiro período mostra 
que, à medida que o caráter metálico dos elementos diminui da esquerda para a 
direita ao longo de um período, os seus óxidos variam de básicos para anfóteros 
e finalmente para ácidos. Os óxidos metálicos são em geral básicos e a maioria 
dos óxidos de não metais são ácidos. As propriedades intermediárias dos óxidos 
(como as mostradas pelos óxidos anfóteros) são apresentadas pelos elementos 
cujas posições no período são intermediárias. Repare também que, como o cará­
ter metálico dos elementos aumenta de cima para baixo dentro de um grupo de 
elementos representativos, é de se esperar que os óxidos dos elementos com o 
maior número atômico sejam mais básicos do que os dos elementos mais leves. 
Isso acontece de fato.

Exemplo 8.6

C lassifique os seguintes óxidos com o ácidos, básicos ou anfóteros: (a) R b2 0 , (b)
B eO , (c) AS2O 5 .

Estratégia Q ue tipo de elementos os óxidos ácidos form am ? E  os óxidos básicos?
E  os óxidos anfóteros?

Resolução (a) C om o o rubídio é um  m etal alcalino, é de se esperar que Rb2 0  seja 
um óxido básico.

(b) O  berílio é um metal alcalino-terroso. Contudo, com o ele é o primeiro mem­
bro do Grupo 2, é de se esperar que possa ser um pouco diferente dos outros 
membros do grupo. N o texto vim os que o A I2O 3 é anfótero. Com o o berílio e o 
alumínio exibem  uma relação diagonal, o B eO  pode assemelhar-se ao A I2O 3 nas 

suas propriedades. Verifica-se que o B eO  também é um óxido anfótero.
(c) Com o o arsênio é um não metal, é de se esperar que o AS2O 5 seja um óxido ácido.

Exercício C lassifique os seguintes óxidos com o ácidos, básicos ou anfóteros: (a)

ZnO , (b) P4O 10, (c) C aO .

1 18

Problema semelhante: 8.72.

Equações-chave
Zgf =  Z  — cr (8.2) D efinição de carga nuclear efetiva.

Resumo de fatos e conceitos
1. Os quím icos do século x ix  desenvolveram  a Tabela Perió­

dica arranjando os elementos em  ordem crescente das suas 
m assas atôm icas. A s  discrepâncias nas prim eiras versões 

da Tabela Periódica foram  resolvidas arranjando os e le­
mentos pela ordem dos seus números atômicos.

2. A  configuração eletrônica determ ina as propriedades de 
um elemento. A  Tabela Periódica moderna classifica os ele­
mentos de acordo com  os seus números atôm icos e também 
pelas suas configurações eletrônicas. A  configuração dos 
elétrons de valência afeta diretamente as propriedades dos 

átomos dos elementos representativos.
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3. A s  variações periódicas das propriedades físicas dos e le­

mentos refletem  as diferenças na estrutura atôm ica. O  ca­

ráter m etálico dos elem entos diminui ao longo de um pe­

ríodo, de metais passando para semim etais e não metais, e 

aumenta de cim a para baixo dentro de um dado grupo de 

elem entos representativos.

4. O  raio atômico varia periodicamente com  o arranjo dos e le­

mentos na Tabela Periódica. E le diminui da esquerda para a 

direita e aumenta de cim a para baixo.

5. A  energia de ionização é uma medida da tendência de um 

átomo de resistir à perda de um elétron. Quanto m aior a 

energia de ionização, mais forte é a atração entre o núcleo 

e o elétron. A  afinidade eletrônica é uma m edida da tendên­

cia  de um  átomo em  ganhar um  elétron. Quanto mais po­
sitiva a afinidade eletrônica, m aior é a tendência do átomo 
em  ganhar um elétron. Os metais têm energias de ionização 
baixas e os não metais têm  geralmente afinidades eletrôni­
cas elevadas.

6 . O s gases nobres são m uito estáveis porque as suas subca- 
madas ns e np externas estão com pletam ente preenchidas. 
O s metais entre os elem entos representativos (nos Grupos 
1, 2 e 13) tendem a perder elétrons até que os seus cátions 

se tom em  isoeletrônicos com  os gases nobres que os pre­
cedem  na Tabela Periódica. O s não metais dos G m pos 15, 
16 e 17 tendem a aceitar elétrons até que os seus ânions se 
tom em  isoeletrônicos com  os gases nobres que os seguem  
na Tabela Periódica.

Palavras-chave
Afinidade eletrônica (A£), Elétrons de valência, p. 332 Elem entos representativos. Óxido anfótero, p. 359

p. 347 Elétrons próximos do núcleo. p. 332 Raio atômico, p. 337
Carga nuclear efetiva (Ẑ y), p. 332 Energia de ioiüzação (7), p. 342 Raio iôiüco, p. 339

p. 336 Isoeletrônico, p. 335 Relação diagonal, p. 350

Questões e problemas

Desenvolvimento da Tabela Periódica
Questões de revisão

8.1 D escreva sucintamente a im portância da Tabela Perió­
dica de M endeleev.

8.2 Qual é a contribuição de M oseley para a Tabela Perió­
dica moderna?

8.3 Descreva o esquema geral da Tabela Periódica moderna.

8.4 Q ual é a relação mais importante entre os elementos do 

mesmo gm po da Tabela Periódica?

Classificação periódica dos elementos
Questões de revisão

8.5 Quais dos seguintes elem entos são metais, não metais 
ou semim etais? A s, X e, Fe, L i, B , C l, B a, P, I, Si.

8.6 Com pare as propriedades físicas e quím icas dos metais 
e dos não metais.

8.7 Faça um esboço (não são necessários detalhes) da Ta­
bela Periódica. Indique as regiões onde se encontram 
os metais, os não metais e os semimetais.

8.8 O  que é um elemento representativo? Indique os nomes 
e os sím bolos de quatro elementos representativos.

8.9 Sem  recorrer à Tabela Periódica, escreva o nom e e o 
sím bolo de um  elem ento em  cada um dos seguintes 
grupos: 1, 2 ,1 3 , 14, 1 5 ,1 6 , 17, 18, metais de transição.

8.10 Indique se os seguintes elem entos existem  com o espé­
cies atôm icas, espécies m oleculares ou estruturas tri­
dim ensionais extendidas na sua form a m ais estável a

25°C  e 1 atm. Escreva a fórm ula m olecular ou em pírica 
para cada um: fósforo, iodo, m agnésio, neônio, carbo­
no, enxofre, césio  e oxigênio.

8 .11  Considere um sólido escuro e brilhante e determine se 
é iodo ou um elem ento m etálico. Sugira um  teste não 

destrutivo para chegar à resposta correta.

8.12 O  que são elétrons de valência? Para os elem entos re­
presentativos, o número de elétrons de valência de um 

elem ento é igual ao dígito das unidades do número do 
seu grupo. M ostre que isso é verdadeiro para os seguin­
tes elementos: A l, Sr, K , Br, P, S, C.

8.13 Escreva a configuração eletrônica das cam adas exter­
nas para (a) os metais alcalinos, (b) os metais alcalino- 

-terrosos, (c) os halogênios, (d) os gases nobres.

8.14 U se os metais de transição da primeira linha (do Sc ao 
Cu) para ilustrar as características das configurações 

eletrônicas dos metais de transição.

8.15  A s configurações eletrônicas dos íons derivados de ele­
mentos representativos têm um padrão comum . Q ual é 

esse padrão e com o ele se relaciona com  a estabilidade 
desses íons?

8.16 O  que queremos dizer quando afirmam os que dois íons 
ou um átomo e um íon são isoeletrônicos?

8.17 O  que está errado na afirmação: “ Os átomos do elemen­
to X  são isoeletrônicos com  os átomos do elemento Y ” ?

8.18 D ê três exem plos de íons de metais de transição da pri­
m eira linha (Sc a Cu) cujas configurações eletrônicas 
são representadas por um cerne de argônio.
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Problemas
8.19 N a Tabela Periódica, o elemento hidrogênio é por vezes 

agrupado com  os metais alcalinos (com o neste livro) e 

por vezes com  os halogênios. Explique por que o hidro­
gênio pode se assemelhar aos elem entos do Grupo 1 e 

aos do Grupo 17.

8.20 U m  átomo neutro de um  dado elem ento tem  17 e lé­
trons. Sem  consultar a Tabela Periódica, (a) escreva a 

configuração eletrônica no estado fundamental do ele­
mento, (b) classifique o elemento, (c) determine se este 

elemento é diam agnético ou paramagnético.

8.21 A gru pe as seguintes configurações eletrônicas em  pa­

res que representariam  propriedades quím icas sem e­

lhantes dos seus átomos:

(a) \s^2s^2p^?>s^
(b) \s^2s^2p^
(c) ls^2s^2p^?>s^?>p^As^M^^Ap^
(d) \s^2s^
(e) ls^2s^2p^
(f) lŝ 2ŝ 2p̂ ?>ŝ ?>p̂

8.22 A gru pe as seguintes configurações eletrônicas em pa­

res que representariam  propriedades quím icas sem e­

lhantes dos seus átomos:

(a) \s^2s^2p^
(b) ls^2s^
(c) lsW 2 p ^
(d) lsW 2p^3s^3p^
(e) lsh s% ^3 s^3 p W

(g) l/ 2 5 ^ 2 p ^ 3 / 3 / 4 / 3 í/ ^ ° V

8.23 Sem  recorrer à Tabela Periódica, escreva as configura­

ções eletrônicas dos elementos com  os números atômi­

cos a seguir: (a) 9, (b) 20, (c) 26, (d) 33. Classifique os 
elementos.

8.24 Especifique o grupo da Tabela Periódica no qual se en­
contra cada um  dos elem entos a seguir: (a) [N e]3 í\  (b) 

[N e]3/3p ^  (c) [N e]3/3p ^  (d) [Ar]45^3/.

8.25 U m  íon derivado de um metal da primeira série de 
metais de transição tem quatro elétrons na subcamada 

3d. Qual será o elem ento M ?

8.26 U m  íon m etálico com  a carga +  3 tem cinco elétrons na 
subcamada 3d. Identifique o metal.

8.27 E screva  as con figurações eletrônicas dos seguintes

íons: (a) U \  (b) H “ , (c) (d) F “ , (e) S^“ , (f) Al^+,

(g) S e "- , (h) B r - , (i) R b ^  (j) (k) Sn"%  (1) T e"-,
(m) Ba"+, (n) Pb"+, (o) In"+, (p) T1+, (q) Tl"+.

8.28 E screva  as con figurações eletrônicas dos seguintes 

íons, que têm um papel importante em processos bio­
quím icos nos nossos corpos: (a) Na"^, (b) Mg^'^, (c) 

c r ,  (d) K ^  (e) C a"%  (f) Fe"%  (g) C u "^  (h) Z n "^

8.29 Escreva as configurações eletrônicas nos estados fun­

damentais dos seguintes íons de metais de transição: (a)

Sc"% (b) Ti‘‘̂  (c) V’% (d) C^"^ (e) Mn"% (f) Fe"% (g) 
Fe"+, (h) Co"^ (i) Ni"+, (j) C u^  (k) Cu"^ (1) Ag+, (m) 
Au*, (n)Au""‘,(o)Pt"+.

8.30 D iga  quais são os íons com  carga + 3  que têm as se­
guintes configurações eletrônicas: (a) [Ar]3í/^, (b) [Ar], 
(c) [Kr]4d", (d) [X e]4 / ‘'5 / .

8.31 Quais das espécies seguintes são isoeletrônicas umas 
com  as outras? C , d “ , Mn^" ,̂ B “ , Ar, Zn, Fe "̂ ,̂ Ge "̂ .̂

8.32 A grup e as espécies isoeletrônicas: Be^" ,̂ F~, Fe "̂ ,̂ 
N^” ,H e , S^“ , Co^^,Ar.

Variação periódica das propriedades físicas
Questões de revisão

8.33 D efina raio atômico. O  tamanho de um  átomo tem um  

significado preciso?

8.34 Com o o raio atômico varia (a) da esquerda para a direi­
ta ao longo de um período e (b) de cim a para baixo em 

um grupo?

8.35 D efina raio iônico. Com o o tamanho de um  átomo varia 
quando ele é convertido (a) em  um ânion e (b) em  um  
cátion?

8.36 Explique por que, para íons isoeletrônicos, os ânions 

são maiores do que os cátions.

Problemas
8.37 C om  base nas suas posições na Tabela Periódica, sele­

cione o átomo com  maior raio atôm ico em  cada um  dos 

seguintes pares: (a) Na, C s; (b) B e, Ba; (c) N , Sb; (d) F, 
Br; (e) Ne, Xe.

8.38 C oloque os seguintes átomos em ordem decrescente de 

raio atômico: Na, A l, P, C l, M g.

8.39 Qual é o maior átomo no Grupo 14?

8.40 Qual é o menor átomo no Grupo 17?

8.41 Por que o raio do átom o de lítio é consideravelm ente 

maior do que o do átomo de hidrogênio?

8.42 U se o segundo período da Tabela Periódica para m os­

trar que o tamanho dos átom os dim inui à m edida que 

vam os da esquerda para a direita. Explique a tendência.

8.43 Indique qual das espécies em cada um dos pares a se­

guir é menor: (a) C l ou C F ;  (b) N a ou Na^; (c) 0^~ ou 

S^“ ; (d) Mg^^ ou Al^^; (e) A u"” ou Au^^.

8.44 C oloque os seguintes íons em  ordem crescente de raio 

iônico: N^“ , Na"”, F " , Mg^^, 0^“ .

8.45 D iga  qual dos íons a seguir é o maior e justifique: Cu^ 
ou Cu^^.

8.46 D iga  qual dos íons a seguir é o m aior e justifique: Se^“  
ouTe^“ .

8.47 Indique os estados físicos (gasoso, líquido ou sólido) 
dos elem entos representativos do quarto período (K , 
Ca, G a, G e, A s, Se, Br) a 1 atm e 2 5 °C.

8.48 Tanto o H " com o o He contêm  dois elétrons F .  Q ual é 
a m aior espécie? Justifique a sua escolha.
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Energia de íonízação
Questões de revisão

8.49 Defina energia de ionização. As medidas de energias 
de ionização são geralmente feitas quando os átomos 
estão na fase gasosa. Por quê? Por que a segunda ener­
gia de ionização é sempre maior do que a primeira para 
qualquer elemento?

8.50 Esboce a estrutura da Tabela Periódica e mostre as ten­
dências dos grupos e dos períodos relativos à primeira 
energia de ionização. Que tipos de elementos têm as 
maiores energias de ionização e que tipos têm as meno­
res energias de ionização?

Problemas
8.51 Coloque os seguintes elementos em ordem crescente de 

primeira energia de ionização: Na, Cl, Al, S e Cs.

8.52 Coloque os seguintes elementos em ordem crescente de 
primeira energia de ionização: F, K, P, Ca e Ne.

8.53 Use o terceiro período da Tabela Periódica para ilus­
trar a variação das primeiras energias de ionização dos 
elementos quando nos deslocamos da esquerda para a 
direita. Explique a tendência.

8.54 Em geral, a energia de ionização aumenta da esquerda 
para a direita ao longo de um dado período. O alumí­
nio, contudo, tem uma energia de ionização menor do 
que a do magnésio. Explique.

8.55 A  primeira e a segunda energias de ionização do K são 
419 kJ/mol e 3052 kJ/mol e as do Ca são 590 kJ/mol 
e 1145 kJ/mol, respectivamente. Compare os valores e 
comente as diferenças.

8.56 Dois átomos têm configurações eletrônicas \s^2s^2p^ e 
\s^2s^2p^2s^. A  primeira energia de ionização de um é 
2080 kJ/mol, e a do outro é 496 kJ/mol. Relacione cada 
energia de ionização a uma das configurações eletrôni­
cas dadas. Justifique a sua escolha.

8.57 Um íon do tipo do hidrogênio é um íon que contém 
apenas um elétron. As energias de um elétron em um 
íon do tipo do hidrogênio são dadas por

E„ =  -(2 ,18  X 10“'̂

onde n é o número quântico principal e Z é o núme­
ro atômico do elemento. Calcule a energia de ioniza­
ção (em kJ/mol) do íon He .̂

8.58 O plasma é um estado da matéria que consiste em íons
positivos no estado gasoso e elétrons. No estado plas­
ma, um átomo de mercúrio pode ficar sem os seus 80 
elétrons e, portanto, existiría como Use a equa­
ção do Problema 8.57 para calcular a energia necessá­
ria para o último passo da ionização, isto é.

Afinidade eletrônica
Questões de revisão

8.59 (a) Defina afinidade eletrônica, (b) As medidas de afi­
nidade eletrônica são feitas com átomos no estado ga­
soso. Por quê? (c) A  energia de ionização é sempre uma 
quantidade positiva, enquanto a afinidade eletrônica 
pode ser positiva ou negativa. Explique.

8.60 Explique as tendências da afinidade eletrônica desde o 
alumínio ao cloro (ver Tabela 8.3).

Problemas
8.61 Coloque os elementos em cada um dos seguintes gru­

pos em ordem crescente de afinidade eletrônica: (a) Li, 
Na, K; (b) F, Cl, Br, I; (c) O, Si, P, Ca, Ba.

8.62 Especifique qual dos elementos a seguir você esperaria 
que tivesse a maior afinidade eletrônica e qual teria a 
menor: He, K, Co, S, Cl.

8.63 Considerando as suas afinidades eletrônicas, você acha 
possível que os metais alcalinos formem um ânion 
como M “ , onde M representa um metal alcalino?

8.64 Explique por que os metais alcalinos têm maior afini­
dade para elétrons do que os metais alcaUno-terrosos.

Variação das propriedades dos elementos 
representativos
Questões de revisão

8.65 O que significa relação diagonal? Indique dois pares de 
elementos que apresentam esta relação.

8.66 Quais elementos são mais propensos a formar óxidos 
ácidos? E óxidos básicos? E óxidos anfóteros?

Problemas
8.67 Use os metais alcalinos e os metais alcalino-terrosos 

para mostrar como prever as propriedades químicas 
dos elementos apenas a partir das suas configurações 
eletrônicas.

8.68 Com base no seu conhecimento da química dos metais 
alcalinos, preveja algumas propriedades do frâncio, o 
último membro do grupo.

8.69 Como um grupo, os gases nobres são muito estáveis 
quimicamente (são conhecidos apenas compostos do Kr 
e do Xe). Utilize os conceitos de blindagem e de carga 
nuclear efetiva para explicar por que os gases nobres 
tendem a não ceder nem aceitar elétrons adicionais.

8.70 Por que os elementos do Grupo 11 são mais estáveis 
do que os do Grupo 1, embora pareçam ter a mesma 
configuração eletrônica externa ns ,̂ onde n é o  número 
quântico principal da camada exterior?

8.71 Como as propriedades químicas dos óxidos variam da 
esquerda para a direita ao longo de um período? E de 
cima para baixo dentro de um dado grupo?Hg''^(g)---- >ng^^^{g) + e-
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8.72 Escreva as equações balanceadas para as reações en­
tre cada um dos óxidos a seguir e a água: (a) LÍ2O, (b) 
CaO, (c) SO3.

8.73 Escreva as fórmulas e o nome dos compostos binários 
de hidrogênio dos elementos do segundo período (Li a 
F). Descreva como as propriedades físicas e químicas 
destes compostos variam da esquerda para a direita ao 
longo do período.

8.74 Qual é o óxido mais básico, MgO ou BaO? Por quê? 

Problemas adicionais
8.75 Diga se cada uma das propriedades dos elementos re­

presentativos aumenta ou diminui geralmente (a) da 
esquerda para a direita ao longo do período e (b) de 
cima para baixo dentro de um dado grupo: caráter me­
tálico, tamanho atômico, energia de ionização, acidez 
dos óxidos.

8.76 Recorrendo à Tabela Periódica, dê o nome de (a) um 
elemento halogênio do quarto período, (b) um elemen­
to semelhante ao fósforo em propriedades químicas, 
(c) o metal mais reativo do quinto período, (d) um ele­
mento que tem o número atômico menor do que 2 0  e é 
semelhante ao estrôncio.

8.77 Escreva as equações que representam os seguintes pro­
cessos:

(a) A  afinidade eletrônica do S“ .

(b) A  terceira energia de ionização do titânio.

(c) A  afinidade eletrônica do Mĝ "̂ .

(d) A  energia de ionização do 0 “̂ .

8.78 Liste todos os íons comuns dos elementos representa­
tivos e dos metais de transição que são isoeletrônicos 
com o Ar.

8.79 Escreva as fórmulas empíricas (ou moleculares) dos 
compostos que os elementos do terceiro período (do 
sódio ao cloro) devem formar com (a) oxigênio mo­
lecular e (b) cloro molecular. Em cada caso diga se o 
composto deve ter caráter iônico ou molecular.

8.80 O elemento M é um metal brilhante e muito reati­
vo (ponto de fusão 63°C) e o elemento X  é um não 
metal muito reativo (ponto de fusão — 7,2°C). Eles 
reagem para formar um composto com a fórmula em­
pírica MX, um sólido branco, quebradiço e que funde 
a 734°C. Quando dissolvida em água ou quando no 
estado fundido, a substância conduz eletricidade. Ao 
borbulhar cloro através de uma solução aquosa con­
tendo MX, aparece um líquido vermelho acastanhado 
e formam-se íons C l“ . A  partir destas observações, 
identifique M e X. (Talvez seja necessário consultar 
um livro de tabelas de química para ver os pontos de 
fusão.)

8.81 Relacione cada elemento da direita com a sua descrição 
à esquerda:

(a) Um líquido vermelho escuro

(b) Um gás incolor que entra
em combustão com o oxigênio

(c) Um metal reativo que 
ataca a água

Cálcio (Ca) 

Ouro (Au) 
Hidrogênio (H2) 

Argônio (Ar) 
Bromo (Br2)

(d) Um metal brilhante usado em ourivesaria

(e) Um gás inerte

8.82 Agrupe as espécies seguintes em pares isoeletrônicos: 
O^, Ar, S “̂ , Ne, Zn, Cs^, N^", As^ ,̂ N, Xe.

8.83 Em qual dos seguintes grupos as espécies estão escritas 
em ordem decrescente de raio? (a) Be, Mg, Ba, (b) N “̂ ,

(c)T1 -̂",tP+,T1+.
8.84 Qual das propriedades a seguir apresenta uma variação 

periódica clara? (a) primeira energia de ionização, (b) 
massa molar dos elementos, (c) número de isótopos de 
um elemento, (d) raio atômico.

8.85 Quando se borbulha dióxido de carbono em uma solu­
ção límpida de hidróxido de cálcio, a solução toma-se 
leitosa. Escreva a equação da reação e explique como 
ela ilustra que o CO2 é um óxido ácido.

8.86 São dadas quatro substâncias: um líquido vermelho fu- 
megante, um sólido escuro de aspecto metálico, um gás 
amarelo-claro e um gás amarelo-esverdeado que ataca 
o vidro. Tem-se a informação de que estas substâncias 
são os quatro primeiros membros do Gmpo 17, os halo- 
gênios. Diga 0  nome de cada um deles.

8.87 Calcule a variação de energia dos seguintes processos:

(a) Na(g) + Cl(g)----->Na^(g) + Cr(g)
(b) Ca(g) + 2Br(g)-----> Ca"+(g) + 2Br-(g)

8.88 Calcule a variação de energia dos seguintes processos:

(a) Mg(g) + 2F(g)-----> Mg^+(g) + 2F-(g)

(b) 2Al(g) + 30(g)-----» 2Al^+(g) + 30"-(g)

A afinidade eletrônica do 0 “ é —844 kj/mol.
8.89 Para cada par listado de elementos, indique três pro­

priedades que mostram a sua semelhança química: (a) 
sódio e potássio e (b) cloro e bromo.

8.90 Indique o nome do elemento que forma compostos, em 
condições apropriadas, com todos os outros elementos 
da Tabela Periódica, exceto He, Ne e Ar.

8.91 Explique por que a primeira afinidade eletrônica do en­
xofre é 200 kJ/mol mas a segunda é —649 kJ/mol.

8.92 O íon H“ e o átomo de He têm dois elétrons Is cada. 
Qual das duas espécies é maior? Justifique.

8.93 Preveja os produtos dos óxidos a seguir com água: 
Na2 0 , BaO, CO2, N2O5, P4O10, SO3. Escreva uma equa­
ção para cada uma das reações. Especifique se os óxi­
dos são ácidos, básicos ou anfóteros.

8.94 Escreva as fórmulas e os nomes dos óxidos dos elemen­
tos do segundo período (Li a N). Identifique os óxidos 
como ácidos, básicos ou anfóteros.
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8.95 Diga se cada um dos elementos a seguir é um gás, um 
líquido ou um sólido nas condições atmosféricas. Diga 
também se eles existem na forma elementar como áto­
mos, como moléculas ou como uma rede tridimensio­
nal: Mg, Cl, Si, Kr, O, I, Hg, Br.

8.96 Quais são os fatores que justificam a natureza única do 
hidrogênio?

8.97 O ar em uma nave ou em um submarino precisa ser 
purificado do dióxido de carbono exalado. Escreva as 
equações para as reações entre o dióxido de carbono e
(a) óxido de lítio (LÍ2O), (b) peróxido de sódio (Na202) 
e (c) superóxido de potássio (KO2).

8.98 A fórmula para calcular as energias de um elétron em 
um íon do tipo hidrogênio é dada no Problema 8.57. Esta 
equação não pode ser aplicada a átomos com muitos 
elétrons. Uma forma de modificá-la para átomos mais 
complexos é substituir Z por (Z — cr), onde Z é o núme­
ro atômico e cr é uma quantidade adimensional positiva 
chamada constante de blindagem. Considere o átomo de 
hého como exemplo. O significado físico de cr é que ele 
representa a medida da blindagem que os dois elétrons 
l í  exercem um sobre o outro. Assim, a quantidade (Z -  
cr) é apropriadamente chamada “carga nuclear efetiva”. 
Calcule o valor de cr se a primeira energia de ionização 
do hého for 3,94 X 10"^^ J por átomo. (Nos seus cálcu­
los, ignore o sinal menos na equação dada.)

8.99 Por que os gases nobres têm afinidades eletrônicas ne­
gativas?

8.100 O raio atômico do K é 227 pm e o do K"*" é 133 pm. 
Calcule a porcentagem de diminuição de volume que 
ocorre quando K (g) é convertido a K'^(g). lO volume 
de uma esfera é (f)7rr^, onde r é o raio da esfera.]

8.101 O raio atômico do F é 72 pm e o do F“ é 133 pm. Cal­
cule a porcentagem de aumento de volume que ocor­
re quando F(g) é convertido em F“(g). (Ver Problema 
8.100 para o volume de uma esfera.)

8.102 A técnica chamada de espectroscopia fotoeletrônica é 
usada para medir as energias de ionização dos átomos. 
Uma amostra é irradiada com luz ultravioleta e os elé­
trons são ejetados da camada de valência. São medi­
das as energias cinéticas dos elétrons ejetados. Como a 
energia do fóton UV e a energia cinética do elétron são 
conhecidas, podemos escrever

hv =  E I  +  kmu^

onde V é a frequência da luz UV, em eu  são a massa 
e a velocidade do elétron, respectivamente. Em uma 
experiência, verifícou-se que a energia cinética do 
elétron ejetado do potássio era 5,34 X 10“^̂ J usan­
do uma fonte UV de comprimento de onda 162 nm. 
Calcule a energia de ionização do potássio. Como é 
possível ter certeza de que esta energia de ioniza­
ção corresponde à do elétron na camada de valência 
(isto é, à do elétron mais fracamente ligado)?

8.103 Recorrendo ao texto Química em Ação na página 360, 
responda as seguintes questões, (a) Por que demorou

tanto tempo para se descobrir o primeiro gás nobre (ar- 
gônio) na Terra? (b) Uma vez descoberto o argônio, por 
que demorou relativamente pouco tempo para se desco­
brir os demais gases nobres? (c) Por que o hélio não foi 
isolado pela destilação ffacionada do ar líquido?

8.104 A energia necessária para o processo a seguir é 1,96 X 
lO^kJ/mol:

L i(g )----- >Li^-"(g) +  3e -

Se a primeira energia de ionização do lítio for 
520 kj/ml, calcule a segunda energia de ionização do 
lítio, isto é, a energia necessária para o processo

L i* (g )----- ‘ L p ( g )  +  e -

{Sugestão: é necessária a equação do Problema 
8.57.)

8.105 Um elemento X reage com o hidrogênio a 200°C para 
formar um composto Y. Quando Y é aquecido a uma 
temperatura superior, decompõe-se no elemento X e 
em hidrogênio na razão de 559 mL de H2 (medidos em 
condições CPTP) para 1,00 g de X reagido. X também 
se combina com o cloro para formar um composto Z 
que contém 63,89% em massa de cloro. Deduza a iden­
tidade de X.

8.106 Dá-se a um aluno amostras de três elementos, X, Y e 
Z, que poderiam ser um metal alcalino, um membro do 
Grupo 14 e um membro do Grupo 15. Ele faz as obser­
vações a seguir: o elemento X tem um brilho metálico, 
conduz eletricidade e reage lentamente com o ácido 
clorídrico para produzir hidrogênio gasoso. O elemento 
Y é um sólido amarelo-claro que não conduz eletrici­
dade. O elemento Z tem um brilho metálico, conduz 
eletricidade e, quando exposto ao ar, forma lentamente 
um pó branco. Uma solução do pó branco em água é 
básica. Destas observações, o que você pode concluir 
acerca dos elementos?

8.107 Identique os íons cujos diagramas dos orbitais dos elé­
trons de valência são apresentados a seguir. As cargas 
dos íons são: (a) 1 +  , (b) 3+ , (c) 4+ , (d) 2+.

(a) □ T i n n n n
4j ^d

(b) □ t t t t t
45 ?>d

(c) □ t t T
45 3d

(d) □ n n T t t
5í Ad

8.108 Qual é a afinidade eletrônica do íon Na^?
8.109 As energias de ionização do sódio (em kJ/mol), come­

çando pela primeira e acabando na décima primeira, 
são 495,9, 4560, 6900, 9540, 13 400, 16 600, 20 120, 
25 490, 28 930, 141 360, 170 000. Faça um gráfico do 
logaritmo das energias de ionização (eixo };) em fun­
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ção do núm ero de io n iz a çã o  (e ix o  x ); p or exem p lo , lo g  

4 9 5 ,5  é rep resentado co n tra  1 (d e sig n a d o  p o r E I \ ,  a 

p rim e ira  e n e rg ia  de io n iz a ç ã o ), lo g  4 56 0  é representa­

do co ntra 2  (d esig nad o  p o r E I 2, a segunda e n e rg ia  de 

io n iz a çã o ) e a ssim  p o r d iante, (a) D e sig n e  E l i  até E Iu  
com  os elétrons em  o rb ita is  com o I 5, 2s, 2p  e 35. (b) O  

que você pode d e d u zir a cerca das cam adas e le trô n ica s 

a p a rtir das quebras na c u rv a ?

8.110 E x p e rim e n talm e n te , é p o ssív e l d eterm in ar a a fin id a d e  

e le trô n ica  de um  elem ento usando lu z  la se r para io n iz a r 

um  â n io n  do elem ento na fase gasosa:

X -{ g )  +  h v -------- >X(g) +  e -

Recorrendo a Tabela 8.3, calcule o comprimento 
de onda do fóton (em nanômetros) correspondente 
à afinidade eletrônica do cloro. Em que região do 
espectro se situa este comprimento de onda?

8.111 E x p liq u e , em  term os de co n fig u ra çã o  e le trô n ica , p or 

que o Fe^^ é m a is fa cilm e n te  o xid ad o  a Fe^^ do que o 

M n ^ ^ a M n ^ ^ .

8.112 A  e n ta lp ia  de ato m ização  padrão de um  elem ento é a 

e n e rg ia  n e ce ssá ria  p ara co nverte r um  m o l de um  e le ­

m ento na sua fo rm a m a is estáve l a 2 5 °C  a um  m o l de 

gás m onoatô m ico. Sabendo que a e n ta lp ia  de ato m iza­

ção p adrão do só d io  é 10 8 ,4  k J /m o l, c a lc u le  a en e rg ia  

em  q u ilo jo u le s  n e ce ssá ria  p ara  co nverte r um  m o l de 

só d io  m e tálico  a 2 5 °C  a um  m o l de ío n s Na"^ gasosos.

8.113 E sc re v a  as fó rm u las e os nom es dos h id re to s dos se­

gu in tes elem entos do segundo p e río d o : L i,  C , N , O , F . 

P re v e ja  as suas reações com  a água.

8.114 C o m  base no co nhecim ento da co n fig u ra ção  e le trô n ica  

do titâ n io , d ig a  q u al dos seguintes com postos de titân io  

tem  m enor p o ss ib ilid a d e  de e x is tir: K 3T ÍF 6, K 2T Í2O 5, 

TÍCI3, K2TÍO4, K2TÍF6.
8.115 In d iq u e  o nom e de um  elem ento do G ru p o  1 ou do 

G ru p o  2  que é um  co nstitu inte  im portante das substân­

c ia s  a se g u ir: (a) rem éd io  p ara a in d ig e stã o  á c id a , (b) 

re frig e ran te  em  reatores n u c le a re s, (c) sa l de E p so m ,

(d) ferm ento , (e) p ó lv o ra , (f) lig a  le v e , (g ) fe rtiliz a n te  

que tam bém  n e u tra liza  a ch u va á cid a , (h) cim en to  e (i)  

g ranu lad o  p ara estradas co ng elad as. T a lv e z  você tenha 

de p e d ir m a is in fo rm açõ e s sobre a lg u n s desses iten s ao 

seu professor.

8.116 N a s reações de deslo cam ento  de h a lo g ê n io s, um  e le ­

m ento h a lo g ê n io  pode ser gerado p e la  o x id a çã o  dos 

seus ân io n s p or um  h alo g ê n io  que e ste ja  a c im a  dele  na 

T a b e la  P e rió d ic a . Isto  s ig n ific a  que não h á  um a fo rm a 

de p rep arar flú o r elem entar, p o is e le  é o p rim e iro  m em ­

bro do G ru p o  17 . D e  fato , durante m uito s anos, a ú n ica  

m an e ira  de p ro d u zir flú o r elem entar era o x id a r os ío n s 

F “ p o r v ia  e le tro lític a . E n tã o , em  19 8 6 , u m  q u ím ic o  

anu n cio u  que, ao re a g ir o hexafluo rom anganato ( IV )  de 

p o tássio  ( K 2M n p 6) co m  o pentafluo reto  de an tim ô n io  
(S b F s) a 1 5 0 °C , e le  tin h a  gerado flú o r elem entar. F a ça  

o b alanceam ento a seg u in te  equação que rep resenta a 

reação :

K2MnFô + SbFg-----> KSbFg + MnF3 + F2

8.117 E scre va  a equação para a preparação de (a) o x ig ê n io  m o­

le cu la r, (b) am ônia, (c) d ió x id o  de carbono, (d) h id ro gê­

n io  m o le cu lar, (e) ó x id o  de c á lc io . In d iq u e  os estados 

fís ic o s  dos reagentes e dos produtos em  cada equação.

8.118 E sc re v a  as fó rm u las q u ím ic a s dos ó x id o s de n itro g ê n io  

co m  os núm ero s de o x id a çã o  a se g u ir: + 1, + 2 ,  + 3 ,  

+ 4 , + 5 . (Sugestão: h á  dois ó x id o s de n itro g ê n io  co m  

núm ero de o xid ação  + 4 .)

8.119 A  m a io r parte dos ío n s dos m etais de tra n siçã o  são co ­

lo rid o s. P o r exem p lo , u m a so lu çã o  de C U S O 4 é a z u l. 

C o m o  vo cê pode m o strar que a co r a zu l se deve aos 

ío n s Cu^"^ e não aos ío n s S O |~ ?

8.120 E m  g e ra l, o ra io  atô m ico  e a en erg ia  de io n iz a çã o  têm  

tendências p e rió d ica s opostas. P o r q u ê ?

8.121 E x p liq u e  p or que a a fin id a d e  e le trô n ica  do n itro g ê n io  é 

aproxim adam ente zero, enquanto os elem entos de am ­

bos os la d o s, o carbo no e o o x ig ê n io , têm  a fin id a d e s 

e le trô n icas a p re ciá ve is e p o sitiv a s.

8.122 C o n sid e re  os h alo g ê n io s c lo ro , brom o e io d o . O s pon­

tos de fu são  e de e b u liçã o  do c lo ro  são — 1 0 1 ,0 °C  e 

-3 4 ,6 °C ,  enquanto os do io d o  são 1 1 3 ,5 °C  e 18 4 ,4 °C , 

respectivam ente. A s s im , o c lo ro  é um  gás e o io d o  é um  

só lid o  nas co n d içõ e s atm o sfé ricas n o rm a is. F a ça  um a 

e stim a tiva  para o ponto de fusão  e de e b u liçã o  do b ro ­

m o. C o m p are os seus valo re s co m  os tabelados.

8.123 E sc re v a  a equação b alance ad a que descreve a reação do 

ru b íd io  (R b ) com  (a) H 20(/), (b) C l2(g ), (c) H 2(g ).

8.124 A s  en erg ias de io n iz a çã o  ( E I)  dos p rim e iro s quatro e lé ­

trons de um  elem ento rep resentativo  são 7 3 8 ,1 k J /m o l, 

14 5 0  k J/m o l, 7 7 3 0  k J/m o l e 10  50 0  k J/m o l. C a ra cte rize  

o elem ento de acordo co m  o grupo da T a b e la  P e rió d ic a .

8.125 P o u co  se sabe da q u ím ic a  do astato, o ú ltim o  m em ­

b ro  do G ru p o  1 7 . D e scre v a  as c a ra c te rístic a s  f ís ic a s  

q ue vo cê  esp era que este h a lo g ê n io  tenha. P re v e ja  os 
produto s da reação  entre o astateto de só d io  (N a A t) e 

o á c id o  s u lfú ric o . (Sugestão: o á c id o  s u lfú ric o  é um  

agente o x id an te .)

8.126 T a l com o d iscu tid o  neste ca p ítu lo , a m assa atô m ica do 

arg ô n io  é m a io r do que a do p o tássio . E sta  observação 

c rio u  p ro b lem as no p rin c íp io  do d e se n vo lv im e n to  da 

T a b e la  P e rió d ic a  porque s ig n ific a v a  que o arg ô n io  de­

v e ria  ser co lo cad o  d ep o is do p o tássio , (a) C o m o  esta 

d ific u ld a d e  fo i re s o lv id a ? (b) A  p a rtir dos seg u in tes 

dad o s, c a lc u le  as m assas a tô m ica s m é d ia s do arg ô ­

n io  e do p o tássio : A r-3 6  (3 5 ,9 6 7 5  u ; 0 ,3 3 7 % ) , A r-3 8  

(3 7 ,9 6 2 7  u ; 0 ,0 6 3 % ), A r-4 0  (3 9 ,9 6 24  u ; 9 9 ,6 % ); K -3 9  

(3 8 ,9 6 3 7  u ; 9 3 ,2 5 8 % ) , K -4 0  (39 ,9 6 4 0  u ; 0 ,0 1 1 7 % ) , 

K -4 1  (4 0 ,9 6 18  u ; 6 ,7 3 0 % ).

8.127 C a lc u le  o com prim ento de onda m áxim o  da lu z  (em  na­

nôm etros) n e ce ssário  p ara io n iz a r um  ú n ico  átom o de 

só d io .

8.128 P re v e ja  o núm ero atô m ico  e a co n fig u ra ção  e le trô n ica  

do estado fundam ental do m em bro seguinte dos m etais 

a lc a lin o s  dep ois do frâ n cio .

8.129 P o r que os elem entos co m  en erg ias de io n iz a çã o  e le va ­

das tam bém  têm  a fin id a d e s e le trô n ica s m a is p o s itiv a s?
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Q ue grupo de elem entos se ria  u m a exceção a esta gene­

ra liz a ç ã o ?

8.130 A s  p rim e ira s quatro e n erg ias de io n iz a çã o  de um  e le ­

m ento são aproxim adam ente 5 79  k J /m o l, 19 8 0  k J/m o l, 

29 6 3 k J /m o l e 6 18 0  k J /m o l. A  que grupo da T a b e la  P e ­

rió d ic a  pertence este e lem ento ?

8.131 A lg u n s  q u ím ic o s pensam  que o h é lio  d e ve ria  ser ch a­

m ado “hého n ” . P o r q u ê ?

8.132 (a) A  fó rm u la  do h id ro carb o n e to  m a is  s im p le s é C H 4 
(m e tan o ). P re v e ja  as fó rm u la s  dos co m p o sto s m a is  

s im p le s fo rm a d o s entre o h id ro g ê n io  e os e lem en to s 

a se g u ir: s ilíc io , g e rm â n io , estanho e ch u m b o , (b ) O  

h id re to  de só d io  (N a H ) é u m  co m p osto iô n ic o . V o cê  

a ch a  que o h id re to  de ru b íd io  (R b H ) se ria  m a is  ou m e­

nos iô n ic o  do que o N a H ?  (c ) P re v e ja  a re ação  entre 

o rá d io  (R a ) e a ág u a. (d ) Q u an d o  exp osto ao ar, o 

a lu m ín io  fo rm a  u m a  ca m ad a  de ó x id o  (AI2O3) que 

protege o m e tal da co rro sã o . Q u e  m e tal do G ru p o  2  

vo cê  e sp e ra ria  que m a n ife stasse  u m a p ro p rie d ad e  se­

m e lh a n te ? P o r q u ê ?

8.133 E sc re v a  eq uações que dem onstrem  que o h id ro g ê n io  

m o le cu la r pode ser sim ultaneam ente um  agente redutor 

e o xidante.

8.134 O  M g^^ e o Ca^"^ são am bos ío n s b io ló g ic o s im p o rtan ­

tes. U m a das suas funções é a de se lig a r  co m  os grupos 

fosfato  das m o lé cu la s de A T P  ou co m  os am in o á cid o s 

das p ro te ín a s. A  te nd ê n cia  que os m e tais do G ru p o  2  

têm  de se lig a r  aos ân io n s aum enta na seguinte ordem  

Ba^"^ <  Sr^'^ <  Ca^"^ <  M g^^. E x p liq u e  a tendência.

8.135 R e la c io n e  cada elem ento da d ire ita  co m  a sua d e scriçã o  

à esquerda:

(a) U m  gás am arelo  p á lid o  

que reage com  a água.

(b) U m  m etal m acio  que reage com  

a água p ara p ro d u zir h id ro g ê n io

(c) U m  sem im etal duro que tem  

um  ponto de fusão  elevado .

(d) U m  gás in c o lo r e ino d o ro .

N itro g ê n io  (N 2) 

B o ro  (B )

A lu m ín io  (A l)  

F lú o r (F 2)

S ó d io  (N a )

(e) U m  m etal que é m a is re ativo  do que o ferro , m as 

não se co rró i no ar.

8.136 D is c o rra  sobre a im p o rtâ n c ia  da T a b e la  P e rió d ic a . D ê  

p a rtic u la r atenção ao s ig n ific a d o  da p o siçã o  de um  e le ­

m ento na tabela e o m odo com o a p o siçã o  se re la c io n a  

co m  as p ro p riedades fís ic a s  e q u ím ic a s do elem ento.

8.137 E m  um  g rá fico , represente a carg a n u c le a r e fe tiva  (ve r 

p. 3 36 ) e o ra io  atô m ico  (v e r F ig u ra  8 .5 ) em  fu n ção  

do núm ero atô m ico  p ara os elem entos do segundo pe­

río d o : L i  a N e . C om ente as tend ências.

8.138 U m a fo rm a a lo tró p ica  de u m  elem ento X  é um  só lid o  

c ris ta lin o  in c o lo r. A  reação de X  co m  excesso  de o x i­

g ên io  p ro d u z um  gás in c o lo r. E ste  gás d isso lv e -se  em  

água p ara dar um a so lu ção  á cid a . E sc o lh a  um  dos e le ­

m entos que co rresp o nde a X : (a) e n xo fre , (b) fó sfo ro ,

(c) carbo no , (d) boro e (e) s ilíc io .

8.139 Q uando o m etal m ag n ésio  entra em  com bustão co m  o 

ar, e le  fo rm a d o is produtos, A  e B . A  reage co m  a água 

fo rm and o  um a so lu çã o  b á s ic a ; B  reag e co m  a água 

form ando um a so lu ção  sem elhante à de A  e um  gás de 

ch e iro  penetrante. Id e n tifiq u e  A  e B  e e screva as equa­

ções p ara as reações. {Sugestão: ve r texto Quím ica em 

ação  na p ág ina 36 0 .)

8.140 A  en e rg ia  de io n iz a çã o  de um  certo elem ento é 4 1 2  k J / 

m o l. N o  entanto, quando os átom os deste elem ento es­

tão no p rim e iro  estado e xcitad o , a en erg ia  de io n iz a çã o  

é som ente 12 6  k J /m o l. C o m  b ase nesta in fo rm a ç ã o , 

c a lc u le  o com prim ento de onda da lu z  e n ü tid a  na tran­

siçã o  do p rim e iro  estado e xcitad o  p ara o estado fun d a­

m ental.

8.141 U t iliz e  os seus co nh ecim en to s de te rm o q u ím ica  p ara

c a lc u la r A íf  dos seguintes p ro cesso s: (a) C l“ ( g ) -------- >

C l^(g )  +  2 ^ - e (b) K + (g ) +  2 ^ - -------- > K~{g).

8.142 R e fira -s e  a T a b e la  8 .2  p ara e x p lic a r p o r que razão a p r i­

m e ira  en e rg ia  de io n iz a ç ã o  do h é lio  é m enor do que 

o dobro da e n erg ia  de io n iz a çã o  do h id ro g ê n io , m as a 

segunda en ergia de io n iz a çã o  do h é lio  é m a io r do que 

o dobro da energia de io n iz a çã o  do h id ro g ê n io . [Suges­

tão: de acordo co m  a le i de C o u lo m b , a e n e rg ia  entre 

duas cargas <2 i e Ô 2 separadas p e la  d istâ n cia  r  é propor­

c io n a l a {Q \Q 2lr).]

8.143 C o n fo rm e  m encionado no C a p ítu lo  3 (p. 10 5 ), o n itra ­

to de am ônio  (N H 4N O 3) é o fe rtiliz a n te  m a is u tiliz a d o  

m und ialm e nte que contém  o m a io r teor de n itro g ê n io . 

D e scre v a  com o vo cê  p re p a ra ria  este com posto se lh e  

dessem  apenas o ar e a água com o m a te ria is de p artid a. 

N esta tarefa você terá à sua d isp o siçã o  q u aisq u e r d isp o ­

s itiv o s n e cessário s.

8.144 U m a das fo rm as de e stim a r a carg a e fe tiva  (Zgf) de um  

átom o co m  m uitos elétrons é p e la  equação E l i  =  ( 1 3 1 2  

k J/m o l)(Z e f/n ^ ) onde E I \  é a p rim e ira  e n e rg ia  de io ­

n iza çã o  e n é o núm ero q u ân tico  p rin c ip a l da cam ada 

onde está o e létro n . U t iliz e  esta equação p ara c a lc u la r 

as cargas efetivas do L i,  N a  e K . C a lc u le  tam bém  Z J n  

de cada m etal. C om ente os seus resu ltad o s.

8.145 P a ra  im p e d ir a fo rm ação  de ó x id o s, p e ró x id o s e su p e - 

ró x id o s, os m etais a lc a lin o s  são p or vezes arm azenados 

em  atm osfera ine rte. Q u a l dos seguintes gases não deve 

ser usado para o lít io : N e , A r, N 2 ou K r ?  Ju stifiq u e . {Su­

gestão: co nform e m en cio n ad o  neste ca p ítu lo , o L i  e o 

M g  têm  um a re la çã o  d ia g o n a l. C o m p are os com postos 

com uns destes d o is elem entos.)

8.146 D e scre va  a função b io ló g ic a  no corpo hum ano dos e le ­

m entos apresentados na Ta b e la  P e rió d ic a  a seg u ir. (T a l­

ve z você tenha de p e sq u isa r em  sites da In tern et, p or 

exem p lo , w w w .w ebelem ents.com .)

http://www.webelements.com
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H

C N O

Na Mg P s Cl
K Ca C r Mn Fe Co Cu Zn Br

I

Interpretação, modelagem e estimativa
8.147  Considere os primeiros 18 elementos, do hidrogênio 

até o argônio. Você esperaria que os átomos de metade 
deles fossem diamagnéticos e que os átomos da outra 
metade fossem paramagnéticos? Explique.

8.148 Compare a energia de ligação do césio (206 kJ/mol) 
com a sua primeira energia de ionização (376 kJ/mol). 
Explique a diferença.

8.149  O único composto confirmado do radônio é o difluo- 
reto de radônio, RnF2. Uma razão pela qual é difícil 
estudar a química do radônio é a de que todos os seus 
isótopos são radioativos, logo, é perigoso manipular a 
substância. Você consegue sugerir outra razão para a 
existência de tão poucos compostos de radônio? (Su­
gestão: as desintegrações radioativas são processos 
exotérmicos).

8.150  O arsênio (As) não é essencial para o corpo humano, 
(a) Considerando o seu posicionamento na Tabela Pe­
riódica, sugira uma razão para a sua toxicidade, (b) 
Quando o arsênio é introduzido no organismo huma­
no, ele rapidamente aparece nos folículos do cabelo em 
crescimento. Este fato permitiu que os investigadores 
criminais resolvessem muitos assassinatos misteriosos

pela análise dos cabelos das vítimas. Em que outros lo­
cais se pode procurar a acumulação do elemento se se 
suspeitar de envenenamento por arsênio?

8 .15 1  Os pontos de ebulição do neônio e do criptônio são 
-245,9°C  e -152,9°C, respectivamente. Utilizando 
estes dados, estime o ponto de ebulição do argônio.

8.152  Utilize os seguintes dados de pontos de ebulição para 
estimar o ponto de ebulição do frâncio:

Metal Li Na K Rb Cs Fr

Ponto de 
ebulição (°C)

1347 882,9 774 688 678,4 ?

8.153  A diferença de energia entre os níveis 6í  e 5d no ouro é 
4,32 X 10” ^̂  J. Com base nesta informação, determine 
a cor do vapor de ouro. (Sugestão: você terá de se fami­
liarizar com a noção de cor complementar; ver Figura 
23.18.)

8.154  Calcule o volume de 1 mol de átomos de K (ver Figura 
8.5) e compare o resultado utilizando a densidade do K 
(0,856 g/cm^). Justifique a diferença.

Respostas dos exercícios
8.1 (a) l í W 2 / 3 / 3 p V ,  (b) é um elemento representativo,
(c) diamagnético. 8.2 Li >  Be >  C. 8.3 (a) Li^, (b) Au "̂ ,̂ 
(c) N^“ . 8.4 (a) N, (b) Mg. 8.5 Não. 8.6 (a) anfótero, (b)
ácido, (c) básico.
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Exceções à regra do octeto

9.10 Entalpia de ligação

Lewis esboçou primeiro a sua ideia sobre a regra do octeto 
no verso de um envelope

Neste capítulo
• Nosso estudo das ligações químicas começa com a apre­

sentação dos símbolos de Lewis que mostram os elétrons 
de valência de um átomo. (9.1)

• Depois estudamos as ligações iônicas e aprendemos como 
determinar a energia de rede, que é uma medida da estabi­
lidade dos compostos iônicos. (9.2 e 9.3)

• A seguir abordamos a formação das ligações covalentes. 
Aprendemos a escrever as estruturas de Lewis, determina­
das pela regra do octeto. (9.4)

• Vemos que a eletronegatividade é um conceito importante 
para a compreensão das propriedades das moléculas. (9.5)

Continuamos a praticar a escrita das estruturas de Lewis 
para moléculas e íons e a usar as cargas formais para estu­
dar a distribuição dos elétrons nestas espécies. (9.6 e 9.7)
Aprendemos aspectos adicionais sobre a escrita das estru­
turas de Lewis, em termos de estruturas de ressonância, 
que são estruturas de Lewis alternativas para as molécu­
las. Vemos também que há exceções à regra do octeto. 
(9.8 e 9.9)
Terminamos o capítulo com uma análise da força das li­
gações covalentes, o que leva à utilização das entalpias de 
ligação para determinar a entalpia de uma reação. (9.10)
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Por que os átomos de elementos diferentes reagem? Que forças são responsá­
veis pelas ligações entre os átomos nas moléculas e entre os íons nos com­

postos iônicos? Que formas eles assumem? Estas são algumas das questões co­
locadas neste capítulo e no Capítulo 10. Começamos analisando os dois tipos de 
ligações -  iônica e covalente -  e as forças responsáveis por essas ligações.

9.1 Símbolos de Lewis
O desenvolvimento da Tabela Periódica e do conceito de configuração eletrônica 
forneceu aos químicos uma base lógica para explicar a formação de moléculas 
e de compostos. Esta explicação, formulada por Gilbert Lewis, ̂  defende que os 
átomos se combinam de forma a alcançar a configuração eletrônica mais estável. 
A estabilidade máxima é atingida quando um átomo consegue tomar-se isoele- 
trônico com um gás nobre.

Quando os átomos interagem para formar uma ligação química, apenas 
as suas camadas mais externas entram em contato. Por esta razão, quando es­
tudamos as ligações químicas, interessa-nos fundamentalmente os elétrons de 
valência dos átomos. Para seguir os elétrons em uma reação química e garantir 
que o número total de elétrons não seja alterado, os químicos utilizam um sis­
tema de pontos para representar os elétrons, concebido por Lewis, e designado 
por símbolo de Lewis. De acordo com esta notação, um sím bolo de Lew is (ou 
um símbolo ponteado de Lew is* *) consiste no símbolo de um elemento rodeado 
p o r  um ponto  para cada elétron de valência no átomo desse elemento. A Figura
9.1 mostra os símbolos de Lewis para os elementos representativos e para os 
gases nobres. Note que, com exceção do hélio, o número de elétrons de valência 
que cada átomo possui coincide com o número do grupo para o elemento cor­
respondente. Por exemplo, o Li é um elemento do Grupo 1 e tem um ponto que 
representa um elétron de valência; o Be, um elemento do Grupo 2, tem dois elé-

1 18

•H
2 13 14 15 16 17

He:

•Li •Be-

3 4 5 6 7 «------- « ------ 11 12
•Na •Mg- •Â l- • Si • •P- •S - : c í  • : A ri

•K •Ca- •Ga- •Ge- •As • • Se • :B r- : k t :

•Rb •S r- •In  • •Sn- •Sb- •Te- :Y- : x e :

•Cs •Ba- •TI • •Pb- •Bi • •Po- : Â t- : r i i :

•F r •Ra-

Figura 9.1 Símbolos de Lewis para os elementos representativos e gases nobres. O número de pontos desemparelhados corresponde 
ao número de ligações que um átomo do elemento pode formar em um composto.

 ̂Gilbert Newton Lewis (1875-1946). Químico americano. Contribuiu muito para as áreas de liga­
ções químicas, termodinâmica, ácidos e bases e espectroscopia. Apesar da importância do trabalho 
de Lewis, nunca lhe foi atribuído um Prêmio Nobel.
* N. de T.: De acordo com o original em inglês: “Lewis dot Symbol”.
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Fluoreto de lítio. O ÜF (como muitos ou­
tros com postos iônicos) é obtido indus­
trialmente pela purificação de minerais 
que contenham  este composto.

Normal mente, escrevemos as fórmulas dos 
compostos iônicos sem mostrar as cargas. 
Os símbolos -He -  são aqui usados para 
evidenciar a transferência de elétrons.

Animação
Reações do magnésio e oxigênio

trons de valência (dois pontos) e assim por diante. Os elementos pertencentes ao 
mesmo grupo têm camadas externas com configurações eletrônicas semelhantes 
e, portanto, símbolos de Lewis semelhantes. Os metais de transição, os lantaní- 
deos e os actinídeos têm camadas internas não completamente preenchidas e, em 
geral, não é possível escrever símbolos de Lewis simples.

Neste capítulo vamos aprender a utihzar as configurações eletrônicas e 
a Tabela Periódica para prever o tipo de ligação que os átomos formam, assim 
como o número de ligações que o átomo de um dado elemento pode formar e a 
estabihdade do produto.

9.2 Ligação iônica
No Capítulo 8 vimos que os átomos dos elementos com energias de ionização 
baixas têm tendência a formar cátions, enquanto aqueles com afinidades ele­
trônicas altas tendem a formar ânions. Como regra, os elementos com maior 
probabihdade de formar cátions em compostos iônicos são os metais alcahnos e 
alcahno-terrosos e os elementos com maior probabihdade de formar ânions são 
os halogênios e o oxigênio. Consequentemente, uma vasta gama de compostos 
iônicos combina um metal do Grupo 1 ou do Grupo 2 com um halogênio ou com 
o oxigênio. Uma ligação iônica é a força eletrostática que mantém os íons liga­
dos em um composto iônico. Considere, por exemplo, a reação entre o lítio e o 
flúor para formar fluoreto de Ktio, um pó branco venenoso utihzado para baixar 
o ponto de fusão de soldas e na fabricação de cerâmica. A configuração eletrô­
nica do lítio é \s^2s^ e a do flúor é \s^2s^2p^. Quando os átomos de lítio e flúor 
entram em contato, o elétron de valência 2s^ do lítio é transferido para o átomo 
de flúor. Usando símbolos de Lewis, representamos a reação como:

•Li + :F - ----->Li^ : F : -  (ouLiF)

\s^2s' \s^2s^2p^ \s^ \s^2s"2p^

Por comodidade, imagine que a reação ocorre em passos sucessivos -  primeiro 
a ionização do lítio:

• L i-----> Li^ + e~

seguida do aceite de um elétron pelo F:

: F • e ~ ---- > : F : “

Finalmente, imagine que os dois íons separados se juntam para formar uma uni­
dade LiF:

Li+ +  : ÍF ----- > Li^  ̂ : F

Note que a soma destas três equações é

• Li +  : F • ----- > L i^ : ÍF

que é igual à Equação (9.1). A ügação iônica no LiF é a atração eletrostática 
entre o íon de lítio carregado positivamente e o íon de flúor carregado negativa­
mente. O composto é eletricamente neutro.

Há muitas outras reações comuns que levam à formação de ligações iôni- 
cas. Por exemplo, o cálcio entra em combustão em uma atmosfera de oxigênio 
para formar óxido de cálcio:

2Ca(5) + 02(g)-----> 2CaO(í)
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Supondo que a molécula diatômica O2 primeiro se dissocia em dois átomos se­
parados (veremos a energética dessa etapa mais adiante), podemos representar a 
reação com símbolos de Lewis:

■Ca- + -O- ----->

[Ar]4i^ ls^2s^2p* [Ar] [Ne]

Há uma transferência de dois elétrons do átomo de cálcio para o átomo de oxi­
gênio. Repare que o íon de cálcio daí resultante (Ca^^) tem a configuração ele­
trônica do argônio, o íon óxido (0^“) é isoeletrônico com o neônio e o composto 
(CaO) é eletricamente neutro.

Em muitos casos, o cátion e o ânion de um composto não têm as mesmas 
cargas. Por exemplo, quando o lítio entra em combustão em contato com o ar 
para formar óxido de lítio (LÍ2O), a equação global é

4Li(5) + 02(g)----->2LÍ20(5)

Usando símbolos de Lewis, escrevemos

2 -Li + -O- -----> 2Li* : 0 : ^ “ (ouLÍ20)

Ií ^2j ' 1í 2̂.ç̂ 2 /  [He] [Ne]

Neste processo, o átomo de oxigênio recebe dois elétrons (um de cada um dos dois 
átomos de lítio) para formar o íon óxido. O íon Li^ é isoeletrônico com o hélio.

Quando o magnésio reage com o nitrogênio a temperaturas elevadas, for- 
ma-se um composto sólido branco, o nitreto de magnésio (Mg3N2):

3Mg(5) + N2(g)----->Mg3N2(5)

ou

3 - M g- + 2 - N- -----> 2 ;N :^ “ (o u M gjN i)

[N e]3/ l /2 ? 2 p ^  [Ne] [Ne]

A reação envolve a transferência de seis elétrons (dois de cada átomo de Mg) 
para dois átomos de nitrogênio. Os íons magnésio (Mg^^) e nitreto (N^~) resul­
tantes são ambos isoeletrônicos com o neônio. Visto que há três íons +2 e dois 
—3, as cargas estão equilibradas e o composto é eletricamente neutro.

No Exemplo 9.1, aplicamos os símbolos de Lewis ao estudo da formação 
de um composto iônico.

Exemplo 9.1

Utilize símbolos de Lewis para descrever a formação do óxido de alumínio (AI2O3).

Estratégia Usamos a eletroneutralidade como guia para a escrita das fórmulas de 
compostos iônicos; isto é, o número total de cargas positivas nos cátions deve ser 
igual ao número total de cargas negativas nos ânions.

Resolução De acordo com a Figura 9.1, os símbolos de Lewis para o Al e o O são

Al -  Ò-

Como o alumínio tende a formar o cátion (Al^^) e o oxigênio o ânion (0^~) em com­
postos iônicos, a transferência dos elétrons é do Al para o oxigênio. Há três elétrons 
de valência em cada átomo Al; cada átomo O necessita de dois elétrons para formar o 
íon 0^~, o qual é isoeletrônico com o neônio. Assim, a proporção mais simples entre

O mineral coríndom (AI2O3).

(Continua)
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{Continua)
os íons e 0 ^“ que conduz à eletroneutralidade é 2:3; dois íons têm uma 
carga total de +6  e três íons 0^“ têm uma carga total de —6. Portanto, a fórmula em­
pírica do oxido de alumínio é AI2O3, e a reação é

2 - Al -  +  3 - Ò-  ------ > 2A1̂ ’  ̂ 3 : Ò: ^ “ (0 U A I2O 3)

[Ne]3 5 3̂ p’ 15^25^2/ [Ne] [Ne]

Verificarão Certifique-se de que o número de elétrons de valência (24) é o mesmo 
em ambos os lados da equação. Os subíndices em AI2O3 estão reduzidos aos menores 

Problemas semelhantes: 9.17, 9.18. números inteiros possíveis?

Exercício Use a notação de Lewis para representar a formação do hidreto de bário.

9.3 Energia de rede de compostos iônicos

A energia de rede é determinada pela carga 
dos íons e pela distância entre eles.

Com base na energia de ionização e na afinidade eletrônica, conseguimos prever 
os elementos que mais provavelmente formam compostos iônicos, mas como 
avaliar a estabilidade de um composto iônico? A energia de ionização e a afini­
dade eletrônica são definidas para processos que ocorrem em fase gasosa, mas 
a 1 atm e 25°C todos os compostos iônicos são sólidos. O estado sólido é um 
ambiente muito diferente porque cada cátion em um sólido está rodeado por um 
número específico de ânions e vice-versa. Assim, a estabilidade global de um 
composto iônico sólido depende das interações de todos esses íons e não apenas 
da interação de um único cátion com um único ânion. Uma medida quantitativa 
da estabilidade de qualquer sólido iônico é a sua energia de rede, definida como 
a energia necessária para separar completamente um mol de um composto iôni­
co sólido nos seus íons no estado gasoso (ver Seção 6.7).

Como energia = força x distância, a lei 
de Coulomb também pode ser enunciada 
como

em que Féa  força entre os íons.

Ciclo de Bom-Haber para a determinação das energias de rede
A energia de rede não pode ser medida diretamente. No entanto, se conhecermos 
a estrutura e a composição de um composto iônico, podemos calcular a energia 
de rede do composto iônico usando a lei de Coulomb,^ a qual estabelece que a 
energia potencial (E) entre dois íons é proporcional ao produto de suas cargas 
e inversamente proporcional à distância de separação entre elas. Para um único 
íon Li^ e um único íon F“ separados pela distância r, a energia potencial do 
sistema é dada por

Qu Qf-
r

, Qu ' Qvk-----------r (9.2)

em que Qu e Qp são as cargas dos íons Li^ e F“ e A: é a constante de proporcio­
nalidade. Visto que Ôlí é positiva e Qp é negativa, E  é uma quantidade negativa, 
e a formação de uma ligação iônica entre Li^ e F~ é um processo exotérmico. 
Consequentemente, é necessário fornecer energia para inverter o processo (em 
outras palavras, a energia de rede do LiF é positiva) e, portanto, um par ligado de 
Li^ e F“ é mais estável do que os íons Li^ e F“ separados.

Também podemos determinar a energia de rede indiretamente, supondo 
que a formação de um composto iônico se dá por uma série de passos. Este pro-

 ̂Charles Augustin de Coulomb (1736-1806). Físico francês. Coulomb fez pesquisas em eletricidade 
e magnetismo e aplicou à eletricidade a lei do inverso do quadrado de Newton. Inventou, também, 
a balança de torsão.
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cedimento, conhecido como ciclo de Born-Haber, relaciona as energias de rede 
de compostos iônicos com as energias de ionização, afinidades eletrônicas e ou­
tras propriedades atômicas e moleculares. Baseia-se na lei de Hess (ver Seção 
6.6). O ciclo de Bom-Haber, desenvolvido por Max Bom^ e Fritz Haber,"  ̂define 
os vários passos que precedem a formação de um sólido iônico. Ilustraremos o 
seu uso para determinar a energia de rede do fluoreto de Ktio.

Consideremos a reação entre o lítio e o flúor:

L i ( 5 )  +  ^F2(g) -------- > L Í F ( 5 )

A variação da entalpia padrão para esta reação é —594,1 kJ/mol. (Como os rea- 
gentes e produtos estão nos seus estados padrão, isto é, a 1 atm, esta variação 
de entalpia também é a entalpia padrão de formação do LiF.) Lembrando que a 
soma das variações de entalpia dos diferentes passos reacionais é igual à varia­
ção de entalpia da reação global (—594,1 kJ/mol), podemos seguir a formação 
do LiF a partir dos seus elementos por meio de cinco etapas separadas. O pro­
cesso pode não ocorrer exatamente segundo este caminho, mas aplicando a lei 
de Hess conseguimos anahsar as variações de energia de formação de compostos 
iônicos.

1. Conversão do lítio sóüdo em vapor de lítio (a conversão direta de um sóh- 
do em um gás chama-se subhmação):

Lí(5)-----> Li(g) A//? = 155,2 kJ/mol

A energia de subhmação do Ktio é 155,2 kJ/mol.
2. Dissociação de  ̂mol de F2 gasoso em átomos separados de F no estado 

gasoso:

Os átomos de F em uma molécula de 
F2 mantêm-se juntos por uma ligação 
covalente. A energia necessária para 
a quebra dessa ligação é chamada de 
energia de dissociação da ligação (Seção 
9.10).

Li(g)-----> Li^^íg) +  e~ A//? =  520 kJ/mol

Este processo corresponde à primeira ionização do Ktio.
4. Adição de 1 mol de elétrons a 1 mol de átomos de F gasosos. Como se 

discutiu na página 347, a variação de energia deste processo é exatamente 
a oposta da afinidade eletrônica (ver Tabela 8.3):

F(g) +  ̂ A//5 = -328  kJ/mol

5. Combinação de 1 mol de Li^ gasoso e 1 mol de F“ para formar 1 mol de 
LiF sóKdo:

Íp2(g)-----> F(g) A//1 = 75,3 kJ/mol

A energia necessária para quebrar as Kgações de 1 mol de moléculas F2 é 
150,6 kJ. Como estamos considerando a quebra de  ̂mol de F2, a variação 
de entalpia é 150,6/2, ou 75,3 kJ/mol.

3. Ionização de 1 mol de átomos de Ktio gasoso (ver Tabela 8.3):

Li^(g) + F -(g )-----> LiF (s) A//§ = ?

 ̂Max Bom (1882-1970). Físico alemão. Bom foi um dos fundadores da física moderna. O seu tra­
balho abrangeu uma vasta gama de matérias. Recebeu o Prêmio Nobel de Física em 1954 pela sua 
interpretação da função de onda para partículas.

Fritz Haber (1868-1934). Químico alemão. O processo de Haber para a síntese da amônia a partir 
de nitrogênio atmosférico forneceu à Alemanha os nitratos para a fabricação de explosivos durante 
a Primeira Guerra Mundial. Ele também realizou trabalhos em gases utilizados na guerra química. 
Haber recebeu o Prêmio Nobel de Química em 1918.
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O inverso do passo 5,

energia + LiF(5) -----> Li^(g) + F“(g)

define a energia de rede do LiF. Assim, a energia de rede deve ter o mesmo valor 
absoluto de A//5  mas sinal oposto. Embora não possamos determinar A//5  dire­
tamente, calculamos o seu valor com o seguinte procedimento:

1 . Li(ó) Li(g) = 155,2 kJ/mol
2 . + ( g ) F(g) = 75,3 kJ/mol
3. Li(g) — > Li ( g )  +  ^ A / / 5  = 520 kJ/mol
4. F(^) +  e F-(g) AHl = -328  kJ/mol
5. Li^(g) +  F- {g) UF( s ) AH1 = ?

Li(.v) +  ^ F 2 ( g ) L Í F ( . 9 ) A// îobai =  -594,1 kJ/mol

De acordo com a lei de Hess, podemos escrever:

A//giobai = A//? + A//^ + A//^ +

ou

-594,1 kJ/mol = 155,2 kJ/mol +75,3 kJ/mol + 520 kJ/mol -  328 kJ/mol + 

Dessa forma.

^ H l=  -1017kJ/m ol

e a energia de rede do LiF é +1017 kJ/mol.
A Figura 9.2 resume o ciclo de Bom-Haber para o LiF. Os passos 1, 2 e 3 

requerem fornecimento de energia. Por outro lado, os passos 4 e 5 liberam ener­
gia. Visto que A//5  é uma quantidade negativa muito elevada, a energia de rede 
do LiF tem um valor positivo muito elevado, o que traduz a estabilidade do LiF 
no estado sólido. Quanto maior for a energia de rede, mais estável será o com­
posto iônico. Recorde que a energia de rede é sempre uma quantidade positiva 
porque a separação dos íons de um sólido em íons na fase gasosa é, de acordo 
com a lei de Coulomb, um processo endotérmico.

A Tabela 9.1 lista as energias de rede e os pontos de fusão de vários 
compostos iônicos comuns. Existe certa correlação entre a energia de rede e o 
ponto de fusão. Quanto maior for a energia de rede, mais estável será o sólido 
e mais intensamente ligados estarão os íons. Será necessária mais energia para

Figura 9.2 O ciclo de Born-Haber para 
a formação de 1 mol de LiF sólido.
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Tabela 9.1 Energias de rede e pontos de fusão de alguns halogenetos e óxidos de 
metais alcalinos e alcalino-terrosos

Composto Energia de rede (kJ/mol) Ponto de fusão (̂ Ĉ)

L iF 10 17 845

L iC l 828 610

L iB r 787 550

L il 732 450

N aC l 788 801

N aB r 736 750

NaI 686 662

K C l 699 772

K B r 689 735

K l 632 680

M g C b 2527 7 14

Na20 2570 Sub*

M gO 3890 2800

* Na2 0  sublima a 1275°C.

fundir o sólido e, portanto, este tem um ponto de fusão mais elevado do que 
outro sólido com energia de rede mais baixa. Note que MgCl2, Na20 e MgO 
têm energias de rede particularmente elevadas. O primeiro destes compostos 
tem um cátion duplamente carregado (Mg^^) e o segundo um ânion duplamen­
te carregado (0^“); no terceiro composto há uma interação entre duas espécies 
duplamente carregadas (Mg^^ e 0^~). As atrações coulômbicas entre duas es­
pécies duplamente carregadas, ou entre um íon duplamente carregado e um íon 
de carga unitária, são muito mais fortes do que aquelas entre ânions e cátions 
de carga unitária.

Energia de rede e fórmulas dos compostos
Dado que a energia de rede é uma medida da estabilidade dos compostos iôni- 
cos, o seu valor ajuda a explicar as fórmulas destes compostos. Consideremos, 
por exemplo, o cloreto de magnésio. Vimos que a energia de ionização de um 
elemento aumenta rapidamente à medida que elétrons sucessivos são removi­
dos do seu átomo. Por exemplo, a primeira energia de ionização do magnésio é 
738 kJ/mol e a segunda energia de ionização é 1450 kJ/mol, quase o dobro da 
primeira. Podemos perguntar por que, do ponto de vista energético, o magnésio 
não prefere formar íons monopositivos nos seus compostos. Por que o cloreto 
de magnésio não tem a fórmula MgCl (contendo o íon Mg^) em vez de MgCl2 
(contendo o íon Mg^^)? O íon Mg^^ tem a configuração de gás nobre [Ne], a 
qual representa estabilidade devido às suas camadas completamente preenchi­
das. Mas a estabihdade obtida pelas camadas preenchidas não excede a energia 
necessária para remover um elétron do íon Mg^. A razão da fórmula MgCl2 
está na estabihdade extra obtida pela formação do cloreto de magnésio sólido. 
A energia de rede do MgCl2 é 2527 kJ/mol, que é mais do que necessária para 
compensar a energia requerida para remover os primeiros dois elétrons de um 
átomo de Mg (738 kJ/mol + 1450 kJ/mol = 2188 kJ/mol).

E o cloreto de sódio? Por que a fórmula do cloreto de sódio é NaCl e não 
NaCl2 (contendo o íon Na^^)7 Apesar de Na^^ não ter a configuração eletrônica 
de gás nobre, poderiamos esperar que a fórmula do composto fosse NaCl2 por­
que Na^^ tem uma carga mais elevada e, por conseguinte, o hipotético NaCl2 te- 
ria uma energia de rede maior. A resposta encontra-se de novo no balanço entre



Cloreto de sódio -  um composto iônico importante e comum

Estamos todos familiarizados com o cloreto de sódio, o cha­
mado sal de cozinha. Um composto iônico típico, é um 

sólido quebradiço com uma temperatura de fusão elevada 
(801 °C) que conduz eletricidade no estado fundido e em so­
lução aquosa. A estrutura do NaCl sólido está representada na 
Figura 2.13.

Uma fonte de cloreto de sódio é o minério sal-gema, 
que se encontra em depósitos subterrâneos frequentemente 
com centenas de metros de espessura. Ele é obtido também a 
partir da água do mar ou de salmoura (uma solução concen­
trada de NaCl) por evaporação solar. É possível encontrá-lo na 
natureza na forma do mineral halita.

O cloreto de sódio é utilizado com mais frequência do 
que qualquer outro material na fabricação de produtos quími­
cos inorgânicos. O consumo mundial desta substância é de 
cerca de 200 milhões de toneladas por ano. A utilização prin­
cipal do cloreto de sódio é, conforme mencionado, na produ­
ção de outros produtos químicos inorgânicos essenciais, como 
cloro gasoso, hidróxido de sódio, sódio metálico, hidrogênio 
gasoso e carbonato de sódio. É também utilizado para fundir 
gelo e neve nas estradas e autoestradas. No entanto, como o 
cloreto de sódio é nocivo para a vida das plantas e promove a 
corrosão dos carros, a sua utilização com este fim causa preo­
cupações ambientais consideráveis.

Processo de evaporação solar para a obtenção do cloreto de 
sódio.

Fabricação 
de produtos 
químicos

Indústrias alimentí­
cias, de cames e 
conservas, descalcifi- 
cação da água, 
processamento de 
polpa de papel, 
indústrias têxteis, de 
corantes, de borracha 

de petróleo.

Sal de cozinha

Alimentação
animal

Utilização do cloreto de sódio.

Exploração mineira subterrânea de sal-gema.
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a energia fornecida (isto é, as energias de ionização) e a estabilidade ganha pela 
formação do sólido. A soma das primeiras duas energias de ionização do sódio é

496 kJ/mol + 4560 kJ/mol = 5056 kJ/mol

O composto NaCl2 não existe, mas se supusermos o valor de 2527 kJ/mol para a 
sua energia de rede (um valor igual ao do MgCl2), vemos que se trata de um valor 
demasiado baixo para compensar a energia necessária para produzir o íon Na '̂*'.

O que foi dito acerca dos cátions aplica-se também aos ânions. Na Seção
8.5 observamos que a afinidade eletrônica do oxigênio é 141 kJ/mol, o que signi­
fica que o processo seguinte libera energia (sendo, por isso, favorável):

0(g) + ----- » 0 “(g)

Como seria de esperar, a adição de mais um elétron ao íon 0 “

0 “(g) + -----> 0^~(g)

seria desfavorável devido ao aumento da repulsão eletrostática. De fato, a afini­
dade eletrônica do 0 “ é negativa (—844 kJ/mol). Contudo, existem compostos 
muito estáveis contendo o íon óxido (0^“), enquanto não se conhecem compos­
tos contendo o íon 0~. Mais uma vez, a elevada energia de rede resultante da 
presença de íons em compostos como Na20 ou MgO ultrapassa em muito a
energia necessária para produzir o íon Ó^~.

Revisão de conceitos
Qual dos seguintes compostos tem a maior energia de rede: LiCl ou CsBr?

9.4 Ligação covalente
Embora o conceito de molécula tenha surgido no século xvn, foi apenas no iní­
cio do século XX que os químicos começaram a compreender como e por que se 
formam as moléculas. O primeiro avanço importante foi a sugestão de Gilbert 
Lewis de que uma ligação química envolve compartilhamento de elétrons pelos 
átomos. Lewis descreveu a formação da hgação química em H2 como

H- + H -----> H : H

Este tipo de emparelhamento de elétrons é um exemplo de uma ligação cova­
lente, uma ligação na qual dois elétrons são partilhados por dois átomos. Os 
compostos covalentes são compostos que contêm apenas ligações covalentes. 
Por simplicidade, o par de elétrons partilhados é muitas vezes representado por 
uma única hnha. Assim, a ligação covalente na molécula de hidrogênio pode ser 
escrita como H—H. Em uma ligação covalente, cada elétron de um par parti­
lhado é atraído pelos núcleos de ambos os átomos. Esta atração mantém os dois 
átomos unidos no H2 e é responsável pela formação de ligações covalentes em 
outras moléculas.

A formação de ligações covalentes entre átomos polieletrônicos envolve 
apenas os elétrons de valência. Considere a molécula de flúor, F2. A configura­
ção eletrônica do F é Is^ls^p^. Os elétrons Is têm baixa energia e permanecem 
a maior parte do tempo perto do núcleo. Por isso, eles não participam da forma­
ção de ligações. Assim, cada átomo de F tem sete elétrons de valência (os elé-

Animação
Formação de ligação covalente

Esta discussão aplica-se somente aos 
elementos representativos. Lembre que, 
para estes elementos, o número de elétrons 
de valência é igual ao número do grupo 
(Grupos 1,2,13-17).
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trons 2s e 2p). De acordo com a Figura 9.1, há apenas um elétron desemparelha- 
do em F, de modo que a formação da molécula de F2 pode ser representada como

; F • + • F : -----> : F : F : ou : F—F :

Note que apenas dois elétrons de valência participam da formação de F2. Os ou­
tros elétrons não ligantes designam-se por pares isolados -  pares de elétrons de 
valência que não estão envolvidos na formação de ligações covalentes. Assim, 
cada F em F2 tem três pares isolados de elétrons:

pares isolados pares isolados

As estruturas que usamos para representar as ligações covalentes de H2 e F2 são 
chamadas estruturas de Lewis. Uma estrutura de Lewis é uma representação 
das ligações covalentes na qual os pares de elétrons compartilhados se mostram 
quer como linhas, quer como pares de pontos em átomos individuais. Em uma 
estrutura de Lewis, são mostrados apenas os elétrons de valência.

Consideremos a estrutura de Lewis da molécula de água. A Figura 9.1 mos­
tra o símbolo de Lewis para o oxigênio com dois pontos desemparelhados, ou 
seja, dois elétrons desemparelhados, de modo que é de se esperar que o O forme 
duas ligações covalentes. Como o hidrogênio tem apenas um elétron, ele pode 
formar apenas uma ligação covalente. Assim, a estrutura de Lewis para a água é

H : Ò : H ou H—Ò—H

Neste caso, o átomo O tem dois pares isolados de elétrons. O átomo de hidro­
gênio não tem pares isolados porque o seu único elétron é utihzado para formar 
uma ligação covalente.

Nas moléculas de F2 e H2O, os átomos F e O obtêm a configuração de gás 
nobre pelo compartilhamento de elétrons:

H

2e~ ^e~ 2e~

A  formação destas moléculas ilustra a regra do octeto, formulada por Lewis: 
qualquer átomo, exceto o hidrogênio, tende a formar ligações até completar 
oito elétrons de valência. Em outras palavras, forma-se uma hgação covalente 
quando não existem elétrons suficientes para que cada átomo possua um octeto 
completo. Os átomos individuais podem completar os seus octetos pela partilha 
de elétrons em uma hgação covalente. No caso do hidrogênio, a tendência é para 
alcançar a configuração eletrônica do hého, isto é, um total de dois elétrons.

A regra do octeto funciona principalmente para os elementos do segundo 
período da Tabela Periódica. Estes elementos têm somente subcamadas 2^ e 2p, 
as quais podem conter um total de oito elétrons. Quando um átomo de um desses 
elementos forma um composto covalente, ele pode alcançar a configuração eletrô­
nica de gás nobre [Ne] pela partilha de elétrons com os outros átomos no mesmo 
composto. Discutiremos mais adiante algumas exceções importantes à regra do 
octeto que proporcionam mais informações sobre a natureza das hgações químicas.

Os átomos formam diferentes tipos de ligações covalentes. Em uma li­
gação simples, dois átomos são mantidos juntos por um par de elétrons. Em 
muitos compostos existem ligações múltiplas, isto é, ligações onde dois átomos 
compartilham dois ou mais pares de elétrons. Se dois átomos compartilham dois 
pares de elétrons, diz-se que a ligação covalente é uma ligação dupla. As hga­
ções duplas encontram-se em moléculas como as do dióxido de carbono (C O 2) 

e do etileno (C2H4):
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H H
í l c ( ) c ' , J  ou C = C
H H H H

8e~ 8e~

Quando dois átomos partilham três pares de elétrons, como na molécula de 
nitrogênio (N2), forma-se uma ligação tripla:

ou : N = N  :

8é>“

A molécula de acetileno (C2H2) também contém uma ligação tripla, neste caso 
entre dois átomos de carbono:

o u  H—C = C —H

8e~ 8e~

Note que no etileno e no acetileno todos os elétrons de valência são utilizados 
nas ligações; não há pares isolados nos átomos de carbono. De fato, com exce­
ção do monóxido de carbono, as moléculas estáveis contendo carbono não têm 
pares isolados nos átomos de carbono.

As ligações múltiplas são mais curtas do que as ligações covalentes sim­
ples. O comprimento de ligação é definido como a distância entre os núcleos de 
dois átomos ligados covalentemente em uma molécula (Figura 9.3). A Tabela 9.2 
mostra alguns comprimentos de ligação determinados experimentalmente. Para 
um dado par de átomos, como carbono e nitrogênio, as ligações triplas são mais 
curtas do que as ligações duplas, as quais, por sua vez, são mais curtas do que as 
ligações simples. Como veremos mais adiante, as ligações múltiplas mais curtas 
são também mais estáveis do que as ligações simples.

Comparação das propriedades de compostos iônicos e covalentes
Os compostos iônicos e covalentes diferem marcadamente nas suas propriedades 
físicas gerais devido às diferenças na natureza das suas ligações. Há dois tipos 
de forças atrativas nos compostos covalentes. O primeiro tipo é a força que man­
tém os átomos juntos em uma molécula. Uma medida quantitativa desta atração 
é dada pela entalpia de ligação, que será discutida na Seção 9.10. O segundo tipo 
de força atrativa opera entre as moléculas e designa-se por força intermolecular. 
Pelo fato de as forças intermoleculares serem geralmente muito fracas quando 
comparadas com as forças covalentes responsáveis pelas ligações entre os áto­
mos em uma molécula, as moléculas de compostos covalentes não se encontram 
fortemente ligadas entre si. Como consequência, os compostos covalentes são, 
em geral, gases, Kquidos ou sólidos com baixo ponto de fusão. Por outro lado, 
as forças eletrostáticas que mantêm os íons juntos em um composto iônico são 
normalmente muito fortes, de modo que os compostos iônicos são sólidos à tem­
peratura ambiente e têm pontos de fusão elevados. Muitos compostos iônicos 
são solúveis em água e as soluções aquosas resultantes conduzem eletricidade, 
pois os compostos são eletrólitos fortes. A maioria dos compostos covalentes é 
insolúvel em água, ou se se dissolve, as suas soluções aquosas não conduzem, 
em geral, electricidade porque os compostos são não eletrólitos. Os compos­
tos iônicos, quando fundidos, conduzem eletricidade porque contêm cátions e 
ânions móveis; os compostos covalentes líquidos ou fundidos não conduzem 
eletricidade pois não há íons. A Tabela 9.3 compara algumas das propriedades 
gerais de um composto iônico típico, o cloreto de sódio, com as de um composto 
covalente, o tetracloreto de carbono (C C I4).

8e 8e 8e

Em breve, serão apresentadas as regras 
de escrita das estruturas de Lewis 
apropriadas. Aqui pretendemos apenas 
nos familiarizar com a linguagem a elas 
associada.

Animação
Ligação iônica vs. ligação covalente 

Animação
Ligação iônica e ligação covalente

Se as forças intermoleculares são fracas, 
é relativamente fácil quebrar agregados de 
moléculas para formar líquidos (a partir de 
sólidos) e gases (a partir de líquidos).

74 pm 161 pm

n  i è
H 2  H I

Figura 9.3 Comprimentos de ligação 
(em pm) do H2 e do HI.
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Tabela 9.2 Comprimentos médios 
de ligação de algumas ligações 
simples, duplas e triplas

Tabela 9.3 Comparação de algumas propriedades gerais de um composto iônico e 
de um composto covalente

Propriedade NaCI CCI4

Tipo de ligação
Comprimento 

de ligação (pm)
Aspecto
Ponto de fiisão (°C)

Sóhdo branco 
801

Líquido incolor 
-2 3

C — H 107 Entalpia molar*de fusão (kJ/mol) 30,2 2,5
c —0 143 Ponto de ebuhção (°C) 1413 76,5
c = o 121 Entalpia molar*de vaporização (kJ/mol) 600 30
C—C 154 Densidade (g/cm^) 2,17 1,59
C = C 133 Solubilidade em água Alta Muito baixa
C = C 120 Condutividade elétrica
C—N 143 Sólido Mau Mau
C = N 138 Líquido Bom Mau

C = N 116 * As entalpias molares de fusão e de vaporização são, respectivamente, as quantidades de energia
N—0 136 necessárias para fundir um mol de sólido e para vaporizar um mol de líquido.

N = 0 122
0 — H 96 Revisão de conceitos

Por que não é possível o hidrogênio formar ligações duplas ou triplas em 
compostos covalentes?

o  fluoreto de hidrogênio é um líquido 
transparente, fumegante e que entra em 
ebulição a 19,8°C. É utilizado para fabricar 
refrigerantes e para preparar o ácido 
fluorídrico (solução aquosa de fluoreto de 
hidrogênio).

Figura 9.4 Mapa do potencial eletros- 
tático da molécula HF. A distribuição 
eletrônica varia de acordo com as cores 
do arco-íris. A região de maior densidade 
eletrônica é vermelha e a de menor den­
sidade eletrônica é azul.

9.5 Eletronegatividade
Uma ligação covalente, conforme mencionado, é o compartilhamento de um par 
de elétrons por dois átomos. Em uma molécula como H2, na qual os átomos são 
idênticos, esperamos que os elétrons sejam igualmente partilhados -  isto é, os 
elétrons passam, em média, o mesmo tempo na vizinhança de cada átomo. No en­
tanto, na molécula HF, que também possui uma ligação covalente, os átomos de H 
e de F não compartilham os elétrons ligantes porque H e F são átomos diferentes:

H — Íf  :

A hgação no HF designa-se por ligação covalente polar, ou simplesmente li­
gação polar, porque os elétrons passam, em média, mais tempo na vizinhança 
de um dos átomos. A evidência experimental indica que na molécula HF os elé­
trons passam mais tempo perto do átomo F. Podemos pensar que esse compar­
tilhamento desigual de elétrons se deve a uma transferência eletrônica parcial 
ou, como é mais comum dizer, a um deslocamento da densidade eletrônica do 
átomo de H para o átomo de F (Figura 9.4). Desta “partilha desigual” do par de 
elétrons ügante resulta um relativo aumento da densidade eletrônica próximo do 
átomo de flúor e uma correspondente diminuição da densidade eletrônica perto 
do átomo de hidrogênio. A hgação na molécula HF e em outras hgações polares 
pode ser entendida como uma situação intermediária entre uma ligação covalen­
te (apoiar), onde a partilha de elétrons é exatamente igual, e uma ligação iônica, 
na qual a transferência de elétron(s) é quase completa.

Uma propriedade que ajuda a distinguir uma hgação covalente apoiar de 
uma hgação covalente polar é a eletronegatividade, ou seja, a capacidade de um 
átomo de atrair para si os elétrons em uma ligação. Os elementos com eletronega­
tividade elevada têm uma tendência maior para atrair elétrons do que os elementos 
com eletronegatividade baixa. Como seria de se esperar, a eletronegatividade está 
relacionada com a afinidade eletrônica e a energia de ionização. Assim, um átomo 
como o de flúor, que tem uma afinidade eletrônica elevada (tende a captar elétrons
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Aumento de eletronegatividade

18

Figura 9.5 Eletronegatividade dos elementos comuns.

facilmente) e uma alta energia de ionização (não perde elétrons com facilidade), 
tem uma eletronegatividade elevada. Por outro lado, o sódio tem uma afinidade 
eletrônica baixa, uma energia de ionização baixa e uma eletronegatividade baixa.

A eletronegatividade é um conceito relativo, isto é, a eletronegatividade de Os valores de eletronegatividade não têm 

um elemento apenas pode ser medida em relação à eletronegatividade de outros unidades, 

elementos. Linus Pauling^ inventou um método para calcular as eletronegativi- 
dades relativas de quase todos os elementos. Estes valores são apresentados na 
Figura 9.5. Uma análise cuidadosa desta figura revela as tendências e relações 
entre os valores de eletronegatividade de diversos elementos. A eletronegativi­
dade aumenta, em geral, da esquerda para a direita ao longo de um período da 
Tabela Periódica à medida que o caráter metálico dos elementos diminui. Dentro 
de cada grupo, a eletronegatividade diminui com o aumento do número atômico 
e aumento do caráter metálico. Note que os metais de transição não seguem 
esta tendência. Os elementos mais eletronegativos -  os halogênios, o oxigênio, 
o nitrogênio e o enxofre -  encontram-se no canto superior direito da Tabela 
Periódica e os elementos menos eletronegativos (os metais alcalinos e alcalino- 
-terrosos) estão agrupados próximo do canto inferior esquerdo. Estas tendências 
são bem visíveis no gráfico da Figura 9.6.

Os átomos dos elementos com eletronegatividades muito diferentes têm 
tendência a formar ligações iônicas (como as que existem nos compostos NaCl 
e CaO) uns com os outros, porque o átomo do elemento menos eletronegativo 
cede seu(s) elétron(s) ao átomo do elemento mais eletronegativo. Uma ligação 
iônica reúne, em geral, um átomo de um elemento metálico e um átomo de um 
elemento não metálico. Os átomos dos elementos com eletronegatividades se­
melhantes têm tendência a formar ligações covalentes polares entre si pois, neste 
caso, apenas ocorre um pequeno deslocamento da densidade eletrônica em di­
reção ao elemento mais eletronegativo. A maior parte das ligações covalentes 
envolve átomos de elementos não metálicos. Apenas os átomos do mesmo ele­
mento, os quais têm eletronegatividades iguais, podem unir-se por uma ligação 
covalente pura. Estas tendências e características são aquilo que esperaríamos 
dado o nosso conhecimento das energias de ionização e afinidades eletrônicas.

 ̂Linus Carl Pauling (1901-1994). Químico americano. Considerado por muitos o químico mais 
influente do século xx. Pauling fez investigações em uma gama notavelmente vasta de assuntos, 
desde a físico-química até a biologia molecular. Recebeu o Prêmio Nobel de Química em 1954 pelo 
seu trabalho sobre a estrutura de proteínas e o Prêmio Nobel da Paz em 1962. É a única pessoa que 
recebeu individualmente dois Prêmios Nobel.
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Figura 9.6 Variação da eletronegatividade com o número atômico. Os halogênios têm as eletronegatividades mais elevadas, e os metais 
alcalinos, as mais baixas.

Diferença de eletronegatividade

Figura 9.7 Relação entre a porcenta­
gem de caráter iônico e a diferença de 
eletronegatividade.

Não há uma distinção nítida entre uma ligação polar e uma ligação iônica, 
mas a seguinte regra é útil para diferenciar os dois tipos de ligação. Forma- 
-se uma ligação iônica quando a diferença de eletronegatividade entre os dois 
átomos envolvidos na ligação é igual ou superior a 2,0. Esta regra aplica-se à 
maioria dos compostos iônicos, mas não a todos. Por vezes, os químicos utili­
zam a quantidade porcentagem de caráter iônico para descrever a natureza de 
uma ligação. Uma ligação iônica pura teria 100% de caráter iônico (embora tal 
ligação não seja conhecida), enquanto uma hgação apoiar ou covalente pura tem 
0% de caráter iônico. Como mostra a Figura 9.7, há uma correlação entre a por­
centagem de caráter iônico de uma ligação e a diferença de eletronegatividade 
entre os átomos envolvidos na ligação.

A eletronegatividade e a afinidade eletrônica são conceitos relacionados, 
mas diferentes. Ambos indicam a tendência de um átomo em atrair elétrons. No 
entanto, a afinidade eletrônica refere-se à atração de um átomo isolado por um 
elétron adicional, enquanto a eletronegatividade exprime a capacidade de um 
átomo em uma hgação (com outro átomo) de atrair os elétrons compartilhados. 
Além disso, a afinidade eletrônica é uma quantidade medida experimentalmente, 
enquanto a eletronegatividade é um número estimado que não pode ser medido.

O Exemplo 9.2 mostra como o conhecimento da eletronegatividade ajuda 
a determinar se uma hgação química é covalente ou iônica.

1 18

Os elementos mais eletronegativos 
são os não metais (Grupos 15-17) e os 
elementos menos eletronegativos são 
os metais alcalinos e alcalino-terrosos 
(Grupos 1 e 2) e o alumínio. O berílio, pri­
meiro membro do Grupo 2, forma princi­
palmente compostos covalentes.

Exemplo 9.2

Classifique as seguintes ligações como iônicas, covalentes polares ou covalentes apo­
iares: (a) a hgação em HCl, (b) a hgação em KF e (c) a hgação CC em H3CCH3.

Estratégia Seguimos a regra da diferença de eletronegatividade de 2,0 e considera­
mos os valores na Figura 9.5.

Resolução (a) A diferença de eletronegatividade entre H e Cl é 0,9, a qual é 
apreciável, mas não suficientemente grande (pela regra do limite de 2,0) para 
qualificar o HCl como um composto iônico. Logo, a hgação entre o H e o Cl é 
covalente polar.
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(b) A diferença de eletronegatividade entre K e F é 3,2, a qual está bem acima dos 
2,0; portanto, a ligação entre o K e o F é iônica.

(c) Os dois átomos de carbono são idênticos em todos os aspectos -  estão ligados 
entre si e cada um deles está ligado a três átomos de H. Assim, a ligação entre
eles é covalente pura. Problemas semelhantes: 9.39, 9.40.

Exercício Das seguintes ligações qual é covalente apoiar, qual é covalente polar 
e qual é iônica? (a) a ligação em CaCl, (b) a ligação em H2S, (c) a ligação NN em 
H2NNH2.

Eletronegatividade e número de oxidação
No Capítulo 4 introduzimos as regras para atribuir números de oxidação aos 
elementos nos seus compostos. O conceito de eletronegatividade é a base dessas 
regras. Em essência, o número de oxidação corresponde ao número de cargas 
que um átomo teria se os elétrons fossem transferidos completamente para o 
mais eletronegativo dos átomos ligados em uma molécula.

Considere a molécula NH3, na qual o átomo de N forma três ligações sim­
ples com os átomos de H. A densidade eletrônica será deslocada de H para N, 
porque o átomo de N é mais eletronegativo do que o átomo de H. Se a transfe­
rência fosse completa, cada H doaria um elétron a N, o qual teria uma carga total 
de —3, enquanto cada H teria uma carga de +1. Assim, atribuímos o número de 
oxidação — 3 a N e o número de oxidação +1 a H na molécula NH3.

O oxigênio tem normalmente o número de oxidação —2 nos seus compos­
tos, exceto no peróxido de hidrogênio (H2O2), cuja estrutura de Lewis é

H—Ò—Ò—H

Uma ligação entre átomos idênticos não contribui para o número de oxidação 
desses átomos porque o par de elétrons dessa ligação é igualmente compartilhado. 
Como H tem o número de oxidação +1, cada O tem o número de oxidação — 1.

Você consegue ver agora por que o flúor tem sempre o número de oxida­
ção — 1? Dos elementos conhecidos, ele é o mais eletronegativo e forma sempre 
uma ligação simples nos seus compostos. Logo, ele teria sempre a carga — 1 se a 
transferência eletrônica fosse completa.

Revisão de conceitos
Identifique os mapas de potencial eletrostático apresentados aqui para o 
HCl e o LiH. O átomo H está à esquerda em ambos os diagramas.
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9.6 Escrevendo as estruturas de Lewis

Quando se desenham estruturas de Lewis, 
o hidrogênio segue a “regra do dueto”.

Embora a regra do octeto e as estruturas de Lewis não apresentem uma imagem 
completa da ligação covalente, elas ajudam a explicar as ligações em muitos 
compostos e dão conta das propriedades e reações das moléculas. Por esta razão, 
é útil adquirir prática na escrita de estruturas de Lewis para os compostos. Os 
passos fundamentais são os seguintes:

1. Escreva o esqueleto estrutural do composto utilizando os símbolos quí­
micos e colocando os átomos ligados entre si perto uns dos outros. Para 
compostos simples, esta tarefa é razoavelmente fácil. Para compostos mais 
complexos, são necessárias informações acerca da estrutura do composto 
ou suposições inteligentes sobre ela. Em geral, o átomo menos eletronega- 
tivo ocupa a posição central. O hidrogênio e o flúor ocupam normalmente 
as posições terminais (extremos) na estrutura de Lewis.

2. Conte o número total de elétrons de valência, recorrendo, se necessário, 
à Figura 9.1. Para ânions poliatômicos, adicione o número total de cargas 
negativas a este total. (Por exemplo, para o íon adicionamos dois 
elétrons porque a carga 2 — indica que existem dois elétrons a mais do que 
os fornecidos pelos átomos neutros.) Para cátions poliatômicos, subtraí­
mos o número de cargas positivas desse total. (Assim, para NHj subtraí­
mos um elétron porque a carga 1+ indica a perda de um elétron do grupo 
formado pelos átomos neutros.)

3. Desenhe uma ligação covalente simples entre o átomo central e cada um 
dos átomos a seu redor. Complete os octetos dos átomos hgados ao átomo 
central. (Lembre-se de que a camada de valência de um átomo de hidrogê­
nio fica completa apenas com dois elétrons.) Os elétrons que pertencem ao 
átomo central ou aos átomos vizinhos devem ser representados por pares 
isolados quando não se encontram envolvidos na ligação. O número total 
de elétrons a ser utilizado é o que foi determinado no passo 2.

4. Após completar as etapas 1-3, se o átomo central tiver menos de oito elé­
trons, tente adicionar ligações duplas e triplas entre o átomo central e os 
átomos vizinhos, utilizando os pares isolados destes últimos átomos para 
completar o octeto do átomo central.

Os Exemplos 9.3,9.4 e 9.5 ilustram o procedimento em quatro passos para 
escrever as estruturas de Lewis de compostos e íons.

Exemplo 9.3

E screv a  a  e s tru tu ra  de  L ew is d o  tr if lu o re to  de n itro g ên io  (N F 3) no  q u a l to d o s os á to ­
m o s d e  F  estão  H gados ao  á to m o  de  N .

Resolução S eg u im o s o  p ro c ed im en to  an te rio r p a ra  esc rev e r a  e s tru tu ra  de  L ew is.

NF3 é  um g á s  incolor, inodoro e inerte. Passo 1: O  á to m o  d e  N  é  m en o s e le tro n eg a tiv o  do  q u e  F, d e  m o d o  q u e  o  e sq u e le to
estrutural de NF3 é

F N F 

F

Passo 2: A s co n fig u raçõ es  e le trô n icas  das cam ad as e le trô n icas  m ais  ex te rn as  d e  N  
e  F  são , resp ec tiv am en te , 2s^2p^ e 2s^2p^. A ssim , h á  5 -H (3 X 7 ), ou  26 
e lé tro n s  de  v a lên c ia  p a ra  d is trib u ir e m  NF3 .
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Passo 3: Desenhamos uma ligação covalente simples entre o N e cada F e completamos 
os octetos para os átomos de F. Colocamos os dois elétrons restantes em N:

: F — N — F:
. .  I . .

: F :

Visto que esta estrutura satisfaz a regra do octeto para todos os átomos, o passo 4 não 
é necessário.

Verificação Conte os elétrons de valência em NF3 (nas ligações e nos pares isola­
dos). O resultado é 26, igual ao número total de elétrons de valência nos três átomos 
de F (3 X 7 = 21) e no átomo de N (5).

Exercício Escreva a estrutura de Lewis para o dissulfeto de carbono (CS2).

Exemplo 9.4

Escreva a estrutura de Lewis do ácido nítrico (HNO3) em que os três átomos de O 
estão ligados ao átomo central de N e o átomo ionizável de H está ligado a um dos 
átomos de O.

Resolução Seguimos o procedimento já delineado para a escrita de estruturas de Lewis. 
O esqueleto estrutural do HNO3 é

O N O H 

O

As configurações eletrônicas das camadas mais externas de N, O e H são 
2s^2p^ e 2s^2p^ e l í^  respectivamente. Assim, há 5 + (3 X 6) +  1, ou 24 
elétrons de valência para distribuir em HNO3.
Desenhamos uma hgação covalente simples entre N e cada um dos três áto­
mos de O e entre um dos átomos de O e o átomo de H. Então, distribuímos 
os elétrons de modo a cumprir a regra do octeto para os átomos de O:

: Ò—N—Ò—H.. I ..
: 0 :

Vemos que esta estrutura satisfaz a regra do octeto para todos os átomos 
de O, mas não para o átomo de N. Este tem apenas seis elétrons. Assim, 
movemos um par isolado de um dos átomos terminais O de modo a for­
mar outra ligação com N. Agora, a regra do octeto também é satisfeita 
para o átomo N:

Ò = N —Ò—H
. .  I . .

: 0 :

Verificação Verifique que todos os átomos (exceto H) satisfazem a regra do octeto. 
Conte os elétrons de valência em HNO3 (nas ligações e nos pares isolados). O resul­
tado é 24, igual ao número total de elétrons de valência nos três átomos O (3 X 6 = 
18), no átomo N (5) e no átomo H (1).

Exercício Escreva a estrutura de Lewis do ácido fóimico (HCOOH).

Passo 1:

Passo 2:

Passo 3:

Passo 4:

Problema semelhante: 9.45.

HNO3 é um eletrólito forte.

Problema semelhante: 9.45.



388 Química

co|“

utilizamos colchetes para indicar que a 
carga - 2  pertence ao íon como um todo.

Problema semelhante: 9.44.

Exemplo 9.5

Escreva a estrutura de Lewis do íon carbonato (COl”)

Resolução Seguimos o procedimento anterior para a escrita de estruturas de Lewis 
e notamos que se trata de um ânion com duas cargas negativas.
Passo 1 :  Podemos deduzir o esqueleto estmtural do íon carbonato reconhecendo 

que o C é menos eletronegativo do que o O. Logo, é mais provável que 
ocupe uma posição central como a seguinte:

O

O C O

Passo 2 :  As configurações eletrônicas da camada mais externa do C e do O são
2s^2p^ e 2s^2p^, respectivamente, e o próprio íon tem duas cargas negati­
vas. Assim, o número total de elétrons é 4 + (3 X 6) + 2, ou 24.

Passo 3 :  Desenhamos uma hgação covalente simples entre o C e cada O e assim 
cumprimos a regra do octeto para os átomos O:

: Ò:
.. I ..

: O — C — 0  :

Esta estrutura tem todos os 24 elétrons.
Passo 4\ A regra do octeto é satisfeita para os átomos de O, mas não para o átomo 

de C. Assim, movemos um par isolado de um dos átomos de O para formar 
outra hgação com o C. Agora, a regra do octeto também é satisfeita para o 
átomo de C:

r ?■
.. ii ..

: O—C—O :

Verificação Assegure-se de que todos os átomos satisfazem a regra do octeto. Con­
te os elétrons de valência em (COl”) (nas ligações químicas e nos pares isolados). O 
resultado é 24, igual ao número total de elétrons de valência nos três átomos de O (3 
X 6 = 18), no átomo de C (4) e duas cargas negativas (2).

Exercício Escreva a estrutura de Lewis do íon nitrito (NO2).

Revisão de conceitos
O modelo molecular mostrado aqui representa a guanina, um componente 
da molécula do DNA. Só são mostradas neste modelo as ligações entre os 
átomos. Desenhe uma estrutura de Lewis completa da molécula que mostre 
todas as ligações múltiplas e os pares isolados. (Para ver os códigos das 
cores, consulte a última página do hvro.)
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9.7 Carga formal e estrutura de Lewis
Ao comparar o número de elétrons em um átomo isolado com o número de elé­
trons que estão associados ao mesmo átomo em uma estrutura de Lewis, pode­
mos determinar a distribuição dos elétrons em uma molécula e desenhar a es­
trutura de Lewis mais plausível. O procedimento de contagem é o seguinte: em 
um átomo isolado, o número de elétrons associados ao átomo é simplesmente o 
número de elétrons de valência. (Como habitual, não precisamos nos preocupar 
com os elétrons mais internos.) Em uma molécula, os elétrons associados com 
um átomo são os elétrons não ligantes mais os elétrons em par(es) ligante(s) 
entre o átomo e outro(s) átomo(s). No entanto, como os elétrons em uma hgação 
são compartilhados, devemos dividir igualmente os elétrons do par hgante entre 
os átomos que formam a ligação. A carga formal de um átomo é a diferença de 
carga elétrica entre o número de elétrons de valência em um átomo isolado e o 
número de elétrons atribuídos a esse átomo em uma estrutura de Lewis.

Para atribuir o número de elétrons a um átomo em uma estrutura de Lewis, 
procedemos do seguinte modo:

• Todos os elétrons não ligantes são atribuídos ao átomo.
• Quebramos a(s) hgação(ões) entre esse átomo e o(s) outro(s) átomo(s) e 

atribuímos metade dos elétrons ligantes ao átomo considerado.

Vamos ilustrar o conceito de carga formal utihzando a molécula de ozônio
(O 3). Usando o mesmo procedimento por etapas dos Exemplos 9.3 e 9.4, dese­
nhamos o esqueleto estrutural de O3 e adicionamos hgações e elétrons de modo 
a satisfazer a regra do octeto para os dois átomos terminais:

: O — Ò — O :

Podemos ver que, embora todos os elétrons disponíveis sejam utihzados, a regra 
do octeto não é verificada para o átomo central. Para remediar esta situação, con­
vertemos um par isolado de um dos átomos terminais em uma segunda ligação 
entre esse átomo terminal e o átomo central, como segue:

0 = 0 — 0 :

A carga formal em cada átomo de O3 pode agora ser calculada de acordo com o 
seguinte esquema:

O ^ ò - f o :

e~ de valência 6 6 6
e~ atribuído ao átomo 6 5 7

Diferença ^ + |  _ i  
(carga formal)

em que as linhas onduladas representam a quebra das ligações. Note que a quebra 
de uma ligação simples resulta na transferência de um elétron, a quebra de uma 
ligação dupla resulta em uma transferência de dois elétrons para cada um dos 
átomos hgantes e assim sucessivamente. As cargas formais dos átomos de O3 são:

Ò = Ò — Ò : -

Para cargas positivas e negativas unitárias, omitimos normalmente o numeral 1. 
As regras seguintes são úteis para a escrita de cargas formais:

1. Para moléculas, a soma de todas as cargas tem de ser zero porque as molé­
culas são espécies eletricamente neutras. (Esta regra aplica-se, por exem­
plo, à molécula O 3 .)

Ozônio líquido abaixo do seu ponto de 
ebulição (-1 1 1 ,3°C). O ozônio é um gás 
tóxico, azul-claro e com odor acre.

Atribua metade dos elétrons de ligação a 
cada átomo.

Na determinação de cargas formais, o 
átomo na molécula (ou no íon) tem mais 
elétrons do que os elétrons de valência 
(carga negativa formal) ou o átomo tem 
menos elétrons do que os seus elétrons de 
valência (carga formal positiva)?
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Problema semelhante: 9.46.

2. Para os cátions, a soma das cargas formais tem de igualar a carga positiva.
Para os ânions, a soma das cargas formais tem de igualar a carga negativa.

Repare que as cargas formais ajudam a acompanhar os elétrons de valência 
e a obter uma imagem qualitativa da distribuição das cargas em uma molécula. 
Não devemos interpretar as cargas formais como transferência real e completa 
de elétrons. Por exemplo, na molécula O3 estudos experimentais mostram que o 
átomo O central tem uma carga parcial positiva, enquanto os átomos de O da ex­
tremidade têm uma carga parcial negativa, mas não há evidências de que ocorre 
uma transferência completa de elétrons de um átomo para o outro.

Exemplo 9.6

Escreva as cargas formais do íon carbonato.

Estratégia A estrutura de Lewis para o íon carbonato foi desenvolvida no Exem­
plo 9.5:

: 0 :

: Ò - f o f Ò :

As cargas formais dos átomos podem ser calculadas utilizando o seguinte procedimento.

Resolução Subtraímos o número de elétrons não ligantes e metade dos elétrons 
hgantes dos elétrons de valência de cada átomo.

O átomo C: o átomo de C tem quatro elétrons de valência e não possui elétrons 
não ligantes na estrutura de Lewis. A quebra da ligação dupla e de duas ligações 
simples dá lugar a uma transferência de quatro elétrons para o átomo de C. Assim, a 
carga formal é 4 — 4 =  0.

O átomo O em C = 0 :  o átomo de O tem seis elétrons de valência e há quatro 
elétrons não ligantes no átomo. A quebra da ligação dupla resulta na transferência de 
dois elétrons para o átomo de O. Aqui, a carga formal é 6 — 4 — 2 =  0.

O átomo O em C—O: este átomo tem seis elétrons não ligantes e a quebra da li­
gação simples transfere outro elétron para o átomo. A carga formal é 6 — 6 -  1= —1.

Assim, a estrutura para CO^” com cargas formais é:

: 0 :
.. II ..

“ : O—C—O : "

Verificação Note que a soma das cargas formais é -2 ,  igual à carga no íon carbonato. 

Exercício Escreva as cargas formais para 0 íon nitrito (NO2).

Por vezes, há mais de uma estrutura de Lewis aceitável para uma dada 
espécie. Nesses casos, frequentemente selecionamos a estrutura de Lewis mais 
plausível utilizando as cargas formais e as seguintes Unhas de orientação:

• Para moléculas, uma estrutura de Lewis na qual não existam cargas 
formais é preferível a uma estrutura na qual estejam presentes cargas 
formais.

• Estruturas de Lewis com cargas formais elevadas (+2, +3 e/ou —2, —3, 
etc.) são menos plausíveis do que aquelas com cargas formais baixas.

• Entre estruturas de Lewis com distribuições semelhantes de cargas for­
mais, a estrutura mais plausível é aquela em que as cargas formais negati­
vas estejam locaUzadas nos átomos mais eletronegativos.
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O Exemplo 9.7 mostra como as cargas formais facilitam a escolha da es­
trutura de Lewis correta para uma molécula.

Exemplo 9.7

O formaldeído (CH2O), um líquido com um odor desagradável, tem sido tradicio­
nalmente usado para preservar animais mortos. Desenhe a estrutura de Lewis mais 
provável para este composto.

Estratégia Uma estrutura de Lewis plausível deve satisfazer a regra do octeto para 
todos os elementos, exceto H, e ter as cargas formais (se existirem) distribuídas de 
acordo com as orientações referentes à eletronegatividade.

Resolução Os dois esqueletos estruturais possíveis são:

H

H C O H C O

H
(a) (b)

Primeiro, desenhamos as estruturas de Lewis para cada uma das possibilidades

H
\

c = o
/

H
(b)

Para mostrar as cargas formais, seguimos o procedimento dado no Exemplo 9.6. Em 
(a), o átomo de C tem um total de cinco elétrons (um par isolado mais três elétrons 
da quebra de uma ligação simples e de uma ligação dupla). Como o átomo de C tem 
quatro elétrons de valência, a carga formal no átomo é 4  — 5 =  —1 .0  átomo de 
O tem um total de cinco elétrons (um par isolado e três elétrons da quebra de uma 
ligação simples e de uma ligação dupla). Como o átomo de O tem seis elétrons de va­
lência, a carga formal no átomo é 6 — 5 = -f 1. Em (b), o átomo de C tem um total de 
quatro elétrons da quebra de duas ligações simples e de uma hgação dupla, de modo 
que a sua carga formal é 4 — 4 =  0. O átomo de O tem um total de seis elétrons (dois 
pares isolados e dois elétrons da quebra de uma ligação dupla). Portanto, a carga for­
mal no átomo é 6 — 6 =  0. Embora ambas as estruturas satisfaçam a regra do octeto, 
a estrutura (b) é a mais provável porque não possui cargas formais.

Verificação Certifique-se de que, em cada caso, o número total de elétrons de va­
lência é 12. Você pode sugerir duas outras razões pelas quais (a) é menos plausível?

Exercício Desenhe a estrutura de Lewis mais razoável para uma molécula que con­
tenha um átomo de N, um átomo de C e um átomo de H.

H—C = 0 —H 

(a)

Revisão de conceitos
Considere três arranjos atômicos possíveis para a cianamida (CH2N2): (a) 
H2CNN, (b) H2NCN, (c) HNNCH. Utilizando as cargas formais como 
guia, determine qual é o arranjo mais plausível.

9.8 Conceito de ressonância

r

CH2O

Problema semelhante: 9.47.

O nosso desenho da estrutura de Lewis para o ozônio (O3) satisfez a regra do oc­
teto para o átomo central porque colocamos uma hgação dupla entre esse átomo
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Mapa do potencial eletrostático do O3. 
A densidade eletrônica está igualmente 
distribuída entre os dois átomos O ter­
minais.

^0^ Animação 
Ressonância

e um dos dois átomos terminais O. De fato, podemos colocar a ligação dupla em 
qualquer um dos dois lugares alternativos, conforme mostram estas duas estru­
turas de Lewis equivalentes:

0 = 0 — 0 : -  - : 0 — 0 = 0

No entanto, nenhuma destas duas estruturas de Lewis explica os comprimentos 
de ligação conhecidos para a molécula O3.

Seria de se esperar que o comprimento da ligação O—O em O3 fosse 
maior do que o da hgação 0 = 0 , porque se sabe que as ligações duplas são mais 
curtas do que as ligações simples. Todavia, evidências experimentais mostram 
que ambas as ügações oxigênio-oxigênio têm o mesmo comprimento (128 pm). 
Para resolver esta discrepância, utihzamos ambas as estruturas de Lewis para 
representar a molécula de ozônio:

0 = 0 — 0 : -  <— > - : 0 — 0 = 0

Cada uma destas estruturas é denominada como uma estrutura de ressonância. 
Uma estrutura de ressonância é, então, cada uma de duas ou mais estruturas de 
Lewis para uma molécula particular que não possa ser descrita adequadamente 
por apenas uma estrutura de Lewis. O símbolo <— > indica que as estruturas 
representadas são estruturas, ou formas, de ressonância.

O próprio termo ressonância significa o uso de duas ou mais estruturas 
de Lewis para representar uma molécula particular. Do mesmo modo que um 
viajante medieval europeu na África descreveu um rinoceronte como um cruza­
mento entre um grifo e um unicórnio, dois animais conhecidos, mas imaginá­
rios, descrevemos a molécula de ozônio, uma molécula real, em termos de duas 
estruturas conhecidas, mas inexistentes.

Um conceito falso muito comum acerca da ressonância é a noção de que 
uma molécula, tal como a do ozônio, de algum modo transita rapidamente de 
uma estrutura de ressonância para outra. Lembre-se sempre de que nenhuma 
das estruturas de ressonância representa adequadamente a molécula, a qual tem 
a sua própria estrutura estável e única. “Ressonância” é uma invenção humana 
concebida para contornar as limitações dos modelos simples das ligações quími­
cas. Continuando a analogia animal, o rinoceronte é um ser “próprio” e não uma 
oscilação entre o mítico grifo e o unicórnio!

O íon carbonato fornece outro exemplo de ressonância:

: 0 : : Ò : -  : Õ : -
.. II .. .. I .. .. I ..

-  : q — C— O ■■ -  <— > 0 = C —o  : “ <— > “ ; O—C = 0

A estrutura hexagonal do benzeno foi 
proposta pela primeira vez pelo químico 
alemão August Kekulé (1829-1896).

De acordo com as evidências experimentais, todas as ligações carbono-oxigênio 
são equivalentes no íon COf” . Logo, as propriedades do íon carbonato são mais 
bem explicadas pela consideração das suas estruturas de ressonância em conjunto.

O conceito de ressonância aplica-se de igual modo a sistemas orgânicos. 
Um bom exemplo é a molécula de benzeno (CgHg):

HI HI
C H H C

I II ^ II I

I II
H

I
H
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Se uma destas estruturas de ressonância correspondesse à estrutura real do ben- 
zeno, haveria dois comprimentos de ligação diferentes entre átomos C adjacen­
tes, um característico de uma ligação simples e o outro de uma ligação dupla. Na 
realidade, o comprimento de ligação entre todos os átomos de carbono adjacen­
tes do benzeno é 140 pm, o qual é menor do que o de uma ligação C—C (154 
pm) e maior do que o de uma ligação C = C  (133 pm).

Um modo simples de desenhar a estrutura da molécula de benzeno e de 
outros compostos contendo o “anel benzênico” é mostrar apenas o esqueleto e 
não os átomos de carbono e de hidrogênio. Com esta convenção, as estruturas de 
ressonância são representadas por

Note que os átomos de C nos cantos do hexágono e os átomos de H são todos 
omitidos, embora a sua existência esteja subentendida. São mostradas apenas as 
ligações entre os átomos de C.

Lembre-se desta regra importante para desenhar estruturas de ressonância: 
as posições dos elétrons, mas não as dos átomos, podem ser rearranjadas em 
diferentes estruturas de ressonância. Em outras palavras, os mesmos átomos têm 
de estar ligados uns aos outros em todas as estruturas de ressonância para uma 
dada espécie.

Até agora, todas as estruturas de ressonância mostradas nos exemplos con­
tribuem igualmente para a estrutura real das moléculas e dos íons. Nem sempre 
isso acontece, como veremos no Exemplo 9.8.

Exemplo 9.8

Desenhe três estruturas de ressonância para a molécula do óxido nitroso, N2O (o ar­
ranjo atômico é NNO). Indique as cargas formais. Classifique as estruturas pela sua 
importância relativa nas propriedades globais da molécula.

Estratégia O esqueleto estrutural do N2O é

N N O

Seguimos o processo utilizado nos Exemplos 9.5 e 9.6 para desenhar estruturas de 
Lewis e calcular cargas formais.

Resolução As três estruturas de ressonância equivalentes são as seguintes

_.. 4- .. + .. _ 2— ••
N = N = 0  : N = N — O : : N — N = 0  :

(a) (b) (c)

Vemos que as três estruturas apresentam cargas formais. A estrutura (b) é a mais 
importante porque a carga negativa está no átomo de oxigênio mais eletronega- 
tivo. A estrutura (c) é a menos importante porque apresenta a maior separação 
das cargas formais. Além disso, a carga positiva está no átomo de oxigênio mais 
eletronegativo.

Verificação Assegure-se de que não há alteração nas posições dos átomos nas 
estruturas. Como N tem cinco elétrons de valência e cada O tem seis elétrons de va- 
lência, o número total de elétrons de valência é 5 X 2  +  6 =  16. A soma das cargas 
formais em cada estrutura é zero.

Exercício Desenhe três estruturas de ressonância para o íon tiocianato, SCN“ . 
Classifique as estruturas em ordem decrescente de importância.

As estruturas de ressonância com 
cargas formais superiores a +2 ou - 2  
são geral mente consideradas altamente 
implausíveis e podem ser rejeitadas.

Problemas semelhantes: 9.51, 9.56.
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Revisão de conceitos
o  modelo molecular apresentado a seguir representa a acetamida, que é 
utilizada como solvente orgânico. Neste modelo apenas são mostradas 
as ligações entre os átomos. Desenhe duas estruturas de ressonância para 
a molécula que mostrem as posições das ligações múltiplas e as cargas 
formais.

9.9 Exceções à regra do octeto
Conforme mencionado anteriormente, a regra do octeto aplica-se sobretudo aos 
elementos do segundo período. As exceções à regra do octeto são de três tipos: 
um octeto incompleto, um número ímpar de elétrons, ou mais de oito elétrons de 
valência ao redor do átomo central.

O berílio, ao contrário dos outros ele­
mentos do Grupo 2, forma principalmen­
te compostos covalentes dos quais o 
BeH2 é um exemplo.

Octeto incompleto
Em alguns compostos, o número de elétrons que rodeia o átomo central em uma 
molécula estável é menor do que oito. Considere, por exemplo, o berílio, que é 
um elemento do Grupo 2 (e do segundo período). A configuração eletrônica do 
berílio é 15^2^  ̂(tem dois elétrons de valência no orbital 2s). Na fase gasosa, o 
hidreto de berílio (BeH2) existe na forma de moléculas isoladas ou discretas. A 
estrutura de Lewis do BeH2 é

H—Be—H

Como podemos ver, o átomo de Be está rodeado por apenas quatro elétrons e 
não há como satisfazer a regra do octeto para o berílio nesta molécula.

Os elementos do Grupo 3, particularmente o boro e o alumínio, também 
têm tendência em formar compostos com menos de oito elétrons em tomo de 
seus átomos. Tomemos o boro como exemplo. Como a sua configuração eletrô­
nica é ls^2s^2p^, ele tem um total de três elétrons de valência. O boro reage com 
os halogênios para formar uma classe de compostos com a fórmula geral B X 3 , 

em que X é um átomo de halogênio. Assim, no trifluoreto de boro há apenas seis 
elétrons em tomo do átomo de boro:
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As seguintes estruturas de ressonância contêm uma ligação dupla entre os áto­
mos B e F e satisfazem a regra do octeto para o boro:

: F : 

+ F = B -
•' I

: F :

: F :

- B “
I

: F :

: F :
.. I
F — B “
" II .: F : ^

O fato de o comprimento da ligação B—F em BF3 (130,9 pm) ser menor do que o 
comprimento de uma ligação simples (137,3 pm) dá suporte às estruturas de res­
sonância, ainda que, em cada caso, a carga formal negativa esteja localizada no 
átomo de boro, e a carga formal positiva, no átomo de flúor mais eletronegativo.

Embora o trifluoreto de boro seja estável, ele reage prontamente com a 
amônia. Esta reação é mais bem representada pela estrutura de Lewis, na qual o 
átomo de boro está rodeado por apenas seis elétrons de valência:

: F :  H
I I

F — B  +  : N  — H
■■ I I

: F  : H

: F : H

- I  I .
: F — B — N + — H

■■ I I
: F : H

Assim, parece que as propriedades do B F 3 são mais bem explicadas pelas quatro 
estruturas de ressonância.

A ligação B—N no composto anterior é diferente das ligações covalentes dis­
cutidas até agora no sentido de que os dois elétrons são cedidos pelo átomo N. Este 
tipo de ligação, denominada ligação covalente coordenada (também referida como 
ligação dativa) é definida como uma ligação covalente na qual um dos átomos cede 
ambos os elétrons. Ainda que as propriedades de uma ligação covalente coordenada 
não difiram das de uma ligação covalente normal (porque todos os elétrons são se­
melhantes, independentemente de sua origem), a distinção é útil para acompanhar 
os elétrons de valência e atribuir as cargas formais.

Moléculas com um número ímpar de elétrons
Algumas moléculas contêm um número ímpar de elétrons. Entre elas encontra- 
-se o óxido nítrico (NO) e o dióxido de nitrogênio (NO2):

N = 6  Ò = N ' — Ò : "

Uma vez que é necessário um número par de elétrons para haver um emparelha- 
mento completo (de modo a alcançar oito elétrons), a regra do octeto claramente 
não pode ser satisfeita por todos os átomos em qualquer uma destas moléculas.

As moléculas com um número ímpar de elétrons são, por vezes, designa­
das por radicais. Muitos radicais são altamente reativos, dada a tendência de o 
elétron desemparelhado formar uma ligação covalente com um elétron desempa- 
relhado de outra molécula. Por exemplo, quando duas moléculas de dióxido de 
nitrogênio colidem, elas formam o tetróxido de dinitrogênio, no qual a regra do 
octeto é satisfeita por ambos os átomos N e O:

.0; 'o : .0;
^ N -  +  - n :^ — > ^

V -  :or
N— N

V -

Octeto expandido
Os átomos dos elementos do segundo período não podem ter mais de oito elé­
trons de valência, mas os átomos dos elementos a partir do terceiro período da

1 18

Amarelo: elementos do segundo período 
não podem  ter um octeto expandido. 
Azul: os elementos do terceiro período 
podem  ter um octeto expandido. Verde: 
apenas alguns dos gases nobres podem 
apresentar um octeto expandido.
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o  dicloreto de enxofre é um líquido tóxico, 
de cor vermelho-cereja e mal cheiroso (p.e.: 
59°C).

f
I

O AII3 tende a  se  dimerizar, ou seja, 
formar pela união de duas unidades AII3 
AI2I6.

Problema semelhante: 9.62.

Tabela Periódica formam alguns compostos nos quais o átomo central está ro­
deado por mais de oito elétrons. Além dos orbitais 35 e 3p, os elementos do 
terceiro período também têm orbitais 3d que podem ser utilizados na formação 
de ligações. Estes orbitais permitem que um átomo forme um octeto expandido. 
O hexafluoreto de enxofre é um composto muito estável em que existe um octeto 
expandido. A configuração eletrônica do enxofre é [Ne]35 3̂p'̂ . Em SFg, cada 
um dos seis elétrons de valência do enxofre forma uma ligação covalente com 
o átomo de flúor. Assim, há 12 elétrons em tomo do átomo de enxofre central:

No Capítulo 10 veremos que estes 12 elétrons, ou seis pares ligantes, estão aco­
modados em seis orbitais que se formam a partir do orbital 35, dos três orbitais 
3p e de dois dos cinco orbitais 3d. O enxofre também forma muitos compostos 
em que o átomo de enxofre obedece a regra do octeto. No dicloreto de enxofre, 
por exemplo, o S está rodeado por apenas oito elétrons:

:C Í — S — C l:

Os Exemplos 9.9 a 9.11 apresentam compostos que não obedecem a regra do 
octeto.

Exemplo 9.9

Desenhe a estrutura de Lewis para o tri-iodeto de alumínio (AII3).

Estratégia Seguimos os procedimentos utilizados nos Exemplos 9.5 e 9.6 para de­
senhar a estrutura de Lewis e calcular as cargas formais.

Resolução As configurações eletrônicas das camadas mais externas do Al e I são 
3s^3p^ e 5s^5p^, respectivamente. O número total de elétrons de valência é 3 + 3 X 
7, ou 24. Como Al é menos eletronegativo do que o I, ele ocupa a posição central e 
forma três ligações com os átomos de I:

: I :
.. I

: l — Al
•• I

: l :

Note que não há cargas formais nos átomos de Al e de I.

Verificação Embora a regra do octeto seja satisfeita para os átomos de I, há apenas 
seis elétrons de valência ao redor do átomo de Al. Assim, AII3 é um exemplo de octe­
to incompleto.

Exercício Desenhe a estrutura de Lewis para Bep2.

Exemplo 9.10

Desenhe a estrutura de Lewis para o pentafluoreto de fósforo (PF5), no qual os cinco 
átomos de F estão ligados ao átomo central de P.

PF5 é um com posto gasoso  reativo.

Estratégia Note que o P é um elemento do terceiro período. Seguimos os procedi­
mentos dados nos Exemplos 9.5 e 9.6 para desenhar a estrutura de Lewis e calcular 
as cargas formais.
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Resolução As configurações eletrônicas das camadas mais externas para o P e o F 
são, respectivamente, 3s^3p^ e 2s^2p^. Assim, o número total de elétrons de valência 
é 5 + (5 X 7), ou 40. O fósforo, como o enxofre, é um elemento do terceiro período 
e, portanto, pode ter um octeto expandido. A estrutura de Lewis do PF5 é

Note que não há cargas formais nos átomos de P e de F.

Verificação Embora a regra do octeto seja satisfeita para os átomos de F, há 10 elé­
trons de valência ao redor do átomo de P, conferindo-lhe um octeto expandido.

Exercício Desenhe a estrutura de Lewis para o pentafluoreto de arsênio (AsFs).

Exemplo 9.11

Desenhe uma estrutura de Lewis para o íon sulfato (SO^”) no qual os quatro átomos 
de O estejam ligados ao átomo central de S.

Estratégia Note que o S é um elemento do terceiro período. Seguimos os procedi­
mentos dados nos Exemplos 9.5 e 9.6 para desenhar a estrutura de Lewis e calcular 
as cargas formais.

Resolução As configurações eletrônicas das camadas mais externas do S e do O 
são 3s^3p^ e 2s^2p^, respectivamente.
Passo 1: O esqueleto estrutural de (SOj”) é

O

O S O 

O

Passo 2: O oxigênio e o enxofre são ambos elementos do Grupo 16 e, portanto, têm 
seis elétrons de valência cada. Incluindo as duas cargas negativas, temos 
de dar conta de um total de 6 +  (4 X 6) + 2, ou 32 elétrons de valência em 
(SO|-).

Passo 3: Desenhamos uma ligação covalente simples entre todos os átomos:

: 0 :
.. I ..

: 0 — S—O:.. I ..

: 0 :

A seguir, mostramos as cargas formais nos átomos de S e de O:

: 0 :“
-  I2. -: 0 —S—0 : “

: 0 :

Problema semelhante: 9.64.

(Continua)
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{Continuação)

Repare que podemos eliminar algumas das cargas formais do (SOj”) ao ex­
pandir a regra do octeto do átomo de S da seguinte maneira:

: 0 :
.. li ..
O—S—0 : “.. II ..

: 0 :

A questão de qual destas duas estruturas é mais importante, isto é, aquela na qual 
o átomo de S obedece a regra do octeto mas tem mais cargas formais, ou aquela na 
qual o átomo de S expande o seu octeto, tem sido objeto de debate entre os químicos. 
Em muitos casos, apenas cálculos elaborados de mecânica quântica poderão fornecer 
uma resposta mais elucidativa. Nesta fase da sua aprendizagem, você deve entender 
que ambas as representações são estruturas de Lewis válidas e você deve ser capaz de 
desenhar ambos os tipos de estruturas. Uma regra útil: ao tentar minimizar as cargas 
formais expandindo o octeto do átomo central, adicione apenas as ligações duplas su­
ficientes para igualar a carga formal sobre o átomo central a zero. Assim, a seguinte 
estrutura daria cargas formais sobre o S ( —2 ) e o O  (0), que são inconsistentes com 
as eletronegatividades destes elementos e, portanto, não devem ser incluídas na re­
presentação do íon (S04~)

Problema semelhante: 9.85. : Q  :
..
o = s = o
. .  II . .

: 0 :

Exercício Desenhe estruturas de Lewis razoáveis do ácido sulfúrico (H2SO4).

Repare que esta estrutura é apenas uma 
das seis estruturas equivalentes do (SOf~).

Uma nota final acerca do octeto expandido: ao escrever estruturas de 
Lewis de compostos contendo um átomo central além do terceiro período, por 
vezes verificamos que a regra do octeto é satisfeita por todos os átomos, mas 
que ainda existem elétrons para distribuir. Nesses casos, os elétrons adicionais 
devem ser colocados como pares isolados no átomo central. O Exemplo 9.12 
mostra esta abordagem.

Exemplo 9.12

Desenhe uma estrutura de Lewis do composto do gás nobre xenônio, o tetraflu- 
oreto de xenônio (XeF4), no qual todos os átomos de F estão ligados ao átomo 
central de Xe.

Estratégia Note que o Xe é um elemento do quinto período. Seguimos os proce­
dimentos dos Exemplos 9.5 e 9.6 para desenhar a estrutura de Lewis e calcular as 
cargas formais.

Resolução Passo 1: O esqueleto estrutural do XeF4 é

F F
Xe

F F

Passo 2: As configurações eletrônicas das camadas mais externas do Xe e do F são 
5s^5p^ e 2s^2p^ respectivamente, e o número total de elétrons de valência é 
8 +  (4 X 7), ou 36.

{Continua)
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Oóxido nítrico (NO), o óxido de nitrogênio mais simples, é 
constituído por moléculas com um número ímpar de elé­

trons, assim, é um composto paramagnético. NO é um gás in­
color (ponto de ebulição: — 152°C) que pode ser preparado no 
laboratório pela reação do nitrito de sódio (NaN02) com um 
agente redutor, como o Fê " ,̂ em um meio ácido:

N O 2 («^) +  ¥t^^{aq) +  2 \ t{ a q ) ----- >
NO(g) + Fe^^iaq) + H20(/)

As fontes ambientais de óxido nítrico incluem a queima 
de combustíveis fósseis contendo compostos de nitrogênio e a 
reação entre o nitrogênio e o oxigênio dentro dos motores dos 
automóveis a temperaturas elevadas

^2(8) + 02Íg)----->2NO(g)

Os relâmpagos também contribuem para a concentração de 
NO na atmosfera. Quando exposto ao ar, o óxido nítrico forma 
rapidamente o gás castanho de dióxido de nitrogênio:

2N0(g) + 02(g)-----^2N02(g)

O dióxido de nitrogênio é um dos componentes principais do 
“smog” fotoquímico.

Há cerca de 40 anos, ao estudarem a relaxação muscu­
lar, os cientistas descobriram que os nossos corpos produzem 
óxido nítrico para utilizá-lo como um neurotransmissor. (Um 
neurotransmissor é uma pequena molécula que facilita as co­
municações entre as células.) Desde então, o óxido nítrico tem 
sido detectado em pelo menos uma dezena de tipos de células 
em várias partes do corpo. As células do cérebro, do fígado, do 
pâncreas, do trato intestinal e das artérias sanguíneas podem 
sintetizar óxido nítrico. Essas moléculas também funcionam 
como uma toxina celular para destruir bactérias nocivas. Mas 
isso não é tudo: em 1996 foi descoberto que o NO se liga à he­
moglobina, a proteína transportadora do oxigênio no sangue, 
ajudando a regular a pressão sanguínea.

A descoberta do papel biológico do óxido nítrico aju­
dou a esclarecer o mecanismo de atuação da nitroglicerina 
(C3H5N3O9) como um medicamento. Durante muitos anos, ela 
foi prescrita a doentes do coração para aliviar as dores {angina 
pectoris) causadas por uma breve interrupção da corrente san­

guínea para o coração, apesar de não se compreender como a 
nitroglicerina funcionava. Sabemos hoje que ela produz óxido 
nítrico, o qual causa relaxação muscular e dilatação das arté­
rias. A este respeito, é interessante notar que Alfred Nobel, o 
inventor da dinamite (uma mistura de nitroglicerina e de argila 
que estabiliza o explosivo antes da sua utilização), e que foi o 
patrono dos prêmios que levam o seu nome, tinha problemas 
cardíacos. Mas ele recusou a recomendação do seu médico 
para ingerir uma pequena quantidade de nitroglicerina para 
aliviar a dor.

O NO pode ser considerado uma molécula mensageira. 
A molécula de NO é pequena, de modo que pode difundir-se 
rapidamente de célula para célula. É uma molécula estável, 
mas em certas condições é altamente reativa, o que explica a 
sua função protetora. A enzima que provoca a relaxação mus­
cular contém ferro para o qual o óxido nítrico tem uma afini­
dade elevada. É a ligação do NO ao ferro que ativa a enzima. 
No entanto, na célula, onde os efetores biológicos são em geral 
moléculas muito grandes, os efeitos penetrantes de uma das 
menores moléculas conhecidas são sem precedentes.

O óxido nítrico é um gás incolor produzido pela ação do 
em uma solução ácida de nitrito de sódio. O gás borbulha atra­
vés de água e reage imediatamente com o oxigênio, quando 
exposto ao ar, para formar o gás NO2 (de cor castanha).
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Problema semelhante: 9.63.

Lembre-se de que é necessária energia 
para quebrar uma ligação, de modo que 
é liberada energia quando se forma uma 
ligação.

A estrutura de Lewis de O2 é ò = ò  e a do N2 

é:N=N:.

{Continuação)

Passo 3: Desenhamos uma ligação covalente simples entre todos os átomos ligan- 
tes. A regra do octeto é satisfeita por todos os átomos de F, cada um dos 
quais tem três pares isolados. A soma dos elétrons dos pares isolados dos 
quatro átomos de F (4 X 6) e dos quatro pares de ligação (4 X 2) é 32. Por 
conseguinte, os quatro elétrons restantes são colocados como dois pares 
isolados no átomo de Xe:

Vemos que o átomo de Xe tem um octeto expandido. Não há cargas for­
mais nos átomos de Xe e de F.

Exercício Escreva a estrutura de Lewis para o tetrafluoreto de enxofre (SF4).

9.10 Entalpia de ligação
Uma medida da estabilidade de uma molécula é a sua entalpia de ligação, que é 
a variação de entalpia necessária para quebrar uma dada ligação em 1 m ol de 
m oléculas no estado gasoso. (As entalpias de ligação nos sólidos e líquidos são 
afetadas pelas moléculas vizinhas.) A entalpia de ligação determinada experi­
mentalmente para a molécula diatômica de hidrogênio, por exemplo, é

^ 2 Íg)-----  ̂H(g) + H(g) A/f° = 436,4 kJ/mol

Esta equação indica que a quebra das ligações covalentes em 1 mol de moléculas 
de H2 no estado gasoso requer a energia de 436,4 kJ/mol. Para a molécula de 
cloro, menos estável.

C h (g )----- > Cl(g) + Cl{g) AH° = 242,7 kJ/mol

As entalpias de ligação também podem ser medidas diretamente para mo­
léculas contendo elementos diferentes, como HCl,

HCl(g)----- > H(g) +  Cl{g) ^H °  =  431,9 kJ/mol

bem como para moléculas contendo ligações duplas e triplas:

0 2 (g)-----------  ̂0 (g) + 0 (g) AN° = 498,7 kJ/mol
N2(g)-----------  ̂N(g) + N(g) A//° = 941,4 kJ/mol

A medição das forças de ligações covalentes em moléculas poliatômicas é mais 
complicada. Por exemplo, as medições mostram que a energia necessária para 
quebrar a primeira ligação O—H em H2O é diferente da energia necessária para 
quebrar a segunda ligação O—H:

H2 0 (g)-----> H(g) + OH(g) Aff° = 502  kJ/mol
O H (g )-----> H(g) + 0 (g ) = 427 kJ/mol

Em cada caso, é quebrada uma ligação O—H, mas o primeiro passo é mais en- 
dotérmico do que o segundo. A diferença entre os dois valores de AH° sugere 
que a segunda ligação O—H sofreu uma alteração como resultado das variações 
no ambiente químico.
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Tabela 9.4 Algumas entalpías de ligação de moléculas díatômicas* e entalpías 
médias de ligação em moléculas poliatômicas

Ligação
Entalpia de ligação 

(kJ/mol) Ligação
Entalpia de ligação 

(kJ/mol)

H—H 436,4 C—I 240
H—N 393 C—P 263
H—0 460 c —s 255
H—S 368 c= s 477
H—P 326 N—N 193
H—F 568,2 N = N 418
H—Cl 431,9 N = N 941,4
H—Br 366,1 N—O 176
H—I 298,3 N = 0 607
C—H 414 0 —0 142
C—C 347 0 = 0 498,7
C = C 620 0 —P 502

812 o = s 469
C—N 276 P—P 197
C = N 615 P = P 489
C = N 891 S—S 268
c — 0 351 S = S 352
c=o** 745 F—F 156,9

1076,5 Cl—Cl 242,7
C—F 450 Br—Br 192,5
C—Cl 338 I—I 151,0
C—Br 276

* As entalpías de ligação das moléculas diatômicas (em negrito) têm mais algarismos significativos 
do que as entalpías de ligação das moléculas poliatômicas porque as entalpías de ligação para 
moléculas diatômicas são diretamente mensuráveis e não o resultado de uma média sobre muitos 
compostos.
** A  entalpia de ligação C = 0  em CO2 é 799 kJ/mol.

Podemos compreender agora por que a entalpia da ligação O—H em duas 
moléculas diferentes, como o metanol (CH3OH) e a água (H2O), não são iguais: 
os seus ambientes químicos são diferentes. Assim, para moléculas poliatômicas, 
falamos da entalpia média de ligação de uma dada ligação. Por exemplo, pode­
mos medir a entalpia da ligação O—H em 10 moléculas poliatômicas diferentes 
e obter a entalpia média de ligação de O—H dividindo a soma das entalpias de 
ligação por 10. A Tabela 9.4 lista entalpias médias de ligação de várias molé­
culas diatômicas e poliatômicas. Como foi afirmado anteriormente, as ligações 
triplas são mais fortes do que as ligações duplas, as quais, por sua vez, são mais 
fortes do que as ligações simples.

utilização de entalpias de ligação em Termoquimica
Uma comparação das alterações termoquímicas verificadas em diversas reações 
(Capítulo 6) revela uma variação notavelmente vasta das entalpias. Por exemplo, a 
combustão de hidrogênio gasoso com oxigênio gasoso é razoavelmente exotérmica:

H2(g) +  ' ^ 2 (8 ) -----»H^OÍO = -285,8 kJ/mol
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Por outro lado, a formação da glicose (C6H 12O6) a partir de água e di­
óxido de carbono, realizada de modo eficiente pela fotossíntese, é altamente 
endotérmica:

6C0 2 (g) + 6H2 0 ( 0 -----> C6H i206(5) + 602(g) A//° = 2801 kJ/mol

Podemos explicar estas variações se considerarmos a estabilidade das moléculas 
individuais dos reagentes e produtos. Afinal, a maioria das reações químicas 
envolve a quebra e a formação de ligações. Assim, o conhecimento das entalpias 
de ligação e, portanto, da estabilidade das moléculas, indica a natureza termo- 
química das reações que as moléculas sofrem.

Em muitos casos, é possível prever aproximadamente a entalpia de reação 
utilizando as energias médias de ligação. Como sempre é requerida energia para 
quebrar ligações químicas e como sempre é liberada energia na formação de 
ligações químicas, podemos estimar a entalpia de uma reação pela contagem do 
número total de ligações quebradas e formadas na reação e pelo registro de todas 
as variações de energia correspondentes. A entalpia de reação Qm fase gasosa é 
dada por

AH° = XEL(reagentes) — SEL(produtos)
= energia total fornecida — energia total liberada  ̂ ‘ ^

onde EL representa a entalpia média de ligação e X é o símbolo de somatório. 
A Equação (9.3), tal com está escrita, considera a convenção de sinal para 
AH°. Assim, se a energia total fornecida for maior do que a energia total libe­
rada, AH° é positivo e a reação é endotérmica. Por outro lado, se mais energia 
for liberada do que absorvida, AH° é negativo e a reação é exotérmica (Figura
9.8). Se as moléculas dos reagentes e produtos forem todas diatômicas, então 
a Equação (9.3) produzirá resultados precisos, pois as entalpias de ligação 
de moléculas diatômicas são conhecidas com rigor. Se algumas ou todas as 
moléculas dos reagentes e produtos forem pohatômicas, a Equação (9.3) for­
necerá apenas resultados aproximados, porque se utilizam entalpias médias 
de ligação.

Figura 9.8 Variações das entalpias de 
ligação (a) em uma reação endotérmica e
(b) em uma reação exotérmica.

CS
'o,
B
w

(a) (b)
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Para moléculas diatômicas, a Equação (9.3) é equivalente à Equação 
(6.18), de modo que os resultados obtidos nessas duas equações devem corres­
ponder, como ilustra o Exemplo 9.13.

Exemplo 9.13

Utilize a Equação (9.3) para calcular a entalpia de reação para o processo 

m g )  + C\2Íg)----->2HC\(g)

Compare os seus resultados com os obtidos a partir da Equação (6.18).

Estratégia Lembre que a quebra de ligações é um processo que absorve energia 
(endotérmico) e a formação de ligações é um processo que libera energia (exotér- 
mico). Portanto, a variação total de energia é a diferença entre estes dois processos 
opostos, conforme descrito pela Equação (9.3).

Resolução Começamos contando o número de ligações quebradas e formadas e as va­
riações de energia correspondentes. A melhor forma de fazer isso é criando um quadro:

Tipo de ligações Número de ligações 
quebradas quebradas
H—H (H2) 1

Cl—Cl (CI2) 1

Energia de ligação 
(kJ/mol) 

436,4 
242,7

Variação de energia 
(kJ/mol)

436,4
242,7

Tipo de ligações Número de ligações Energia de ligação 
formadas formadas (kJ/mol)

H—Cl(HCl) 2 431,9

Variação de energia 
(U/mol)

863,8

Em seguida, obtemos a energia total fornecida e a energia total liberada:

energia total fornecida = 436,4 kJ/mol + 242,7 kJ/mol = 679,1 kJ/mol 
energia total liberada = 863,8 kJ/mol

Utilizando a Equação (9.3), escrevemos

= 679,1 kJ/mol -  863,8 kJ/mol =  -184,7 kJ/mol

Altemativamente, podemos utilizar a Equação (6.18) e os dados no Apêndice 3 para 
calcular a entalpia de reação:

A//° =  2A//f°(HCl) -  [A//^(H2) + A//f°(Cl2)]
= (2)(-92 ,3kJ/m ol) -  0 -  0 
= -184,6kJ/m ol

Verificação Esperamos que os resultados das Equações (9.3) e (6.18) sejam iguais 
porque os reagentes e produtos são os mesmos. A pequena discrepância entre eles 
deve-se a diferentes formas de arredondamento.

Exercício Calcule a entalpia de reação

H 2(^ ) +  P 2( g ) -------- > 2 E F (g )

utilizando (a) a Equação (9.3) e (b) a Equação (6.18).

O Exemplo 9.14 utiliza a Equação (9.3) para estimar a entalpia de uma 
reação que envolve uma molécula poliatômica.

Consulte a Tabela 9.4 para obter as 
entalpias de ligação para estas moléculas 
diatômicas.

Problema semelhante: 9.104.
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V *

Exemplo 9.14

Calcule a variação de entalpia para a combustão do hidrogênio gasoso:

2H2(g) + 02Íg)---- >2H20(g)

Estratégia Seguimos basicamente o mesmo procedimento do Exemplo 9.13. Note, 
contudo, que H2O é uma molécula poliatômica, assim, necessitamos do valor da en­
talpia média da ligação O—H.

Resolução Construímos o seguinte quadro:

1 Tipo de ligações Número de ligações Energia de ligação Variação de energia

 ̂ A
quebradas
H - H ( H 2)

quebradas
2

(U/mol)
436,4

(U/mol)
872,8

0 = 0  (O2) 1 498,7 498,7

Tipo de ligações 
formadas 

O - H  (H2O)

Número de ligações 
formadas 

4

Energia de ligação 
(kJ/mol)

460

Variação de energia 
(U/mol)

1840

Em seguida, obtemos a energia total fornecida e a energia total liberada:

energia total fornecida = 872,8 kJ/mol + 498,7 kJ/mol = 1371,5 kJ/mol 
energia total liberada = 1840 kJ/mol

Utilizando a Equação (9.3), escrevemos

M T  = 1371,5 kJ/mol -  1840kJ/mol =  -469kJ/m ol

Este resultado é apenas uma estimativa porque a entalpia da ligação O—H é uma 
quantidade média. Altemativamente, podemos utilizar a Equação (6.18) e os resulta­
dos no Apêndice 3 para calcular a entalpia de reação:

A//° = 2A//f(H20) -  [2A//KH2) + A//f°(02)l 
= 2 (-241 ,8  kJ/mol) -  0 -  0 
= -483,6  kJ/mol

Verificação Note que o valor estimado com base nas entalpias médias de ligação 
é bastante próximo do valor calculado utilizando os dados para A//°. Em geral, a 
Equação (9.3) funciona melhor para reações que são ou bastante endotérmicas ou 
bastante exotérmicas, isto é, reações para as quais A/f° > 1 0 0  kJ/mol ou A/7° <  

Problema semelhante: 9.72. —100 kJ/mol.

Exercício Para a reação:

H2(g) +  C2H4(g)----- >C2He(g)

(a) Faça a estimativa da entalpia de reação utilizando os valores das entalpias de 
ligação na Tabela 9.4.

(b) Calcule a entalpia de reação utilizando as entalpias padrão de formação. 
(A/7f para H2, C2H4 e C2H6 são, respectivamente, 0 kJ/mol, 52,3 kJ/mol e 
-8 4 ,7  kJ/mol.)

Revisão de conceitos
Por que o cálculo de A//°oi de reação utilizando as entalpias de ligação é por 
vezes diferente do cálculo utilizando os valores de A/Zf?
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Equações-chave
i\H° = SEL(reagentes) — SEL(produtos) (9.3) Para calcular a variação de entalpia de uma reação a partir das entalpias de

ligação.

Resumo de fatos e conceitos
1. Um símbolo de Lewis mostra o número de elétrons de va- 

lência de um átomo de um dado elemento. Os símbolos de 
Lewis são úteis sobretudo para os elementos representativos.

2. Os elementos com maior probabilidade de formar compos­
tos iônicos têm energias de ionização baixas (como os me­
tais alcalinos e alcalino-terrosos, os quais formam cátions) 
ou afinidades eletrônicas elevadas (como os halogênios e o 
oxigênio, os quais formam ânions).

3. Uma ligação iônica é o produto das forças eletrostáticas de 
atração entre íons positivos e negativos. Um composto iô- 
nico consiste em uma extensa rede de íons na qual existe 
um balanço entre cargas positivas e negativas. A estrutura 
de um composto iônico sólido maximiza as forças atrativas 
entre os íons.

4. A energia de rede é uma medida da estabilidade de um sóli­
do iônico, e pode ser calculada por meio do ciclo de Bom- 
-Haber, o qual se baseia na lei de Hess.

5. Em uma ligação covalente, dois elétrons (um par) são com­
partilhados por dois átomos. Nas ligações covalentes múlti­
plas, dois ou três pares de elétrons são compartilhados por 
dois átomos. Alguns átomos ligados por ligações covalen­
tes também têm pares isolados, isto é, pares de elétrons que 
não estão envolvidos nas ligações. O arranjo dos elétrons

ligantes e dos pares isolados em uma molécula é represen­
tado por uma estrutura de Lewis.

6. A eletronegatividade é a medida da capacidade de um áto­
mo de atrair elétrons em uma ligação química.

7. A regra do octeto prevê que os átomos formam ligações 
covalentes suficientes para cada um se cercar de oito elé­
trons. Quando um átomo em um par covalentemente ligado 
cede dois elétrons para a ligação, a estrutura de Lewis pode 
incluir a carga formal em cada átomo como um meio de 
acompanhar os elétrons de valência. Existem exceções à 
regra do octeto, particularmente para compostos covalen­
tes de berílio, elementos do Grupo 3, moléculas com um 
número ímpar de elétrons e elementos a partir do terceiro 
período da Tabela Periódica.

8. Para algumas moléculas ou íons poliatômicos, duas ou 
mais estruturas de Lewis baseadas no mesmo esqueleto 
estrutural satisfazem a regra do octeto e parecem quimica- 
mente razoáveis. O conjunto dessas estruturas de ressonân­
cia representa a molécula ou o íon poliatômico de forma 
mais precisa do que uma única estrutura de Lewis.

9. A força de uma ligação covalente é medida pela sua energia 
de entalpia. As entalpias de ligação podem ser utilizadas 
para estimar a entalpia de reações.

Palavras-chave
Carga formal, p. 389 
Ciclo de Bom-Haber, 

p. 374
Composto covalente, p. 379 
Comprimento de ligação, 

p.381
Eletronegatividade, p. 382

Entalpia de ligação, p. 400 
Estrutura de Lewis, p. 380 
Estrutura de ressonância, 

p. 392
Lei de Coulomb, p. 374 
Ligação covalente

coordenada, p. 395

Ligação covalente polar, 
p. 382

Ligação covalente, p. 379 
Ligação dupla, p. 381 
Ligação iônica, p. 372 
Ligação múltipla, p. 380 
Ligação simples, p. 380

Ligação tripla, p. 381 
Par isolado, p. 380 
Regra do octeto, p. 380 
Ressonância, p. 392 
Símbolo de Lewis, p. 371

Questões e problemas

Símbolos de Lewis
Questões de revisão

9.1 Em que consiste um símbolo de Lewis? A que elemen­
tos o símbolo principalmente se aplica?

9.2 Utilize o segundo membro de cada grupo, desde o Gru­
po 1 ao Grupo 17, para mostrar que o número de elé­
trons de valência de um átomo do elemento é igual ao 
número do seu grupo.

9.3 Sem recorrer à Figura 9.1, escreva os símbolos de Lewis 
para os átomos dos seguintes elementos: (a) Be, (b) K,
(c) Ca, (d) Ga, (e) O, (f) Br, (g) N, (h) I, (i) As, (j) F.

9.4 Escreva os símbolos de Lewis para os seguintes íons:
(a) Li+, (b) a ~ ,  (c) S^-, (d) (e) N^“ .

9.5 Escreva os símbolos de Lewis para os seguintes átomos e
íons: (a) I, (b) T , (c) S, (d) S^“, (e) P, (f) P^“, (g) Na, (h) 
Na% (i) Mg, a) Mg^% (k) Al, (1) (m) Pb, (n) Pb^^
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Ligação íôníca
Questões de revisão

9.6 Explique o que é uma ligação iônica.
9.7 Explique como a energia de ionização e a afinidade 

eletrônica determinam se os átomos dos elementos se 
combinam para formar compostos iônicos.

9.8 Mencione cinco metais e cinco não metais que, pro­
vavelmente, formarão compostos iônicos. Escreva as 
fórmulas dos compostos que possam resultar da combi­
nação desses metais e não metais. Nomeie esses com­
postos.

9.9 Dê um exemplo de um composto iônico que contenha 
apenas elementos não metálicos.

9.10 Dê um exemplo de um composto iônico que contenha 
um cátion e um ânion poliatômicos.

9.11 Explique por que é raro encontrar íons com cargas su­
periores a 3 em compostos iônicos.

9.12 O termo “massa molar” foi introduzido no Capítulo 3. 
Qual é a vantagem de utilizar este termo quando discu­
timos compostos iônicos?

9.13 Em quais dos seguintes estados o NaCl seria eletrica­
mente condutor? (a) sólido, (b) fundido, (c) dissolvido 
em água. Explique as suas respostas.

9.14 O berflio forma um composto com o cloro que tem a 
fórmula empírica BeCl2. De que modo você determina­
ria se ele é ou não um composto iônico? (O composto 
não é solúvel em água.)

Problemas
9.15 Uma ligação iônica forma-se entre um cátion A''' e um 

ânion B“ . De que modo a energia da ligação seria afe­
tada [ver Equação (9.2)] pelas seguintes alterações? (a) 
duplicação do raio de A^, (b) triplicação da carga em 
A^, (c) duplicação das cargas em A^ e B", (d) diminui­
ção dos raios de A^ e B" para metade dos seus valores 
originais.

9.16 Proponha fórmulas empíricas e nomes para os compos­
tos formados a partir dos seguintes pares de íons: (a) 
Rb^ e r ,  (b) Cs^ e SOj" (c) Sr^+ e N^“, (d) Al^+ e S^".

9.17 Utilize símbolos de Lewis para mostrar a transferência 
eletrônica entre os seguintes pares de átomos para for­
mar cátions e ânions: (a) Na e F, (b) K e S, (c) Ba e O,
(d) Al eN.

9.18 Escreva as estruturas de Lewis para os reagentes e pro­
dutos nas seguintes reações (em primeiro lugar faça o 
balanceamento das equações.)
(a) Sr +  S e------> SrSe
(b) Ca + H2------ >CaH2
(c) LÍ +  N2----- >LÍ3N
(d) Al + S ------>Al2S3

9.19 Para cada um dos seguintes pares de elementos, diga 
se é mais provável eles formarem um composto biná­

rio iônico ou covalente. Escreva a fórmula empírica e o 
nome do composto: (a) I e Cl, (b) Mg e F.

9.20 Para cada um dos seguintes pares de elementos, diga 
se é mais provável eles formarem um composto biná­
rio iônico ou covalente. Escreva a fórmula empírica e o 
nome do composto: (a) B e F, (b) K e Br.

Energia de rede de compostos iônicos
Questões de revisão

9.21 O que é energia de rede e que papel ela desempenha na 
estabilidade dos compostos iônicos?

9.22 Explique de que modo a energia de rede de um com­
posto iônico, como o KCl, pode ser determinada utili­
zando o ciclo de Bom-Haber. Em que lei este procedi­
mento se baseia?

9.23 Nos seguintes pares de compostos iônicos, especifique 
qual tem a energia de rede mais elevada: (a) KCl ou 
MgO, (b) LiF ou LiBr, (c) Mg3N2 ou NaCl. Explique a 
sua escolha.

9.24 Compare a estabilidade (no estado sólido) dos seguin­
tes pares de compostos: (a) LiF e LÍF2 (contendo o íon 
Li^'^), (b) CS2O e CsO (contendo o íon 0 “), CaBr2 e 
CaBr3 (contendo o íon Câ "*").

Problemas
9.25 Utilize o ciclo de Born-Haber (ver Seção 9.3) para o 

LiF, para calcular a energia de rede do NaCl. [Entalpia 
de sublimação Na =  108 kJ/mol e A//F(NaCl) =  -411  
kJ/mol. A energia necessária para dissociar 5 mol de CI2 
em átomos Cl = 121,4 kJ/mol.]

9.26 Calcule a energia de rede do cloreto de cálcio saben­
do que a entalpia de sublimação do Ca é 121 kJ/mol 
e A//f(CaCl2) =  -7 9 5  kJ/mol. (ver Tabelas 8.2 e 8.3 
para outros dados.)

Ligação covalente
Questões de revisão

9.27 Qual é a contribuição de Lewis para a nossa compreen­
são da ligação covalente?

9.28 Utilize um exemplo para ilustrar cada um dos seguintes 
termos: pares isolados, estrutura de Lewis, regra do oc­
teto, comprimento de ligação.

9.29 Qual é a diferença entre um símbolo de Lewis e uma 
estrutura de Lewis?

9.30 Quantos pares isolados de elétrons há nos átomos subh- 
nhados destes compostos: HBr, FÍ2S, CH4?

9.31 Compare as ligações moleculares simples, duplas e 
triplas e dê exemplos de cada uma. Para os mesmos 
átomos ligados, de que modo o comprimento de liga­
ção varia desde uma ligação simples a uma ligação 
tripla?

9.32 Compare as propriedades dos compostos iônicos e 
compostos covalentes.
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Eletronegatívidade e tipo de ligação
Questões de revisão

9 .3 3  D e fin a  e le tro n e g a tív id a d e  e e x p liq u e  a d ife re n ça  en­

tre e letro n e g atív id ad e  e a fin id a d e  e le trô n ica . D e scre va  

com o v a ria , em  g e ra l, a e letro n eg atívid ad e dos elem en­

tos de acordo com  a p o siçã o  na T a b e la  P e rió d ic a .

9 .3 4  O  que é um a lig a ç ã o  co valente p o la r? C ite  d o is  co m ­

postos que contenham  um a ou m a is lig a çõ e s co valentes 

p o lares.

Problemas
9 .3 5  C o lo q u e  as seguintes lig a ç õ e s em  ordem  crescente de 

caráte r iô n ic o : a lig a ç ã o  lít io -f lú o r  em  L iF , a lig a ç ã o  

p o tá ssio -o x ig ê n io  em  K 2O , a lig a ç ã o  n itro g ê n io -n itro - 

g ên io  em  N 2, a lig a ç ã o  e n x o ffe -o x ig ê n io  em  S O 2, a l i ­

gação c lo ro -flú o r em  C IF 3.

9 .36  C o lo q u e  as seguintes lig a ç õ e s em  ordem  crescente de 

caráte r iô n ic o : ca rb o n o -h id ro g ê n io , flú o r-h id ro g ê n io , 

b ro m o -h id ro g ê n io , só d io -c lo ro , p o tá ss io -flú o r, lít io - 

-c lo ro .

9 .3 7  Q uatro  átom os são a rb itra ria m e n te  d esig n ad o s p o r D , 

E , F  e G . A s  suas e letro n eg ativid ad es são as seguintes: 

D  =  3,8, E  =  3,3, F  =  2,8 e G  =  1,3. S e  os átom os 

destes elem entos fo rm arem  as m o lé cu la s D E , D G , E G  

e D F , de que m odo vo cê co lo c a ria  estas m o lé cu la s em  

ordem  crescente de caráter de lig a ç ã o  co vale n te ?

9 .38  C o lo q u e  as lig a ç õ e s  a se g u ir em  ordem  cresce nte de 

caráte r iô n ic o : c é s io -flú o r, c lo ro -c lo ro , b ro m o -c lo ro , 

s ilíc io -c a rb o n o .

9 .3 9  C la s s if iq u e  as se g u in te s lig a ç õ e s  co m o iô n ic a s , co va ­

le n te s p o la re s ou co v a le n te s e e x p liq u e  as su as re s ­

p o stas: (a ) a lig a ç ã o  C C  no H3CCH3, (b ) a  lig a ç ã o  K l  

no K l,  (c) a lig a ç ã o  N B  no H3NBCI3, (d ) a lig a ç ã o  C F  
no CF4.

9 .40  C la s s if iq u e  as seguintes lig a ç õ e s com o iô n ic a s , co va­

lentes p o lares ou co valentes e e x p liq u e  as suas resp o s­

tas: (a) a lig a ç ã o  S iS i no C I3S ÍS ÍC I3, (b) a lig a ç ã o  S iC l 

no C I3S ÍS ÍC I3, (c) a lig a ç ã o  C a F  no C a F 2, (d) a lig a ç ã o  

N H  no N H 3.

Estrutura de Lewis e regra do octeto
Questões de revisão

9 .4 1 F a ç a  um  resum o dos aspectos e sse n c ia is  da re g ra  do 

octeto de L e w is . A  regra do octeto a p lic a -s e  p rin c ip a l­

m ente aos elem entos do segundo p erío d o . E x p liq u e .

9 .4 2  E x p liq u e  o co nceito  de carg a fo rm a l. A s  cargas fo rm a is 

representam  um a separação re a l de ca rg a s?

Problemas
9 .4 3  E sc re v a  estruturas de L e w is  p ara as seguintes m o lé cu ­

la s  e ío n s: (a) N C I3, (b) O C S , (c) H 2O 2, (d) C H 3C O O " ,

(e) C N " , (f) C H 3C H 2N H 3̂.

9 .4 4  E sc re v a  estruturas de L e w is  p ara as seguintes m o lé cu ­

la s  e ío n s: (a) O F 2, (b) N 2F 2, (c) S Í2H 6, (d ) O H " , (e) 
C H 2 C 1C O O " , (f) CH 3N H 3^.

9 .4 5  E sc re v a  estruturas de L e w is  p ara as seguintes m o lé cu ­

la s : (a) I C l,  (b) P H 3, (c) P 4 (cad a P  está lig a d o  a ou­

tros três átom os de P ), (d) H 2S , (e )N 2H 4, (f) H C IO 3, (g) 

C O B r2 (C  está lig a d o  aos átom os de O  e de B r).

9.46 E scre v a  estruturas de L e w is  para os seguintes ío n s: (a) 

O 2" (b) C 2~ (c) NO"^, (d) N H J . M ostre as cargas fo rm ais.

9 .4 7  A s  seg u in tes estru tu ras de L e w is  p ara  (a) H C N , (b) 

C 2H 2, (c) S n 02, (d) BF3, (e) H O F , (f) H C O F  e (g) NF3 
estão in co rre ta s. E x p liq u e  o que está errado em  cada 

um a e escreva a estrutura co rreta. (A s  p o siçõ es re la tiv a s 

dos átom os estão representadas corretam ente.)

(a) H — C = N  (f)

(b) H = C = C = H  '

(c) Ò — S n — Ò  O .

(d) : F . ,F : (g ) • F  F  •
N
I

: F  :

(e) H — Ò = Í F :

9 .48  O  esqueleto e stru tu ral do á cid o  a cé tico  m ostrado a se­

g u ir é correto, m as algum as das lig a çõ e s estão erradas, 

(a) Id e n tifiq u e  as lig a çõ e s in co rre tas e e x p liq u e  os seus 

e rro s, (b) E sc re v a  a estrutura de L e w is  co rreta p ara  o 

á cid o  acético .

H  : 0 :
I I

H = C — C — O — H
I •• ••

H

Conceito de ressonância
Questões de revisão

9 .49  D e fin a  com prim ento de lig a ç ã o , re sso n ân cia  e estrutura 

de resso n ân cia . Q u a is  são as regras p ara escrever estru­

turas de re sso n â n cia ?

9 .50  É  p o ssív e l “is o la r” um a estrutura de re sso n ân cia  de um  

com posto para e stu d á -la ? E x p liq u e .

Problemas
9 .5 1  E sc re v a  estruturas de L e w is  p ara as seguintes e sp écies, 

in c lu in d o  todas as fo rm as de re sso n ân cia , e m ostre as 

cargas fo rm a is: (a) H C O 2, (b) C H 2N O 2 . A s  p o siçõ e s 
re la tiv a s dos átom os são as seguintes:

0 H 0
C N

0 H 0

9 .5 2  D esenhe três estruturas de re sso n ân cia  p ara o ío n  c lo ra - 

to, C lO J . M ostre as cargas fo rm a is.
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9.53 E sc re v a  três estruturas de re sso n ân cia  p ara o á c id o  h i- 

d ra zo ico , H N 3. O  a rran jo  atô m ico  é H N N N . M o stre as 

cargas fo rm a is.

9.54 D e sen he três estruturas de re sso n â n cia  p ara  o d ia z o - 

m etano, C H 2N 2. M ostre as cargas fo rm a is. O  esqueleto 

estrutural da m o lé cu la  é

H

C N N
H

9.55 D esenhe três estruturas de re sso n ân cia  para a m o lé cu la  

N 2O 3 (o a rran jo  atô m ico  é O N N O 2). M o stre  as cargas 

fo rm a is.

9.56 D esenhe três estruturas de re sso n ân cia  p la u s ív e is  para 

o ío n  O C N ~ . In d iq u e  as cargas fo rm a is.

Exceções à regra do octeto
Questões de revisão

9.57 P o r que a re g ra  do octeto não se v e r if ic a  p ara  m u ito s 

com postos contendo elem entos a p a rtir do te rce iro  pe­

río d o  da T a b e la  P e rió d ic a ?

9.58 D ê  três exem p lo s de com postos que não sa tisfa ze m  a 
re g ra  do octeto. E sc re v a  um a estrutura de L e w is  p ara 

cada com posto.

9.59 E m  p r in c íp io , o átom o de flú o r p o d e ría  fo rm a r um  

com posto co m  sete lig a ç õ e s co vale n te s em  torno do 

átom o porque tem  sete e létro n s de v a lê n c ia  (2s^2p^). 
T a l com posto p o d e ría  ser F H 7 ou F C I7. E ste s co m p os­

tos n un ca fo ram  p reparado s. P o r q u ê ?

9.60 O  que é um a lig a ç ã o  co valente co o rd enad a? E la  é d ife ­

rente de um a lig a ç ã o  co valente n o rm a l?

Problemas
9.61 A  m o lé cu la  A I I3 tem  um  octeto inco m p leto  em  tom o de 

A l. D esenhe três estm turas de re sso n ân cia  da m o lé cu la  
nas q u ais a re g ra  do octeto se ja  sa tisfe ita  p ara  os áto­

m os A l e I .  M o stre as cargas fo rm a is.

9.62 N a  fase de vapor, o cloreto  de b e rílio  co nsiste em  m o­

lé cu la s d iscretas de B e C l2. A  regra do octeto é satisfe ita  

para o B e  neste com posto? Se não, você consegue form ar 

um  octeto em  tom o de B e  desenhando outra estm tura de 

re sso n ân cia? D e  que m odo essa estm tura é p la u s ív e l?

9.63 D o s gases nobres, apenas o K r, X e  e R n  são co n h e ci­
dos p o r fo rm ar a lg u n s, m as pouco s, com postos com  o 

O  e/ou F . E scre v a  estm turas de L e w is  para as seguintes 

m o lé cu las: (a) X e F s , (b) X e F 4, (c) X e F ô , (d) X e O F 4, (e) 

X e 02F 2. E m  cada caso, o X e  é o átom o central.

9.64 E sc re v a  um a estm tura de L e w is  p ara S b C ls . E sta  m o lé ­

c u la  obedece a regra do octeto?

9.65 E sc re v a  estm turas de L e w is  p ara S e F 4 e SeFô. A  regra 

do octeto é sa tisfe ita  p ara o S e ?

9.66 E sc re v a  estm turas de L e w is  p ara a reação

AICI3 + c r  — > AICI4

Q ue tip o  de lig a ç ã o  e x iste  entre o A l e o C l no produto 

da re ação ?

Entalpia de ligação
Q uestões de revisão

9.67 O que é entalpia de ligação? As entalpias de ligação de 
moléculas poliatômicas são valores médios, enquanto 
as das moléculas diatômicas podem ser determinadas 
com precisão. Por quê?

9.68 Explique por que a entalpia de ligação de uma molé­
cula é normalmente definida em termos de uma reação 
em fase gasosa. Por que os processos de quebra de li­
gações são sempre endotérmicos e os de formação de 
hgações sempre exotérmicos?

Problemas
9.69 A partir dos dados seguintes, calcule a entalpia média 

da ligação N—H:

NH3 (^) -----> NH2 (g) + H ( g )  A//° = 435 kJ/mol
N H 2Í g)  -----> NH(^) + H(g) A//° = 381 kJ/mol
NH(g) -----> N ( g )  + H ( g )  A//° = 360 kJ/mol

9.70 Considere a reação

0(g) + 02Íg)-----> Osis) AFf° = -107,2 kJ/mol

Calcule a entalpia média de ligação em O3.
9.71 A entalpia de ligação de p2(g) é 156,9 kJ/mol. Calcule 

AH° para F (g).
9.72 Para a reação

2C2H6(g) + 702(g)----->4C02(g) + 6H20(g)

(a) Calcule a entalpia de reação a partir das entalpias 
médias de ligação na Tabela 9.4.

(b) Calcule a entalpia de reação a partir das entalpias 
padrão de formação (ver Apêndice 3) dos reagen- 
tes e produtos e compare o resultado com a sua 
resposta para a parte (a).

Problemas adicionais
9.73 Classifique as seguintes substâncias como compostos 

iônicos ou covalentes: CH4, KF, CO, SÍCI4, BaCl2.
9.74 Quais dos seguintes compostos são iônicos? E quais 

são covalentes? RbCl, PF5, BrF3, KO2, CI4.
9.75 Relacione cada uma das variações de energia a um dos 

processos apresentados: energia de ionização, afinida­
de eletrônica, entalpia de ligação e entalpia padrão de 
formação.
(a) F(g) + e - ----->F-{g)
(b) F2Íg)----->2F(g)
(c) m g ) -----> N ã\g) + e~
(d) Na(^) + ^F2(g)----->NaF(5)

9.76 As fómulas para os fluoretos dos elementos do tercei­
ro período são NaF, MgF2, AIF3, SÍF4, PF5, SFó e CIF3. 
Classifique estes compostos como covalentes ou iônicos.

9.77 Utilize os valores da energia de ionização (ver Tabela 
8.2) e da afinidade eletrônica (ver Tabela 8.3) para cal-
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cular a variação de energia (em kJ/mol) para as seguin­
tes reações:
(a) U{g) + I(g)-----> Li^ig) + r{g )
(b) Na(g) + F(g)-----> m \ g )  + F-(g)
(c) K{g) +  Cl(g)-----> K^(g) + C r(g )

9.78 Descreva algumas características de um composto iô- 
nico, como o KF, que o distinguiria de um composto 
covalente, como o benzeno (C6H6).

9.79 Escreva estruturas de Lewis para BrFs, CIF5  e IF7 . 
Identifique aquelas em que a regra do octeto não é 
obedecida.

9.80 Escreva três estruturas de ressonância plausíveis para 
o íon azida NJ no qual o arranjo dos átomos é NNN. 
Mostre as cargas formais.

9.81 O grupo amida desempenha um papel importante na 
estrutura das proteínas:

: 0 :

H

Desenhe outra estrutura de ressonância para este grupo. 
Mostre as cargas formais.

9.82 Dê um exemplo de um íon ou de uma molécula conten­
do Al que (a) obedeça a regra do octeto, (b) tenha um 
octeto expandido, (c) tenha um octeto incompleto.

9.83 Desenhe quatro estruturas de ressonância plausíveis para 
o íon P03F^“ . o  átomo central P está ligado aos três áto­
mos de O e ao átomo de F. Mostre as cargas formais.

9.84 As tentativas para preparar os compostos a seguir como 
espécies estáveis sob condições atmosféricas falharam: 
CF2, LÍO2, CSCI2, PI5. Sugira razões possíveis para o 
insucesso.

9.85 Desenhe estruturas de ressonância plausíveis para os 
seguintes íons: (a) H S O 4 , (b) P O |“ , (c) H SO ^, (d) 
SOs” . {Sugestão: ver comentário na página 398.)

9.86 As afirmações seguintes são verdadeiras ou falsas? (a) 
As cargas formais representam separação de cargas 
reais, (b) de uma reação pode ser estimado a partir 
das entalpias de ligação dos reagentes e produtos, (c) To­
dos os compostos de elementos do segundo período obe­
decem a regra do octeto, (d) As estruturas de ressonância 
de uma molécula podem ser separadas umas das outras.

9.87 Uma regra para desenhar estruturas de Lewis plausíveis 
é que o átomo central seja invariavelmente menos ele- 
tronegativo do que os átomos circundantes. Explique 
por quê. Por que essa regra não se aplica a compostos 
como H2O e NH3?

9.88 Utilizando as informações a seguir e sabendo que a ental- 
pia média da ligação C—H é 414 kJ/mol, faça uma esti­
mativa da entalpia padrão de formação do metano (CH4).

C(.v) -----> C(^) A//?eac = 716kJ/mol
m2Íg)  -------> 4H(g) A //?eac =  872,8 kJ/mol

9.89 Com base em considerações energéticas, qual das se­
guintes reações ocorrerá mais facilmente?
(a) C\{g) + CH4(g)---- > Cn,C\{g) + H{g)
(b) Cl(g) + CH4(g)---- > CH3(g) + HCl(g)
{Sugestão: consulte a Tabela 9.4 e suponha que a ental­
pia média da ligação C—Cl é 338 kJ/mol.)

9.90 Qual das moléculas seguintes tem a ligação nitrogê- 
nio-nitrogênio mais curta? Explique. N2H4, N2O, N2, 
N2O4.

9.91 A maioria dos ácidos orgânicos pode ser representa­
da como RCOOH, onde COOH é o grupo carboxílico 
e R é a parte restante da molécula (por exemplo, R é 
CH3 no ácido acético, CH3COOH). (a) Desenhe uma 
estrutura de Lewis para o grupo carboxílico. (b) Após 
a ionização, 0 grupo carboxílico é convertido no grupo 
carboxilato, COO". Desenhe estruturas de ressonância 
para o grupo carboxilato.

9.92 Quais das espécies a seguir são isoeletrônicas? NHj, 
CôHô, CO, CH4, N2, B3N3H6.

9.93 As seguintes espécies têm sido detectadas no espaço 
interestelar: (a) CH, (b) OH, (c) C2, (d) HNC, (e) HCO. 
Desenhe estruturas de Lewis para estas espécies e indi­
que se elas são diamagnéticas ou paramagnéticas.

9.94 O íon amideto, NHJ, é uma base de Brpnsted. Repre­
sente a reação entre o íon amideto e a água.

9.95 Desenhe estruturas de Lewis para as seguintes molécu­
las orgânicas: (a) tetrafluoretileno (C2F4), (b) propano 
(C3H8), (c) butadieno (CH2CHCHCH2), (d) propino 
(CH3CCH), (e) ácido benzoico (CaHsCOOH). (Para 
desenhar CóHsCOOH, substitua um átomo de H no 
benzeno pelo grupo COOH.)

9.96 O íon tri-iodeto (IJ), em que os átomos de I estão dis­
postos linearmente, é estável, mas o íon correspondente 
FJ não existe. Explique.

9.97 Compare a entalpia de ligação de F2 com a variação de 
energia do seguinte processo:

F2{g)-----> F \g) + F~{g)

Do ponto de vista energético, qual seria o modo de dis­
sociação mais provável para F2?

9.98 O isocianato de metila (CH3NCO) é usado para pro­
duzir certos pesticidas. Em dezembro de 1984, em 
uma fábrica química, houve uma infiltração de água 
em um tanque contendo esta substância. Como re­
sultado, formou-se uma nuvem tóxica que matou 
milhares de pessoas em Bopal, índia. Desenhe estru­
turas de Lewis para CH3NCO, mostrando as cargas 
formais.

9.99 Acredita-se que a molécula de nitrato de cloro (CIO- 
NO2) está envolvida na destruição do ozônio na estra­
tosfera antártica. Desenhe uma estrutura de Lewis plau­
sível para esta molécula.
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9.100  S ão  m o s trad as  a  seg u ir várias  estru tu ras  d e  re s so n â n c ia  
p a ra  a  m o lé c u la  CO2. E x p liq u e  p o r q u e  a lg u m as d e las  
são  p ro v av e lm en te  d e  p o u c a  im p o rtâ n c ia  p a ra  d e sc re ­
v er as lig açõ es  n e s ta  m o lécu la :

(a) Ò = C = Ò  (c) : 6 = C  Ò :

(b) : 0 = C — O : (d) : O — C — O  :

9.10 1  D e se n h e  u m a  e s tru tu ra  d e  L e w is  p a ra  c a d a  u m a  das 
m o lé c u la s  a se g u ir  n as  q u a is  o s á to m o s  d e  c a rb o n o  
e s tão  lig ad o s  u n s  aos o u tro s  p o r  lig açõ es  s im p les: (a) 
C2H6, (b) C4H10, (c) C5H12. P a ra  (b ) e  (c), m o s tre  ap e ­
n as e s tru tu ra s  n as  q u a is  c a d a  á to m o  d e  c a rb o n o  e s tá  
lig ad o  a  n ão  m a is  do  q u e  d o is  o u tro s  á to m o s de  C .

9.102  D e se n h e  e s tru tu ra s  de  L ew is p a ra  os c lo ro flu o rc a rb o - 
n e to s  (C F C s), o s q u a is  são  p a rc ia lm e n te  re sp o n sáv e is  
p e la  re d u ç ã o  do  o z ô n io  n a  e s tra to s fe ra : (a) C FCI3, (b) 
CF2CI2, (c) C H F2C I, (d) CF3CHF2.

9.103  D esen h e  e s tru tu ras  d e  L ew is  p a ra  as seg u in tes  m o lé c u ­
las o rg ân icas. E m  cad a  u m a  ex is te  u m a  lig ação  C = C  e 
os dem ais  á to m o s d e  ca rb o n o  e s tão  u n id o s  p o r lig açõ es  
C - C :  C2H3F, C3H6, C4H8.

9.104  C a lcu le  A //°  p a ra  a  reação

m g )  +  h (8) ------ ^ 2 H I(g )

u tiliz a n d o  (a) a  E q u a ç ã o  (9 .3) e  (b ) a  E q u a ç ã o  (6 .18), 
sab en d o  q u e  A //f  p a ra  l2(g) é  61,0 k J/m o l.

9.105  D e se n h e  e s tru tu ra s  d e  L e w is  p a ra  as se g u in te s  m o ­
lé c u la s  o rg â n ic a s : (a) m e ta n o l (C H 3O H ); (b ) e ta n o l 
(C H 3C H 2O H ); (c) te trae tilch u m b o  [Pb(CH2CH3)4] q ue  
e ra  u sa d o  n a  “g a so lin a  c o m  c h u m b o ” ; (d ) m e tila m in a  
(CH 3N H 2), q u e  é  u sa d a  p a ra  c u rtim e n to ; (e) g ás m o s­
ta rd a  (C IC H 2C H 2SC H 2C H 2C I), u m  gás v e n en o so  u sa ­
do  n a  P rim e ira  G u e rra  M u n d ia l; (f) u re ia  [(NH 2)2CO], 
u m  fe r til iz a n te ; e  (g ) g lic in a  (N H 2C H 2C O O H ), u m  
am in o ác id o .

9.106  E sc rev a  e s tru tu ras  d e  L ew is  p a ra  as seg u in te s  e sp éc ie s  
isoe le trô n icas : (a) C O , (b) NO"^, (c) C N “ , (d) N2. M o s­
tre  as ca rg as fo rm ais .

9.10 7  O  o x ig ên io  fo rm a  trê s  tip o s  d e  c o m p o s to s  iô n ico s  n o s  
q u a is  e x is tem  os ân io n s ó x id o  ( 0 ^ “ ), p e ró x id o  (0 2 ~ ) e 
su p e ró x id o  (O 2 ). D e se n h e  as e s tru tu ras  d e  L ew is  d e s ­
tes íons.

1.10 8  C o m e n te  so b re  a  p e r t in ê n c ia  d a  se g u in te  a f irm a ção : 
“T odos os co m p o s to s  co n ten d o  u m  á to m o  de  gás n o b re  
v io la m  a  re g ra  do  o c te to ” .

1.10 9  E sc re v a  trê s  e s tru tu ra s  d e  re s so n â n c ia  p a ra  (a) o  ío n  
c ia n a to  (N C O “ ) e (b ) o ío n  is o c ia n a to  (C N O “ ). E m  
ca d a  caso , c la s s if iq u e  as e s tru tu ras  d e  re s so n â n c ia  em  
o rd em  crescen te  d e  su a  im p o rtân c ia .

9 .110  (a) A  p a rtir  dos d ad o s seg u in tes , ca lc u le  a  e n ta lp ia  de
lig ação  do  ío n  F 2 :

¥ 2(8 ) -----------  ̂2F { g )  A//°eac =  156,9 kJ/mol
F - { g ) ------------  ̂ F ( g )  +  e ~  A//°eac =  333 kJ/mol
P2 (^ )--------  ̂P2(^) + A//°eac = 290 kJ/mol

(b) Explique as diferenças entre as entalpias de liga­
ção de F2 e F2 .

9 .1 1 1  O conceito de ressonância é frequentemente explicado 
pela analogia com uma mula, que é um cruzamento en­
tre um cavalo e um burro. Compare esta analogia com 
a usada neste capítulo, isto é, a descrição de um rinoce­
ronte como um cruzamento entre um grifo e um unicór­
nio. Qual é a descrição mais apropriada? Por quê?

9 .112  Quais são as outras duas razões para escolher (b) no 
Exemplo 9.7?

9 .113  No texto Química em Ação na página 399, afirmou-se 
que o óxido nítrico está entre as 10 menores moléculas 
estáveis conhecidas. Com base no que você viu até agora, 
escreva todas as moléculas diatômicas que você conhece, 
dê os seus nomes e mostre as suas estruturas de Lewis.

9.114  O comprimento da hgação N—O é 115 pm, que está entre 
o comprimento de uma hgação tripla (106 pm) e de uma 
ligação dupla (120 pm). (a) Desenhe duas estruturas de 
ressonância para NO e comente sobre suas importâncias 
relativas, (b) É possível desenhar uma estrutura de resso­
nância que tenha uma hgação tripla entre os átomos?

9 .115  Escreva as fórmulas do hidreto binário para os elemen­
tos do segundo período LiH até FIF. Comente a altera­
ção de caráter iônico para covalente destes compostos. 
Repare que o berílio se comporta de maneira diferente 
do resto dos metais do Grupo 2 (ver p. 350).

9 .116  A hidrazina borano, NH2NH2BH3, tem sido proposta 
como um material para o armazenamento de hidrogê­
nio. Quando reage com o hidreto de lítio (LiH), é libe­
rado gás hidrogênio

NH2NH2BH3 + LiH ----->LíNH2NHBH3 + H2

Escreva as estruturas de Lewis para NH2NH2BH3 e 
NH2NHBH3 e atribua todas as cargas formais.

9 .1 1 7  Embora o dióxido de nitrogênio (NO2) seja um com­
posto estável, há uma tendência para duas moléculas 
se combinarem e formarem o tetróxido de dinitrogênio 
(N2O4). Por quê? Desenhe quatro estruturas de resso­
nância do N2O4, mostrando as cargas formais.

9 .118  Outro esqueleto estrutural possível para o íon carbo­
nato (CO|“) além do apresentado no Exemplo 9.5, é 
OCOO. Por que não usamos esta estrutura para repre­
sentar C03~?

9 .119  Desenhe a estrutura de Lewis para o pentóxido de ni­
trogênio (N2O5) no qual cada N está ligado a três áto­
mos de O.

9.120  Na fase gasosa, o cloreto de alumínio existe como um 
dímero (uma unidade de dois) com a fórmula AI2CI6. O 
seu esqueleto estrutural é

Cl Cl Cl
\  /  \  /

Al Al 
/  \  /  \

Cl Cl Cl

Complete a estrutura de Lewis e indique as hgações co- 
valentes coordenadas na molécula.
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9 .1 2 1  O  ra d ic a l h id ro x ila  (O H ) desem penha um  p ap el im p o r- 9 .12 7  

tante na q u ím ic a  atm o sfé rica. É  altam ente reativo  e tem  

te n d ê n cia  a se co m b in a r co m  um  átom o H  de outros 

co m p osto s, ca u sa n d o -lh e s q ueb ras. A s s im , O H  é, p o r

vezes, cham ado um  ra d ic a l “detergente” porque a ju d a  a 
lim p a r a atm osfera, (a) E sc re v a  a estrutura de L e w is  do 

ra d ic a l, (b) C o n su lte  a T a b e la  9 .4  e e x p liq u e  p o r que o 

ra d ic a l tem  um a a fin id a d e  e levad a p e lo s átom os H . (c)

E stim e  a va ria çã o  de e n ta lp ia  da seguinte reação : 9 .12 8

O H (g ) +  C H 4( g ) -------- > C H 3(g) +  H^OCg)

(d) O  ra d ic a l é gerado quando lu z  so la r in c id e  no vap o r 

de água. C a lc u le  o co m p rim ento de onda m áxim o  (em  

nanôm etros) n e ce ssá rio  p ara  q ueb rar a lig a ç ã o  O — H  

na H 2O .

9 .1 2 2  E x p e riê n c ia s  m ostram  que são co n su m id o s 16 5 6  k J / 

m o l p ara q ueb rar todas as lig a ç õ e s do m etano (C H 4 )  e 

4006 k J/m o l p ara q ueb rar todas as lig a çõ e s do propano 

(C sH g ). C o m  base nestes dados, c a lc u le  a e n ta lp ia  m é­
d ia  da lig a ç ã o  C — C .

9 .12 3  C a lc u le  A /f °a c  a 2 5 °C  da reação entre o m o n ó xid o  de 9 .12 9  
carbono e o h id ro g ê n io  apresentada aq u i usando tanto a

e n ta lp ia  de lig a ç ã o  com o os valo re s de A //f.

9 .12 4  C a lc u le  A //reac a  2 5 °C  da re ação  entre o e tile n o  e o 
c lo ro  apresentada a q u i u san d o  tanto a e n ta lp ia  de l i ­

g ação  co m o os v a lo re s de A / / f .  ( A / / °  do C 2H 4C I2 é 

-1 3 2 k J /m o l.)

9 .12 5  D e se n h e  três e stru tu ra s de re sso n â n c ia  do d ió x i­
do de e n xo fre  (S O 2). In d iq u e  a(s) e stru tu ra(s) m a is  9 .13 2  

p la u s ív e l(e is).

E m  19 9 8 , os c ie n tista s u tiliz a ra m  um  tip o  e sp e c ia l de 

m ic ro sc ó p io  e le trô n ico  e co n se g u ira m  m e d ir a fo rça  

n e ce ssá ria  para quebrar uma única  lig a ç ã o  q u ím ic a . Se 

fo ram  n ecessário s 2 ,0  X 10 "^  N  p ara queb rar um a lig a ­

ção C — S i, faça  um a e stim a tiva  da e n ta lp ia  de lig a ç ã o  

em  k J /m o l. Supo nha que a lig a ç ã o  tem  de ser estendida 
p o r um a d istâ n c ia  de 2  Â  (2  X 10 “ ^° m ) antes de ser 

quebrada.

O  q u ím ico  am ericano R o b ert S . M u llik e n  su g e riu  um a 

d e fin içã o  d iferen te p ara  a e le tro n e g a tiv id a d e  (E N ) de 

um  elem ento, dada por

EN
lE + EA 

2

onde E I  é a en erg ia de io n iz a çã o  e A E  a a fin id a d e  e le ­

trô n ica  dos elem entos. C a lc u le  a e letro n eg ativid ad e de 

O , F  e C l u tiliz a n d o  a eq uação a n te rio r. C o m p a re  as 
e le tro n e g a tiv id a d e s destes e lem en to s nas e sca la s de 

M u llik e n  e P a u lin g . (P ara  co nverte r p ara  a e sca la  de 

P a u lin g , d iv id a  cada v a lo r de E N  p or 2 3 0  k J/m o l.)

E n tre  os anestésicos co m uns estão:

halo tano : C F 3C H C lB r  

e n fluran o : C H F C I C F 2 O C H F 2  

iso flu ra n o : C F 3 C H C IO C H F 2  

m e to x iflu ran o : C H C I2C F 2O C H 3

D esenhe estruturas de L e w is  p ara estas m o lé cu las.

U m  estudante da sua turm a a firm a  que o ó x id o  de m ag­

n é sio  realm en te co n siste  em  ío n s Mg"^ e 0 “ , não de 

ío n s M g^^ e 0 ^ “ . S u g ira  alg u m as e x p e riê n cia s que po­

d eriam o s re a liz a r p ara  m o strar que o seu co le g a  está 

errado.

M o stram os a se g u ir o esqueleto e stru tu ral da b o ra zin a  

(B 3N 3H 6). D esen he duas estruturas de re sso n â n cia  da 

m o lé cu la  m ostrando todas as lig a ç õ e s e cargas fo rm a is. 

C o m p are as suas p rop riedades co m  as da m o lé cu la  is o - 
e le trô n ica  benzeno.

C a lc u le  o co m p rim ento de onda da lu z  n e ce ssá ria  para 

que a reação se p rocesse

9 .12 6  O  clo re to  de v in ila  ( C 2H 3C I)  d ife re  do e tile n o  ( C 2H 4) 

no átom o de h id ro g ê n io  que é su b stitu íd o  p e lo  átom o 

de C l.  O  c lo re to  de v in ila  é u tiliz a d o  p a ra  p ro d u z ir 

p o li(c lo re to  de v in ila ) , o q u a l é u m  p o lím e ro  im p o r­

tante p ara  a p ro d u ção  de tu b o s, (a ) D e se n h e  a e stru ­

tu ra  de L e w is  do clo re to  de v in ila . (b ) A  u n id a d e  re ­

p e tid a  no p o li(c lo re to  de v in ila )  é — C H 2— C H C l— . 

D e se n h e  u m a parte da m o lé cu la  m ostrando três destas 

u n id a d e s de re p e tiçã o , (c) C a lc u le  a v a ria ç ã o  de e n ­

ta lp ia  quando 1,0  X  10^ k g  de clo re to  de v in ila  fo rm a  

p o li(c lo re to  de v in ila ) .

H 2-------- > H ^  +  H “

9 .13 3  O  á cid o  s u lfú ric o  (H 2S O 4), o produto q u ím ic o  in d u s­

tr ia l m a is  im p o rtante em  todo o m undo , é prep arado 

p e la  o x id ação  do e n xo fre  p ara  d ió x id o  de e n xo fre  e 

dep o is p ara  trió x id o  de enxo fre. E m b o ra  o trió x id o  de 

enxo fre re a ja  com  a água p ara fo rm ar o á cid o  su lfú ric o , 

e le  fo rm a um a névoa fin a  de g o tícu la s de H 2S O 4 com  

vap o r de água que é d if íc il de condensar. E m  ve z d isso , 

o trió x id o  de en xo fre  é d is s o lv id o  p rim e iro  em  á cid o  

su lfú ric o  a 9 8 %  p ara fo rm a r ó leu m  (H 2S 2O 7). P o r tra­
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tamento com água, pode-se gerar ácido sulfúrico con­
centrado. Escreva as equações de todas as etapas e as 
estruturas de Lewis do óleum baseando-se na discussão 
do Exemplo 9.11.

9.134 A partir da energia de rede do KCl na Tabela 9.1, da 
energia de ionização do K e da afinidade eletrônica do 
Cl nas Tabelas 8.2 e 8.3, calcule o da reação

K(g)-HCKg)----->KCl(s)

9.135 A espécie é o íon poliatômico mais simples. A 
geometria do íon é a de um triângulo equilátero. (a) De­
senhe três estruturas de ressonância para representar o 
íon. (b) Dadas as seguintes informações

2H + AH° = -849 kJ/mol
e H2 -----> 2H AH° = 436,4 kJ/mol

calcule AH° da reação

+ H 2-----

9.136 A entalpia de ligação de C—N no grupo amida de pro­
teínas (ver Problema 9.81) pode ser tratada como uma 
média das ligações C—N e C = N . Calcule o compri­
mento máximo de onda da luz necessário para quebrar 
a ligação.

9.137 Em 1999, foi preparado um cátion raro que continha 
apenas nitrogênio (Nj). Desenhe três estruturas de res­
sonância do íon mostrando as cargas formais. (Suges­
tão: os átomos N têm ligações lineares.)

9.138 A nitroglicerina, um dos explosivos de utilização mais 
comum, tem a seguinte estrutura

CH2ONO2

CHONO2
I
CH2ONO2

A reação de decomposição é

4C3H5N309(/)-----> 12C02(g) + 10H2O(g) + 6N2(g) + 02(g)

A ação explosiva é o resultado do calor liberado e do 
grande aumento do volume gasoso, (a) Calcule o AH° 
para a decomposição de um mol de nitroglicerina uti­
lizando a entalpia de formação padrão e as entalpias 
de ligação. Pressuponha que os dois átomos de O nos 
grupos NO2 estão ligados a N por uma ligação simples 
e por uma Hgação dupla, (b) Calcule o volume combi­
nado dos gases a CPTP. (c) Pressupondo uma tempera­
tura para a explosão inicial de 3000 K, estime a pressão 
exercida pelos gases utilizando o resultado obtido em 
(b). (A entalpia de formação padrão da nitroghcerina é 
-371,1 kJ/m ol.)

9.139 Dê uma breve explicação das utilizações médicas dos 
seguintes compostos iônicos: AgN03 , BaS04 , CaS04, 
Kl, LÍ2CO3, Mg(OH)2, MgS04 , NaHC03 , Na2C03 , 
NaF, TÍO2, ZnO. Será necessário fazer uma busca na 
Internet por alguns destes compostos.

9.140 Use a Tabela 9.4 para estimar a entalpia de ligação de 
C—C, N—N e 0 —0  em C2H6, N2H4 e H2O2, respec­
tivamente. Qual o efeito dos pares isolados nos átomos 
adjacentes nas forças de hgação dessas hgações?

9.141 O íon O  ̂ isolado é instável e por isso não é possível
medir diretamente a afinidade eletrônica do íon 0 ~. 
Mostre como você pode calcular o seu valor utilizando 
a energia de rede do MgO e o ciclo Bom-Haber. [Infor­
mação útil: Mg(5) -----> Mg(g) AH° = 148 kJ/mol.]

9.142 Quando se irradia luz com um comprimento de onda 
de 471,7 nm, as moléculas de cloro dissociam-se em 
átomos de cloro. Um átomo de Cl é formado no seu es­
tado fundamental eletrônico, enquanto o outro é forma­
do em um estado excitado que está 10,5 kJ/mol acima 
do estado fundamental. Qual é a entalpia de ligação da 
molécula CI2?

Interpretação, modelagem & estimativa
9.143 A reação entre o flúor (F2) e o etano (C2H6) produz 

predominantemente CF4 em vez de moléculas de C2F6. 
Exphque.

9.144 Tem sido relatado um novo alótropo do oxigênio, O4. A 
estrutura exata do O4 é desconhecida, mas a estrutura 
mais simples possível seria um anel de quatro membros 
que consiste em ligações simples oxigênio-oxigênio. 
O relatório especulava que a molécula de O4 podería 
ser útil como combustível “porque reúne uma grande 
quantidade de oxigênio em um pequeno espaço, por 
isso poderá ter uma densidade energética superior à do 
oxigênio líquido comumente usado como combustível 
de foguetes.” (a) Desenhe uma estrutura de Lewis para 
o O4 e escreva a equação química balanceada da reação 
entre o etano, C2H6(g ), e 04(g) para produzir dióxi­
do de carbono e vapor de água. (b) Estime AH° para a 
reação, (c) Escreva uma equação química que ilustre a

entalpia de formação padrão do 04(g) e estime AH°. (d) 
Pressupondo que há excesso de alótropos de oxigênio, 
qual liberará mais energia ao reagir com o etano (ou 
qualquer outro combustível): 02(g) ou 04(g)? Explique 
utilizando suas respostas às partes (a) a (c).

9.145 Como a formação de ligações é exotérmica, quando dois 
átomos em fase gasosa se unem para formar uma molé­
cula diatômica, é necessário um terceiro átomo ou mo­
lécula para absorver a energia liberada. Caso contrário, 
a molécula vai sofrer dissociação. Se dois átomos de hi­
drogênio se combinarem para formar H2(g), qual será o 
aumento da velocidade do terceiro átomo de hidrogênio 
que absorverá a energia liberada a partir deste processo?

9.146 Estime AH f para o astateto de sódio (NaAt) de acordo 
com a equação

Na(í) +  '^ Í 2(s)----->NaAt(í)
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Respostas dos exercícios

9.1 • Ba • + 2 • H -----> 2H (ou BaH2>
[Xq]6s  ̂ [Xe] [He]

9.2 (a) lônico, (b) polar covalente, (c) covalente.

9.3 S = C = S

: 0 :
II ..

9.4 H—C—O—H

9.5 [Ò = N —Ò :]

9.6 Ò = N —Ò : "

9.7 H—C = N :

9 .8S = C = N " < — > S —C = N : <— > S = C —N

A primeira estrutura é a mais importante; a última é a menos 
importante.

9.9: Íf— Be—Íf :

: F : ..
•• I9.10: F—AsCf -
•• I ^ F :

: F : ••

: 0 :
.. II ••

9.11 H—O—S—O—H.. I, ..
: 0 :

: 0 :

•• I2. -H—O—S—O—H

: 0 :

:F. F:
9.12

9.13 (a) -543,1 kJ/mol, (b) -543,2  kJ/mol.
9.14 (a) -1 1 9  kJ/mol, (b) -137,0  kJ/mol.



Ligação química li: Geometria molecular 
e hibridização de orbitais atômicos

10.1 Geometria molecular
10.2 Momentos de dipolo
10.3 Teoria da ligação de valência
10.4 Hibridização de orbitais atômicos
10.5 Hibridização em moléculas com ligações duplas e 

triplas
10.6 Teoria dos orbitais moleculares
10.7 Configurações dos orbitais moleculares
10.8 Orbitais moleculares deslocalizados

A forma das moléculas desempenha um papel importante 
nas reações bioquímicas complexas, como a das proteínas 
com as moléculas de DNA.

Neste capítulo
• Primeiro examinamos o papel desempenhado pelas liga­

ções químicas e dos pares isolados na geometria de uma 
molécula em termos de uma aproximação simples designa­
da por modelo da repulsão dos pares eletrônicos da camada 
de valência (RPECW). (10.1)

• Depois vamos aprender os fatores que determinam se uma 
molécula possui um momento de dipolo e como a sua me­
dida nos ajuda no estudo da geometria molecular. (10.2)

• A seguir vamos ver uma abordagem da mecânica quântica, 
a chamada teoria da ligação de valência, no estudo das li­
gações químicas. Esta teoria explica como se formam e por 
que se formam as ligações químicas em termos de sobrepo­
sição de orbitais atômicos. (10.3)

• Vemos que a abordagem desta teoria, em termos do concei­
to de mistura ou hibridização dos orbitais atômicos, explica 
a formação das ligações e a geometria molecular. (10.4 e 
10.5)

Depois vamos examinar outra abordagem da mecânica 
quântica às ligações químicas, chamada teoria dos orbitais 
moleculares. Esta teoria considera a formação dos orbitais 
moleculares como resultante da sobreposição de orbitais 
atômicos e consegue explicar o paramagnetismo da molé­
cula de oxigênio. (10.6)
Vemos que a escrita da configuração eletrônica para orbital 
molecular é semelhante à escrita da configuração eletrônica 
dos átomos à qual se aplicam tanto o princípio de exclusão de 
Pauli como a regra de Hund. Usando as moléculas diatômicas 
homonucleares como exemplos, aprenderemos sobre a força 
de uma hgação, bem como as propriedades magnéticas gerais 
a partir das configurações dos orbitais moleculares. (10.7) 
Ampliamos o conceito de formação de orbitais moleculares 
até os orbitais moleculares deslocahzados, que cobrem três 
ou mais átomos. Vemos que estes orbitais deslocalizados 
dão mais estabilidade às moléculas como o benzeno. (10.8)
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N o Capítulo 9, discutimos as ligações químicas em termos da teoria de 
Lewis. Aqui estudaremos a forma, ou geometria, das moléculas. A geo­

metria tem uma influência importante nas propriedades físicas e químicas das 
moléculas, como densidade, ponto de fusão, ponto de ebulição e reatividade. 
Veremos que é possível prever a geometria das moléculas com considerável pre­
cisão utilizando um método simples baseado nas estruturas de Lewis.

A teoria de ligação química de Lewis, embora útil e fácil de aplicar, não ex­
plica como e por que se formam as ligações químicas. A mecânica quântica fornece 
respostas adequadas a estas perguntas. Assim, na segunda parte do capítulo, apli­
caremos a mecânica quântica ao estudo da geometria e estabilidade das moléculas.

10.1 Geometria molecular
A geometria molecular é o arranjo tridimensional dos átomos em uma molécula. 
A geometria de uma molécula afeta muitas das suas propriedades físicas e quí­
micas, como os pontos de fusão e de ebulição, a densidade e o tipo de reações 
de que a molécula participa. Em geral, os comprimentos de ligação e os ângulos 
entre ligações têm de ser determinados experimentalmente. Contudo, existe um 
método simples que permite prever com considerável sucesso a geometria global 
de uma molécula ou íon, se soubermos o número de elétrons ao redor do átomo 
central na sua estrutura de Lewis. Na base deste método está a hipótese de que os 
pares de elétrons da camada de valência de um átomo se repelem mutuamente. A 
camada de valência é a camada mais externa de um átomo que se encontra ocu­
pada por elétrons, os quais estão normalmente envolvidos na formação de liga­
ções químicas. Em uma ligação covalente, um par de elétrons, comumente desig­
nado por par ligante, é o responsável por manter os dois átomos juntos. Contudo, 
em uma molécula poliatômica, onde há duas ou mais hgações entre o átomo cen­
tral e os que o rodeiam, a repulsão entre os elétrons dos diferentes pares ligantes 
os afasta o máximo possível uns dos outros. A geometria que a molécula acaba 
por adotar (definida pelas posições de todos os átomos) é aquela que minimiza 
esta repulsão. Esta abordagem ao estudo da geometria molecular é designada por 
Modelo de Repulsão dos Pares Eletrônicos da Camada de Valência (RPECV), 
porque procura explicar o arranjo geométrico dos pares eletrônicos em tomo de 
um átomo central em função da repulsão eletrostática entre esses mesmos pares. 

Há duas regras que governam a aphcação do modelo RPECV:

1. No que diz respeito à repulsão entre pares de elétrons, as ligações duplas 
e triplas podem ser tratadas como se fossem ligações simples entre áto­
mos vizinhos. Esta aproximação é boa em termos quahtativos. Contudo, 
devemos ter em conta que as hgações múltiplas são “mais volumosas” do 
que as hgações simples; isto é, como nas hgações múltiplas há dois ou três 
pares de elétrons entre os átomos, a nuvem eletrônica ocupa mais espaço.

2. Se uma molécula tiver duas ou mais estruturas de ressonância, podemos 
aplicar o modelo RPECV a qualquer uma delas. Geralmente, neste contex­
to, não se indicam as cargas formais.

o  termo “átomo central” significa um 
átomo que não é terminal em uma molécula 
poliatômica.

Animação
RPECV

1 ^  Animação 
Teoria RPECV

A Utilização deste modelo permite prever a geometria de moléculas (e íons) de 
modo sistemático. Para isso, é conveniente dividir as moléculas em duas cate­
gorias, considerando-se que o átomo central possui ou não pares de elétrons 
isolados (ou pares não ligantes).

Moléculas em que o átomo central não tem pares Isolados
Por uma questão de simplicidade, consideraremos moléculas que possuam ape­
nas átomos de dois elementos, A e B, em que A é o átomo central. Estas molécu-
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Tabela 10.1 Arranjo espacial dos pares de elétrons em torno de um átomo central 
(A) em uma molécula e geometria de moléculas e íons simples em que o átomo 
central não possui pares isolados

N° de pares Arranjo espacial dos pares
de elétrons deelétrons=^ Geometria molecular’̂  Exemplos

2

3

4

5

6

180°

Linear

Tiigonal planar

Tetraédrica

Bipiramidal trigonal

B—A—B BeCl2, HgCl2

Linear

B

Bipiramidal trigonal

PCI5

SF6

* As linhas tracejadas são utilizadas apenas para indicar as formas gerais; não representam ligações 
químicas.

Ias têm a fórmula geral AB;̂ , em que x é um inteiro 2, 3,... (Se x = 1, estamos na 
presença da molécula diatômica AB, a qual, por definição, é linear.) Na grande 
maioria dos casos, x  está compreendido entre 2  e 6 .

A Tabela 10.1 mostra cinco arranjos possíveis dos pares eletrônicos em 
tomo do átomo central A. Como consequência da repulsão mútua, os pares de 
elétrons afastam-se o máximo possível uns dos outros. Note que a tabela mostra 
a disposição dos pares de elétrons, mas não a posição dos átomos que rodeiam o
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átomo central. Nas moléculas em que o átomo central não possui pares isolados, 
os seus pares ligantes são dispostos segundo um destes cinco arranjos. Utilizan­
do a Tabela 10.1 como referência, vamos analisar a geometria das moléculas 
com as fórmulas AB2, AB3, AB4, AB5 e ABg.

Os pares de elétrons repelem-se e, por isso, devem situar-se nos extremos opos­
tos de uma linha reta de modo a ficarem o mais afastados possível. Assim, prevê- 
-se que o ângulo ClBeCl seja de 180° e que a molécula seja linear (ver Tabela 
10.1). O modelo de “varetas e bolas” da molécula BeCl2 é:

AB3: trifluoreto de boro (BF3)
o  trifluoreto de boro contém três ligações covalentes ou pares ligantes. No ar­
ranjo mais estável, as três ligações BF apontam para os vértices de um triângulo 
equilátero com o átomo B no centro do triângulo:

De acordo com a Tabela 10.1, a geometria de BF3 é triangular plana porque os 
três átomos terminais estão colocados nos vértices de um triângulo equilátero, 
o qual é plano:

Assim, os três ângulos FBF são de 120° e os quatro átomos encontram-se no 
mesmo plano.

AB4: metano (CH4)
A estrutura de Lewis do metano é:

H

AB2: cloreto de berílio (BeCl2)
A estrutura de Lewis do cloreto de berílio no estado gasoso é:

Cl—Be—Cl:

As esferas mais escuras e as mais claras 
representam átomos em geral.

Planar

H—C—H

H

Como existem quatro pares ligantes, o CH 4  tem uma geometria tetraédrica (ver 
Tabela 10.1). Um tetraedro é um sólido geométrico com quatro faces (daí o
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prefixo tetra), todas elas triângulos equiláteros. Em uma molécula tetraédrica, 
o átomo central (neste caso C) está no centro do tetraedro, e os outros quatro 
átomos, nos vértices. Os ângulos de ligação são todos de 109,5°.

Tetraédrica

ABs: pentacloreto de fósforo (PCU)
A estrutura de Lewis do pentacloreto de fósforo (no estado gasoso) é:

,P—Cl:

A única maneira de nüiiimizar as forças repulsivas entre os cinco pares de elé­
trons ligantes é dispor as ligações PCI na forma de uma bipirâmide trigonal (ver 
Tabela 10.1). Uma bipirâmide trigonal é gerada ao ligar dois tetraedros por uma 
base triângular comum:

Bipirâmide
trigonal

O átomo central (neste caso o P) está no centro do triângulo comum e os átomos 
que o rodeiam situam-se nos cinco vértices da bipirâmide trigonal. Os átomos 
que se encontram acima e abaixo do plano triangular ocupam posições axiais e 
os átomos que se encontram no plano triangular ocupam posições equatoriais. O 
ângulo entre quaisquer duas ligações equatoriais é de 120°; o ângulo entre uma 
ligação axial e uma equatorial é de 90° e o ângulo entre duas ligações axiais é 
de 180°.

ABe: hexafluoreto de enxofre (SFe)
A estrutura de Lewis do hexafluoreto de enxofre é:

O arranjo mais estável dos seis pares ligantes SF é o que corresponde a um 
octaedro, conforme indica a Tabela 10.1. Um octaedro possui oito faces (daí o 
prefixo octà) e é gerado ao unir duas pirâmides quadrangulares pelas suas bases. 
O átomo central (neste caso o S) está no centro da base quadrangular e os ou­
tros átomos encontram-se nos seis vértices do octaedro. Todos os ângulos entre 
ligações são de 90°, exceto os formados pelas ligações entre o átomo central e
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quaisquer dois átomos diametralmente opostos. Estes ângulos são de 180°. Uma 
vez que as seis ligações são equivalentes em uma molécula octaédrica, não é 
possível utilizar os termos “axial” e “equatorial” como nas moléculas com geo­
metria de bipirâmide trigonal.

/ 90‘

Octaédrica

Moléculas em que o átomo central tem um ou mais pares Isolados
A determinação da geometria de uma molécula é mais complexa se o átomo 
central possuir, além dos pares ligantes, pares isolados. Nessas moléculas há três 
tipos de forças repulsivas -  forças repulsivas entre pares ligantes, entre pares 
isolados e entre pares ligantes e pares isolados. Segundo o modelo RPECV, as 
forças repulsivas decrescem pela seguinte ordem:

repulsão par isolado >  repulsão par isolado >  repulsão par ligante 
versus par isolado versus par ligante versus par ligante

Os elétrons de um par ligante estão sob a influência das forças atrativas so­
bre eles exercidas pelos núcleos dos dois átomos ligados entre si. Estes elétrons 
possuem uma menor “distribuição espacial”, ou seja, ocupam menos espaço 
do que os elétrons não ligantes, associados apenas a um dado átomo. Uma vez 
que os elétrons não ligantes de uma molécula ocupam mais espaço, eles sofrem 
maior repulsão por parte dos pares isolados e dos pares ligantes vizinhos. A fim 
de contabihzar o número total de pares hgantes e de pares isolados, designamos 
as moléculas que possuem pares isolados como AB;çE ,̂ onde A é o átomo cen­
tral, B um átomo hgado ao átomo central e E é um par isolado localizado em A.
Tanto X como j  são inteiros; x = 2,3, ... e y = 1, 2, .... Assim, os valores de x  Parax = 1 temos uma molécula diatômica 

e de indicam, respectivamente, o número de átomos ao redor do átomo central geometria linear,

e o número de pares isolados locahzados no átomo central. De acordo com esta 
nomenclatura, a molécula mais simples será uma molécula triatômica com um 
par isolado locahzado no átomo central e, portanto, de fórmula AB2E.

Conforme os exemplos a seguir, na maior parte dos casos, a presença de pa­
res isolados no átomo central dificulta a previsão precisa dos ângulos de ligação.

AB2E: dióxido de enxofre (SO2)
A estrutura de Lewis do dióxido de enxofre é

o = s = o

Como o modelo RPECV trata as ligações duplas como se fossem hgações sim­
ples, a molécula de SO2 pode ser vista tendo três pares de elétrons no átomo 
central de S. Destes, dois são pares hgantes e um é um par isolado. Consultando 
a Tabela 10.1, concluímos que o arranjo global dos três pares de elétrons é trian­
gular plano. No entanto, como um dos pares de elétrons é não ügante, a molécu­
la de SO2 apresenta forma “angular” (ou em V).

SO2
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Como a repulsão par isolado-par ligante é maior que a repulsão par ligante-par 
ligante, as duas ligações enxofre-oxigênio aproximam-se ligeiramente e o ângu­
lo OSO fica menor que 120°.

AB3E: amônia (NH3)
A molécula de amônia possui três pares ligantes e um par isolado:

H—N—H
I

H

Conforme a Tabela 10.1, o arranjo global de quatro pares de elétrons é tetraédri- 
co. Mas, como na molécula de NH 3 um dos pares de elétrons é um par isolado, 
a geometria resultante para a molécula de N H 3 é em pirâmide trigonal (assim 
chamada porque é semelhante a uma pirâmide, com o átomo N no seu vértice). 
Como o par isolado repele mais fortemente os pares de ligantes do que estes se 
repelem entre si, os três pares ligantes NH aproximam-se uns dos outros:

N

Como consequência, o ângulo HNH na molécula de amônia é menor que o ân­
gulo tetraédrico ideal de 109,5° (Figura 10.1).

AB2E2: água (H2O)
Uma molécula de água contém dois pares de elétrons hgantes e dois pares isolados:

H—O—H

O arranjo espacial global dos quatro pares de elétrons da molécula de água é te­
traédrico, tal como na amônia. Ao contrário da amônia, a água possui dois pares 
isolados no átomo central de O. Estes pares isolados tendem a afastar-se tanto 
quanto possível um do outro. Consequentemente, os dois pares ligantes O—H

H

H

Figura 10.1 (a) Tamanhos relativos 
dos pares ligantes e dos pares não 
ligantes em CH4, NH3 e H2O. (b) Ângulos 
de ligação em CH4, NH3 e H2O. Note 
que as linhas tracejadas representam 
ligações atrás do plano do papel, as 
linhas em forma de cunha representam 
ligações à frente do plano do papel e as 
linhas contínuas representam ligações 
no plano do papel.
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aproximam-se e podemos prever um maior desvio do ângulo tetraédrico ideal 
do que no caso do NH 3 . Conforme a Figura 10.1, o ângulo HOH é de 104,5°. A 
geometria de H2O é angular (ou em forma de V):

X
H H

AB4E: tetrafluoreto de enxofre (SF4)

A estrutura de Lewis de SF4  é:

O átomo central de enxofre possui cinco pares de elétrons cujo arranjo espacial, 
de acordo com a Tabela 10.1, é bipiramidal trigonal. Contudo, na molécula de 
SF 4  um destes pares de elétrons é um par isolado, de modo que a molécula deve 
ter uma das seguintes geometrias:

F F

F
(a) (b)

Em (a), o par isolado ocupa uma posição equatorial, e em (b), uma posição axial. 
A posição axial tem três pares vizinhos a 90° e um a 180°, enquanto a posi­
ção equatorial tem dois pares vizinhos a 90° e outros dois a 120°. A repulsão 
é menor em (a) e esta é de fato a estrutura que se observa experimentalmente. 
Esta estrutura também é, por vezes, considerada um tetraedro distorcido (ou uma 
gangorra, se a observarmos após uma rotação de 90° para a direita). Os ângulos 
entre o S e cada um dos átomos de F axiais são de 173° e os ângulos entre o S e 
os átomos de F equatoriais são de 102°.

A Tabela 10.2 mostra as geometrias de moléculas simples em que o átomo 
central possui um ou mais pares isolados, incluindo algumas moléculas que não 
discutimos.

Geometria de moléculas com mais de um átomo central
Até aqui discutimos apenas a geometria de moléculas com um único átomo cen­
tral. Na maior parte dos casos, é difícil definir a geometria global de moléculas 
que possuam mais de um átomo central. Muitas vezes, só conseguimos descrever 
a forma da molécula em tomo de cada um dos seus átomos centrais. Considere­
mos, por exemplo, a molécula de metanol, C H 3 OH, cuja estmtura de Lewis é:

H
I

H—C—o —H

Á "
Os dois átomos centrais (ou não terminais) no metanol são C e O. Podemos 

afirmar que os três pares CH e o par CO, todos pares ügantes, estão tetraedrica- 
mente dispostos em tomo do átomo C. Os ângulos HCH e OCH são de cerca de 
109°. O átomo de O é equivalente ao que existe na molécula de água pois tam-

SF4
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Tabela 10.2 Geometria de moléculas e íons simples em que o átomo central tem um ou mais pares isolados

Número total
Tipo de de pares de Número de Número de Distribuição espacial Geometria 

molécula elétrons pares ligantes pares isolados dos pares de elétrons* molecular Exemplos

A B 2E  3 2

A B 3E  4 3

A B 2E 2 4 2

A B 4E  5 4

A B 3E 2 5 3

A B 2E 3 5 2

A B 5E  6  5

A B 4E 2 6  4

1

1

2

1

2

3

1

2

Trigonal planar

B
Tetraédrica

B
Tetraédrica

B
Bipiramidal trigonal

B .

B
Bipiramidal trigonal

B .

B
Bipiramidal trigonal

Octaédrica

A ngular

Piram idal
trigonal

.4 .

- 4 .
NH,

A ngular

Tetraédrica

distorcida (ou A
gangorra)

o t

0
d

SF4

Em  formato 
d e T

CIF3

Piram idal
quadrada

Quadrado
planar

As linhas tracejadas são utilizadas para mostrar as formas gerais, e não as ligações.
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bém possui dois pares isolados e dois pares ligantes. Assim, a parte HOC da mo­
lécula é angular e o ângulo HOC é aproximadamente igual a 105° (Figura 10.2).

Regras de aplicação do modelo RPECV
Depois de estudar as geometrias das moléculas divididas em duas categorias 
(átomo central com e sem pares isolados), vamos considerar agora algumas re­
gras úteis para a aplicação do modelo RPECV a todos os tipos de moléculas:

1. Escreva a estrutura de Lewis da molécula, considerando apenas os pares 
de elétrons em tomo do átomo central (ou seja, do átomo que está ligado a 
mais de um átomo).

2. Conte o número de elétrons ao redor do átomo central (pares ligantes e 
pares isolados). Trate as duplas e triplas ligações como se fossem ligações 
simples. Consulte a Tabela 10.1 para prever o arranjo espacial dos pares de 
elétrons.

3. Utilize as Tabelas 10.1 e 10.2 para prever a geometria da molécula.
4. Ao prever ângulos de ligação, note que a repulsão entre um par isolado e 

outro par isolado ou entre um par isolado e um par ligante é maior que a 
repulsão entre dois pares ligantes. Lembre-se de que, em geral, não é fácil 
prever com precisão os valores dos ângulos de ligação quando o átomo 
central possui um ou mais pares isolados.

Figura 10.2

O modelo RPECV permite prever com alguma segurança as geometrias de inú­
meras estruturas moleculares. Os químicos recorrem ao modelo RPECV pela 
sua simplicidade. Embora existam alguns questionamentos teóricos sobre o fato 
da “repulsão entre pares de elétrons” ser o que realmente determina a geome­
tria das moléculas, pode-se afirmar que esta hipótese conduz a previsões úteis 
e confiáveis. Neste nível de estudo da química, não precisamos exigir mais. O 
Exemplo 10.1 ilustra a aplicação do modelo RPECV.

Exemplo 10.1

Utilize O modelo RPECV para prever a geometria das seguintes moléculas e íons: (a) 
AsHs, (b) OF2, (c) AlClJ, (d) I3- , (c) C2H4.

Estratégia A sequência de etapas para determinar uma geometria molecular é:

Desenhara -----> Determinara -----> Determinara
estrutura distribuição distribuição
de Lewis espacial dos espacial dos

pares de elétrons pares ligantes

Determinar a 
geometria com 
base nos 
pares ligantes

Resolução (a) A estrutura de Lewis do ASH3 é:

H—As—H
I

H

Há quatro pares de elétrons em tomo do átomo central, logo, a sua distribuição 
espacial é tetraédrica (ver Tabela 10.1). Lembre-se de que a geometria de uma 
molécula é determinada apenas pela distribuição espacial dos átomos (de As e 
H, neste caso). Portanto, removendo o par isolado, ficamos com três pares ligan­
tes e uma geometria piramidal trigonal, tal como em N H 3 . Embora não possa­
mos prever com exatidão o ângulo HAsH, sabemos que ele é menor que 109,5°, 
porque a repulsão entre os pares ligantes das ligações As—H e o par isolado em 
As é maior que a repulsão entre os pares ligantes.

Geometria de CH3OH.

ASH3

OF2{Continua)
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13“

Problemas semelhantes: 10.7,10.8,10.9.

(Continuação)

(b) A estrutura de Lewis de OF2 é

: F — Ò — F :

Há quatro pares de elétrons em tomo do átomo central, logo, a sua distribuição 
espacial é tetraédrica (ver Tabela 10.1). Lembre-se de que a geometria de uma 
molécula é determinada apenas pela distribuição espacial dos átomos (de O e 
de F, neste caso). Portanto, removendo os dois pares isolados, ficamos com dois 
pares ligantes e uma geometria angular, tal como na H2O. Embora não possamos 
prever com exatidão o ângulo FOF, sabemos que ele deve ser menor que 109,5°, 
porque a repulsão entre os pares ligantes das ligações O—F e os pares isolados 
em O é maior que a repulsão entre os pares ligantes.

(c) A estrutura de Lewis de AICI4 é

:Cl:
.. I ..

: C 1 — A l — C l :.. I ..
: C I :

Há quatro pares de elétrons em tomo do átomo central, logo, a sua distribuição 
espacial é tetraédrica. Uma vez que não há pares isolados no átomo central, esta 
deverá ser também a distribuição espacial dos pares ligantes. Assim, AlCl^ tem 
uma geometria tetraédrica com todos os ângulos CIAICI iguais a 109,5°.

(d) A estmtura de Lewis de IJ é

Há cinco pares de elétrons em tomo do átomo central de I, logo, a sua distribui­
ção espacial é bipiramidal trigonal. Dos cinco pares de elétrons, três são pares 
isolados e dois são pares ligantes. Lembre-se de que os pares isolados ocupam 
preferencialmente as posições equatoriais em uma bipirâmide trigonal (ver Ta­
bela 10.2). Portanto, removendo os pares isolados, ficamos com uma geometria 
linear para IJ, isto é, com os três átomos de I em uma linha reta.

(e) A estmtura de Lewis de C2H4 é

/  \
H H

No modelo RPECV, a ligação C = C  é tratada como se fosse uma ligação sim­
ples. Como há três pares de elétrons ao redor de cada átomo de C e não há pares 
isolados, a distribuição espacial dos três pares ligantes em tomo de cada átomo 
de C deverá ser trigonal planar como em BF3, discutido anteriormente. Assim, 
prevê-se que os ângulos de ligação em C2H4 sejam todos de 120°.

H 120° H 

H 120° H

Comentário (1) O íon é uma das poucas estmturas em que o ângulo de ligação 
(180°) pode ser previsto com precisão apesar de o átomo central possuir pares ligan­
tes. (2) Em C2H4, os seis átomos ficam no mesmo plano. O modelo RPECV não pre­
vê a geometria plana global, mas veremos mais adiante por que a molécula é plana. 
Na verdade, os ângulos são próximos, mas não iguais, a 120° porque as ligações não 
são todas equivalentes entre si.

Exercício Utilize o modelo RPECV para prever a geometria de (a) SiBr4, (b) CS2 e 
(c) N 03- .
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Revisão de conceitos
Qual das seguintes geometrias promove maior estabilidade para o hidreto 
de estanho(IV) (SnH4)?

10.2 Momentos de dipolo
Na Seção 9.5 aprendemos que o fluoreto de hidrogênio é um composto covalen- 
te com uma ligação polar. Há um deslocamento da densidade eletrônica do H 
para o F por este ser mais eletronegativo do que o átomo de H (ver Figura 9.4). 
A direção do deslocamento da densidade eletrônica é representada por uma seta 
cruzada (H— >) sobre a estrutura de Lewis. Por exemplo,

H— F :

A consequente separação de cargas pode ser representada por
5 +  5 -

H— ÍF:

onde ô (delta) significa uma carga parcial. A separação de cargas pode ser con­
firmada em um campo elétrico (Figura 10.3). Quando se liga o campo, as mo­
léculas de HF orientam os seus centros de carga negativa na direção da placa 
positiva e os seus centros de carga positiva na direção da placa negativa. Este 
alinhamento das moléculas pode ser detectado experimentalmente.

Uma medida quantitativa da polaridade de uma ligação é o seu m om ento de 
dipolo ijx), definido como o produto da carga Q pela  distância r entre as cargas:

t i  = Q X r  (10.1)

Figura 10.3 Comportamento de mo­
léculas polares (a) na ausência e (b) na 
presença de um campo elétrico externo. 
As moléculas apoiares não são afetadas 
por um campo elétrico.
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Em uma molécula diatômica como HF, a 
carga Q é igual, em módulo, a Ô+ e ô - .

Para manter a neutralidade elétrica, as cargas em ambas as extrennddades de uma 
molécula diatônndca eletricamente neutra têm de ser iguais em magnitude e de 
sinais contrários. Contudo, na Equação (10.1), Q refere-se apenas ao módulo 
da carga e não ao seu sinal, de modo que ju, é sempre positivo. Os momentos de 
dipolo são sempre expressos em unidades debye (D), assim chamadas em home­
nagem a Peter Debye^ O fator de conversão é

ID  = 3,336 X 10“^°C m

^  Animação 
Polaridade molecular

^  Animação
Influência da forma na polaridade

Cada ligação carbono-oxigênio é polar, 
com a densidade eletrônica deslocada 
para o átomo de oxigênio mais eletro- 
negativo. Contudo, a geometria linear 
da molécula faz os momentos das duas 
ligações se anularem.

O modelo RPECV prevê que a molécula 
CO2 é linear.

onde C representa coulomb e m, metro.
As moléculas diatômicas que contêm átomos de elementos diferentes (por 

exemplo, HCl, CO e NO) têm momentos de dipolo  e são chamadas de moléculas 
polares. As moléculas diatômicas que contêm átomos do mesmo  elemento (por 
exemplo, H2, F2 e O2) são exemplos de moléculas apoiares porque não têm  
m om entos de dipolo. Para uma molécula constituída por três ou mais átomos, 
a existência ou não de momento de dipolo depende não só da polaridade das 
ligações, mas também da geometria molecular. Mesmo que existam hgações 
polares, não é obrigatório que a molécula possua momento de dipolo. O dióxido 
de carbono (CO2), por exemplo, é uma molécula triatômica, de modo que a sua 
geometria é linear ou angular:

<---- hH— >
o = c = o

0 + 0
Momento de 
dipolo resultante

Molécula linear 
(não tem momento de dipolo)

Molécula angular 
(tem momento de dipolo)

As setas mostram o deslocamento da nuvem eletrônica do átomo menos eletronega- 
tivo de carbono para o átomo mais eletronegativo de oxigênio. Em ambos os casos, 
o momento de dipolo da molécula é o resultado da composição dos dois momentos 
de ligação, isto é, os momentos de dipolo individuais das ligações polares C = 0 . O 
momento de dipolo de uma ligação é uma grandeza vetorial, isto é, ela possui um 
módulo e uma direção. Assim, o momento de dipolo determinado experimental­
mente para uma molécula é igual à soma vetorial dos momentos das ligações. Em 
CO2, os dois momentos de dipolo das hgações são iguais em módulo e, uma vez 
que em uma molécula de CO2 linear eles apontam em direções opostas, a sua soma 
ou o momento de dipolo resultante será zero. Por outro lado, se a molécula de CO2 
tiver uma geometria angular, os dois momentos das ligações reforçam-se parcial­
mente, de modo que a molécula terá momento de dipolo. Verifica-se experimental­
mente que a molécula de dióxido de carbono não tem momento de dipolo. Logo, 
concluímos que a molécula de dióxido de carbono é linear. A natureza linear da 
molécula de dióxido de carbono foi confirmada por outras medidas experimentais.

Consideremos agora as moléculas de N H 3 e de N F3 representadas na Fi­
gura 10.4. Em ambos os casos, o átomo central de N possui um par isolado cujo 
“momento de dipolo de hgação” aponta na direção oposta a de N. Sabemos a 
partir da Figura 9.5 que N é mais eletronegativo que o H e que o F é mais eletro­
negativo que N. Então, o deslocamento da densidade eletrônica em N H 3 verifi- 
ca-se na direção de N, o que vai contribuir para um maior momento de dipolo da 
molécula. Já os momentos das ligações N F  estão em direção oposta a N e, no seu 
conjunto, sobrepõem-se à contribuição do par isolado para o momento de dipo­
lo. Deste modo, o momento de dipolo resultante em N H 3 é maior que em NF3.

 ̂Peter Joseph William Debye (1884-1966). Físico e químico americano de origem holandesa. Debye 
contribuiu significativamente para o estudo da estrutura molecular, da química dos polímeros, da aná­
lise por raios X e das soluções eletrolíticas. Foi-lhe atribuído o prêmio Nobel de Química em 1936.
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A Momento de dipolo 
resultante = 1,46 D

Figura 10.4 Momentos de dipolo de 
ligações químicas e momentos de dipolo 
resultantes nas moléculas de NHse NF3 . 
Os mapas de potencial eletrostático 
mostram a distribuição da nuvem eletrô­
nica nestas moléculas.

Os momentos de dipolo podem ser utilizados para distinguir entre molé­
culas que tenham a mesma fórmula mas diferentes estruturas. Por exemplo, as 
duas moléculas seguintes existem, têm a mesma fórmula molecular (C2H2CI2) e 
o mesmo número e tipo de ligações, mas diferentes estruturas moleculares:

momento de 
dipolo resultante

H H
cis-dicloroetileno 

/LI =  1,89 D
íra«j-dicloroetileno 

ju, = 0

Como a molécula de cw-dicloroetileno é polar e a de íran^-dicloroetileno não, 
podemos distingui-las facilmente medindo os seus momentos de dipolo. Além 
disso, como veremos no próximo capítulo, as forças intermoleculares são par­
cialmente determinadas pelos momentos de dipolo das moléculas. Na Tabela
10.3 são apresentados os momentos de dipolo de algumas moléculas polares.

O Exemplo 10.2 mostra como podemos prever o momento de dipolo de 
uma molécula a partir do conhecimento da sua geometria.

Tabela 10.3 Momentos de dipolo de algumas moléculas polares

Molécula Geometria Momento de dipolo (D)

HF Linear 1,92
HCl Linear 1,08
HBr Linear 0,78
HI Linear 0,38
H2O Angular 1,87
H2S Angular 1,10
NH3 Piramidal trigonal 1,46
SO2 Angular 1,60

No c/s-dicloroetileno (topo), os mo­
mentos de dipolo reforçam-se um ao 
outro e a molécula é polar. O oposto é 
verdadeiro para o írans-dicloroetileno e a 
molécula é apoiar.



Fornos de micro-ondas -  momentos de dipolo em ação

Nos últimos 40 anos, o fomo de micro-ondas tomou-se um 
aparelho onipresente. A tecnologia de micro-ondas possi­

bilita descongelar e cozinhar os alimentos muito mais rápi­
do do que os aparelhos convencionais. Como os micro-ondas 
aquecem os alimentos tão rapidamente?

No Capítulo 7 vimos que as micro-ondas são uma for­
ma de radiação eletromagnética (ver Figura 7.3). As micro- 
-ondas são geradas por um magnetron inventado durante a 
Segunda Guerra Mundial quando a tecnologia dos radares 
estava em desenvolvimento. O magnetron é uma cavidade

Interação entre o componente de campo elétrico da micro-onda e uma molécula polar, (a) O polo negativo do dipolo segue a propa­
gação da onda (a região positiva) e roda no sentido horário, (b) Se, após a molécula ter rodado para a nova posição, a radiação tam­
bém tiver avançado para o seu próximo ciclo, o polo positivo do dipolo se moverá para a região negativa da onda e o polo negativo 
será puxado para cima. Assim, a molécula rodará mais rapidamente. Tal interação não pode ocorrer com moléculas apoiares.
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cilíndrica encaixada em um magneto em forma de ferradura. 
No centro do cilindro está um cátodo em forma de vareta. As 
paredes do cilindro atuam como um ânodo. Quando aquecido, 
o cátodo emite elétrons que se encaminham para o ânodo. O 
campo magnético obriga os elétrons a percorrer uma trajetória 
circular. Este movimento de partículas carregadas gera micro- 
-ondas que, para cozinhar, são ajustadas para uma frequência 
de 2,45 GHz (2,45 X 10  ̂Hz). Um “guia de ondas” dirige as 
micro-ondas para o forno. As lâminas de uma ventoinha refle­
tem as micro-ondas para todas as partes do forno.

Em um forno de micro-ondas, a ação de cozimento advém 
da interação entre o componente de campo elétrico da radiação 
e as moléculas polares -  na sua maioria de água -  dos alimen­
tos. Todas as moléculas rodam à temperatura ambiente. Se a fre­
quência da radiação e a da rotação das moléculas forem iguais, 
haverá transferência de energia das micro-ondas para as molécu­
las polares. Como resultado, a molécula rodará mais rapidamen­
te. Isto é o que acontece em um gás. No estado condensado (por 
exemplo, nos ahmentos), a molécula não pode rodar hvremente. 
No entanto, ela sofre uma torção (uma força que causa rotação) 
que tende a alinhar o seu momento de dipolo com o campo os­
cilante da micro-onda. Consequentemente, há fricção entre as 
moléculas, o que vai causar o aquecimento dos alimentos.

A razão pela qual um forno de micro-ondas cozinha os 
alimentos tão rapidamente é que a radiação não é absorvida

pelas moléculas apoiares e consegue assim atingir simultanea­
mente diferentes partes dos alimentos. (Dependendo da quan­
tidade de água presente, as micro-ondas podem penetrar nos 
alimentos até uma profundidade de alguns centímetros.) Em 
um forno convencional, o calor só pode atingir o centro dos 
alimentos por condução (isto é, por transferência de calor das 
moléculas de ar quente para as moléculas das camadas super­
ficiais dos alimentos que estão a uma temperatura mais baixa), 
o que é um processo muito lento.

Os seguintes pontos são relevantes para o funcionamento 
de um forno de micro-ondas. Os plásticos e os vidros Pyrex não 
possuem moléculas polares, de modo que não são afetados pe­
las micro-ondas. (Além do isopor, há plásticos que não podem 
ser utilizados com micro-ondas porque derretem com o calor 
dos ahmentos.) Os metais refletem as micro-ondas bhndando 
os alimentos e devolvendo ao emissor de micro-ondas tanta 
energia que acabam por saturá-lo. Como as micro-ondas podem 
induzir uma corrente elétrica no metal, talvez saltem faíscas en­
tre o contentor e o fundo ou as paredes do forno. Finalmente, 
embora as moléculas de água no gelo estejam fixas e não pos­
sam rodar, frequentemente descongelamos alimentos em um 
forno de micro-ondas. Isto porque, à temperatura ambiente, ra­
pidamente se forma um filme Kquido à superfície dos alimentos 
congelados e as moléculas móveis deste filme podem absorver 
radiação e iniciar o processo de descongelamento.

Ventoinha
Magnetron

Ânodo

Guia de 
ondas

Cátodo Magneto

Forno de micro-ondas. As micro-ondas geradas pelo magnetron são refletidas em todas as direções 
pelas lâminas rotatórias da ventoinha.
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Mapa de potencial eletrostático do BrCI 
mostrando que a densidade eletrônica 
se desloca para o átomo de Cl.

Mapa de potencial eletrostático mos­
trando que a densidade eletrônica está 
simetricamente distribuída na molécula 
de BF3.

Mapa de potencial eletrostático de 
CH2CI2. A densidade eletrônica está des­
locada para os átomos eletronegativos 
de Cl.

Problemas semelhantes: 10.21,10.22, 
10.23.

Exemplo 10.2

Preveja se cada uma das seguintes moléculas possui momento de dipolo: (a) BrCl,
(b) BF3 (triangular plana), (c) CH2CI2 (tetraédrica).

Estratégia Lembre-se de que o momento de dipolo de uma molécula depende não 
só da diferença de eletronegatividades entre os seus elementos, mas também da sua 
geometria. Uma molécula pode possuir ligações polares (se os átomos que se ligam 
têm eletronegatividades diferentes), mas não ter momento de dipolo se tiver uma 
geometria altamente simétrica.

Solução (a) Como o cloreto de bromo é diatômico, ele tem geometria linear. Como 
o cloro é mais eletronegativo do que o bromo (ver Figura 9.5), o BrCl é polar, 
com o cloro como polo negativo.

B ^ ^ l

Consequentemente, a molécula possui momento de dipolo. De fato, todas as molé­
culas diatômicas contendo elementos diferentes possuem um momento de dipolo. 

(b) O flúor é mais eletronegativo que o boro, assim, cada ligação B—F em BF3 (tri- 
fluoreto de boro) é polar e os três momentos das ligações são iguais. Contudo, 
a simetria de uma geometria triangular plana implica que os três momentos das 
ligações se cancelem entre si:

f "
I-

B

Uma analogia com esta situação é a de um objeto que seja puxado nas três dire­
ções dos momentos de dipolo das ligações. Se as forças se igualarem, o objeto 
não se moverá. Consequentemente, BF3 não tem momento de dipolo, logo, é 
uma molécula apoiar.

(c) A estrutura de Lewis de CH2CI2 (diclorometano) é

Cl
I

H— C — H
I

Cl

Esta molécula é semelhante a CH4, pois ambas possuem uma estrutura tetraédrica. 
No entanto, como nem todas as ligações são iguais, há na molécula três ângulos 
de hgação diferentes: HCH, HCCl e ClCCl. Estes ângulos de ligação têm valores 
próximos, mas não iguais, a 109,5°. Como o cloro é mais eletronegativo que o 
carbono, o qual, por sua vez, é mais eletronegativo que o hidrogênio, os momen­
tos de dipolo das ligações não se anulam e a molécula possui momento de dipolo:

fl>/
H hV

Momento de 
dipolo resultante

Assim, CF12C12 é uma molécula polar.

Exercício A molécula de AICI3 possui momento de dipolo?

Revisão de conceitos
O  dióxido de carbono tem uma geometria linear e é apoiar. No entanto, sa­
bemos que a molécula executa movimentos de flexão e de estiramento que 
criam um momento de dipolo. Como você conciliaria estas duas descrições 
conflituosas do CO2?



Capítulo 10 ♦ Ligação química II: Geometria molecular e hibridização de orbitais atômicos 431

10.3 Teoria da ligação de valência
O modelo RPECV, baseado principalmente nas estruturas de Lewis, é um mé­
todo relativamente simples e direto de prever a geometria das moléculas. Mas, 
conforme salientado anteriormente, a teoria da ligação química de Lewis não 
explica com clareza por que se formam as ligações químicas. O estabelecimento 
de uma relação entre a formação de uma ligação covalente e o emparelhamento 
de elétrons foi um passo dado na direção certa, embora insuficiente. Por exem­
plo, a teoria de Lewis descreve essencialmente da mesma forma a ligação sim­
ples entre os átomos de hidrogênio na molécula H2 e entre os átomos de F em 
F2 -  como o emparelhamento de dois elétrons. No entanto, estas duas moléculas 
possuem entalpias de dissociação e comprimentos de hgação bastante diferentes 
(436,4 kJ/mol e 74 pm para H2 e 150,6 kJ/mol e 142 pm para F2). Fstes e muitos 
outros fatos não podem ser exphcados pela teoria de Lewis. Para uma exphcação 
mais completa do processo de formação de hgações químicas é necessário recor­
rer à mecânica quântica. De fato, o estudo das hgações químicas pela mecânica 
quântica também é um meio para compreender a geometria molecular.

Atualmente, a mecânica quântica utiliza duas teorias para descrever a for­
mação da hgação covalente e a estrutura eletrônica das moléculas. A teoria da  
ligação de valência  (TLV) pressupõe que os elétrons em uma molécula ocupam 
orbitais atômicos dos átomos individuais. Ela permite reter uma imagem indi­
vidual dos átomos que participam da formação das hgações. A segunda teoria, 
chamada teoria dos orbitais moleculares (TOM), pressupõe a formação de orbi­
tais moleculares a partir dos orbitais atômicos. Embora nenhuma destas teorias 
explique completamente todos os aspectos das hgações químicas, cada uma de­
las tem dado a sua contribuição para a nossa compreensão de muitas proprieda­
des moleculares observadas.

Começamos a nossa discussão sobre a teoria da hgação de valência con­
siderando a formação de uma molécula de H2 a partir de dois átomos de H. A 
teoria de Lewis descreve a hgação H—H como o emparelhamento dos dois elé­
trons dos átomos de H. De acordo com a teoria da hgação de valência, a hgação 
covalente H—H forma-se devido à sobreposição  dos dois orbitais atômicos Is  
dos átomos de H. Quando nos referimos à sobreposição queremos dizer que os 
dois orbitais partilham uma região comum no espaço.

O que acontece aos dois átomos de H à medida que se aproximam um do 
outro para formar uma hgação? No início, quando os dois átomos estão bastante 
afastados, não há interação. Dizemos então que a energia potencial deste sistema 
(isto é, dos dois átomos de H) é zero. À medida que os átomos se aproximam um 
do outro, cada elétron começa a ser atraído pelo núcleo do outro átomo; ao mes­
mo tempo, os elétrons começam a repelir-se entre si, tal como acontece com os 
núcleos. Enquanto os átomos ainda se encontram separados, a atração é mais forte 
do que a repulsão e a energia potencial do sistema diminui (isto é, toma-se nega­
tiva) à medida que os átomos vão se aproximando (Figura 10.5). Esta tendência 
mantém-se até a energia potencial atingir um valor mínimo. Neste ponto, quando 
o sistema tem a energia potencial mínima, atinge-se a sua maior estabilidade. Esta 
condição corresponde a uma sobreposição significativa dos orbitais I5 e à forma­
ção de uma molécula estável de H2. Se a distância entre os núcleos diminuísse ain­
da mais, a energia potencial aumentaria abmptamente e se tomaria positiva como 
resultado do aumento das repulsões elétron-elétron e núcleo-núcleo. De acordo 
com a lei de conservação de energia, a diminuição da energia potencial devido à 
formação da molécula de H2 tem de ser acompanhada pela hberação de energia. 
Experimentalmente, verifica-se que à medida que se forma a molécula de H2 a 
partir de dois átomos de H, calor vai sendo liberado. O inverso também é verda­
deiro. É necessário fornecer energia à molécula para quebrar uma hgação H—H. 
A Figura 10.6 mostra outra visão da formação de uma molécula de H2.

Lembre-se de que a energia potencial 
de um objeto depende da sua posição 
espacial.
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Figura 10.5 Variação da energia po­
tencial de dois átomos de H em função 
da distância entre os seus núcleos. No 
ponto de energia potencial mínima, a mo­
lécula H2 está no seu estado mais estável 
e o comprimento de ligação é 74 pm. As 
esferas representam os orbitais 1s.

Concluímos que a teoria da ligação de valência fornece uma imagem mais 
clara da formação das ligações químicas do que a teoria de Lewis. A teoria da li­
gação de valência afirma que se forma uma molécula estável a partir dos átomos 
reagentes quando a energia potencial do sistema atingir um mínimo; a teoria

Figura 10.6 De cima para baixo: 
à medida que dois átomos de H se 
aproximam entre si, os seus orbitais 1s 
começam a interagir e cada elétron co­
meça a sentir a atração do outro próton, 
Gradualmente, a densidade eletrônica 
aumenta na região internuclear (cor ver­
melha). Finalmente, forma-se uma mo­
lécula estável de H2 quando a distância 
internuclear é de 74 pm.
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de Lewis ignora as mudanças energéticas que ocorrem durante a formação de 
ligações químicas.

O conceito de sobreposição de orbitais atômicos aplica-se igualmente bem 
a outras moléculas diatômicas que não H2. Assim, forma-se uma molécula está­
vel de F2 quando os dois orbitais 2p (que contêm elétrons desemparelhados) de 
dois átomos de F se sobrepõem no espaço para formar uma ligação covalente. 
Do mesmo modo, a formação da molécula HF pode ser explicada pela sobrepo­
sição do orbital I5 de H ao orbital 2p de F  Em cada caso, a TLV dá conta das 
variações de energia potencial à medida que varia a distância entre os átomos en­
volvidos na ligação. Uma vez que os orbitais envolvidos não são do mesmo tipo 
em todos os casos, podemos perceber por que as entalpias e os comprimentos de 
ligação podem ser diferentes nas moléculas H2, F2 e HF. Conforme mencionado 
anteriormente, a teoria de Lewis trata todas as ligações covalentes do mesmo 
modo e não explica as diferenças existentes entre elas.

Revisão de conceitos
Compare as teorias de ligação química: teoria de Lewis e teoria da liga­
ção de valência.

10.4 Hibridização de orbitais atômicos
O conceito de sobreposição de orbitais atômicos aplica-se também a moléculas 
poliatômicas. Contudo, para que um esquema de formação de ligações em mo­
léculas poliatômicas seja satisfatório, ele deve explicar a geometria molecular. 
Discutiremos em seguida três exemplos de aplicação da TLV ao estudo das liga­
ções químicas em moléculas poliatômicas.

Hibridização s/7̂
Consideremos a molécula de C H 4. Se nos concentrarmos apenas nos elétrons de 
valência, podemos representar o diagrama orbital do C como

ü
2s

Como o átomo de carbono no estado fundamental tem dois elétrons desempare­
lhados (ambos em orbitais 2 /?), ele pode formar apenas duas ligações com áto­
mos de hidrogênio. Embora se conheça a espécie CH2, ela é muito instável. Para 
exphcar a formação de quatro ligações C—H no metano, podemos promover (ou 
seja, excitar energeticamente) um elétron do orbital 2  ̂para um dos orbitais 2p:

□
24-

Agora, há no átomo de C quatro elétrons desemparelhados que podem formar 
quatro ligações. Contudo, a geometria está incorreta porque três dos ângulos de 
ligação HCH seriam de 90° (lembre-se de que os três orbitais 2p no átomo de 
carbono são perpendiculares entre si), quando é sabido experimentalmente que 
todos os ângulos HCH são de 109,5°.

Para exphcar as hgações no metano, a TLV utihza orbitais híbridos hipo­
téticos, que são orbitais atômicos que se obtêm quando dois ou mais orbitais

T T T
2p

o  diagrama orbital do átomo de F é 
apresentado na página 308.

^  Animação 
Hibridização
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Hibridização

t

Figura 10.7 Formação de quatro orbitais híbridos sp^ a  partir de um orbital 2s e de três orbitais 2p. Os orbitais sp^ apontam  para os vér­
tices de um tetraedro.

^  Animação
Forma molecular e hibridização de orbitais

sp  ̂lê-se “s-p três”

não equivalentes do mesmo átomo se combinam para a formação de ligações 
covalentes. Hibridização é o termo aplicado para descrever a mistura de orbitais 
atômicos de um átomo (geralmente um átomo central) para gerar uma série de 
orbitais híbridos. Podemos gerar quatro orbitais híbridos equivalentes para o 
carbono se misturarmos o orbital 2s e os três orbitais 2p:

T T T T

orbitais sp^

H

Figura 10.8 Formação de quatro li­
gações entre os orbitais híbridos sp^ do 
carbono e os orbitais 1s do hidrogênio 
no CFI4. Os lóbulos menores não estão 
representados.

Uma vez que os novos orbitais se formam a partir de um orbital 5 e de três 
orbitais p, eles são chamados de orbitais híbridos sp^. A  Figura 10 .7  mostra 
a geometria e a orientação relativa dos orbitais sp^. Estes quatro orbitais hí­
bridos orientam-se na direção dos quatro vértices de um tetraedro regular. A 
Figura 10.8 mostra a formação de quatro ligações covalentes entre os orbitais 
híbridos do carbono sp^ e os orbitais I5 do hidrogênio no C H 4 . Assim, C H 4  

tem uma geometria tetraédrica e todos os ângulos H C H  são de 10 9 ,5°. Note 
que, embora seja necessário fornecer energia para a hibridização, esta energia 
é mais do que compensada pela energia liberada devido à formação das liga­
ções C — H. (Relembre que a formação de ligações químicas é um processo 
exotérmico.)

A analogia seguinte é útil para a compreensão do processo de hibridiza­
ção. Suponha que temos um recipiente que contém uma solução vermelha e 
três outros com soluções azuis e que o volume de cada recipiente é de 50 mL. A 
solução vermelha corresponde a um orbital 2s, as soluções azuis representam os 
três orbitais 2p e os quatro volumes iguais simbohzam quatro orbitais diferentes. 
Ao misturar as soluções, obtemos 200 mL de uma solução púrpura, a qual pode
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ser dividida em porções de 50 mL (isto é, o processo de hibridização gera quatro 
orbitais sp^). Tal como a cor púrpura resulta dos componentes de cor vermelha 
e azul das soluções originais, também os orbitais híbridos sp^ possuem simulta­
neamente características dos orbitais s Qp.

A  molécula de amônia (NH 3) é outro caso de hibridização sp^. A  Tabela
10.1 mostra que o arranjo dos quatro pares de elétrons é tetraédrico. Assim, as 
hgações na molécula NH 3 podem ser explicadas admitindo que o N, tal como o 
C no CH 4 , tem uma hibridização sp^. A  configuração eletrônica do N no estado 
fundamental é ls^2s^2p^, de modo que o diagrama orbital para o átomo de N 
hibridizado é

t t T n

orbitais sp̂

Três dos quatro orbitais híbridos formam ligações covalentes N—H e o quarto 
orbital híbrido acomoda o par isolado do nitrogênio (Figura 10.9). A repulsão 
entre os elétrons do par isolado e os elétrons dos orbitais ligantes diminui os 
ângulos HNH de 109,5° para 107,3°.

É importante compreender a relação entre a hibridização e o modelo 
RPECV. Utilizamos o conceito de hibridização para descrever a formação de h- 
gações químicas apenas quando o arranjo dos pares de elétrons foi previsto pelo 
modelo RPECV. Se o modelo RPECV previr um arranjo tetraédrico dos pares de 
elétrons, então admitimos que se formarão quatro orbitais híbridos sp^ a partir 
de um orbital 5 e de três orbitais p. Em seguida são apresentados exemplos de 
outros tipos de hibridização.

Hibridização sp
o  modelo RPECV prevê que a molécula de cloreto de berílio (BeCl2) seja hnear. 
O diagrama orbital para os elétrons de valência do berího é

t i
2  ̂ 2p

Sabemos que o Be no estado fundamental não forma ligações covalentes com 
o Cl porque os seus elétrons estão emparelhados no orbital 2s. Recorremos à 
hibridização para exphcar o comportamento do Be na formação de hgações. Em 
primeiro lugar, promovemos um elétron 2s a um orbital 2p, resultando

E T|
2p

Agora há dois orbitais do Be disponíveis para formar hgações, os orbitais 2s e 
2/7. Contudo, se dois átomos de cloro fossem se hgar ao Be neste estado excita­
do, um deles iria partilhar um elétron 2s e o outro um elétron 2/7, resultando na 
formação de duas hgações BeCl não equivalentes. Esse resultado contradiz as 
evidências experimentais. Na molécula real de BeCl2, as duas ligações BeCl são 
idênticas sob todos os aspectos. Logo, os orbitais 2s e 2p devem se misturar ou 
hibridizar para formar dois orbitais híbridos sp equivalentes:

t  t

H
Figura 10.9 O átomo de N em NH3 
tem hibridização sp^. Três orbitais híbri­
dos sp^  formam ligações com os átomos 
de H. O quarto orbital híbrido é ocupado 
pelo par isolado do nitrogênio.

orbitais sp orbitais 2p vazios
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Figura 10.10 Formação de orbitais híbridos sp.

A Figura 10.10 mostra a geometria e orientação dos orbitais sp. Estes dois or­
bitais híbridos dispõem-se ao longo da mesma hnha, o eixo x, de modo que o 
ângulo entre eles é de 180°. Cada uma das ügações BeCl é então formada pela 
sobreposição de um orbital híbrido sp do Be e de um orbital 3p do Cl. Assim, a 
molécula resultante de BeCl2 tem uma geometria ünear (Figura 10.11).

Hibridização s/f
Olhemos em seguida para a molécula de BF3 (trifluoreto de boro), conhecida 
pela sua geometria plana. Considerando apenas os elétrons de valência, o dia­
grama orbital do B é

2s 2p
Ti t

sp  ̂lê-se “s-p dois”.

C  ® ®  3
Figura 10.11 A geometria linear do 
BeCl2 pode ser explicada supondo que 
Be tem hibridização sp . Os dois orbitais 
híbridos s p  sobrepõem-se com os dois 
orbitais 3 p  do cloro para formar duas 
ligações covalentes.

Em primeiro lugar, promovemos um elétron 2s para um orbital 2p vazio:

□
25

A mistura do orbital 2s com os dois orbitais 2p gera três orbitais híbridos sp^\

Ti t  iTi  n

orbitais sp̂  orbital 2p vazio

Estes três orbitais sp^ situam-se no mesmo plano e o ângulo entre quaisquer dois 
desses orbitais é de 120° (Figura 10.12). Cada uma das ügações B F  é formada 
pela sobreposição de um orbital híbrido sp^ do boro a um orbital 2p do flúor 
(Figura 10.13). A molécula B F 3 é plana com todos os ângulos F B F  iguais a 120°. 
Este resultado está de acordo com as medidas experimentais e também com as 
previsões do modelo RPECV.

Você deve ter percebido uma interessante relação entre a hibridização e a 
regra do octeto. Qualquer que seja o tipo de hibridização, um átomo que possua 
inicialmente um orbital s e três orbitais p  continuará a ter quatro orbitais, um 
número suficiente para acomodar um total de oito elétrons em um composto. 
Oito é o número máximo de elétrons que os átomos dos elementos do segundo 
período da Tabela Periódica podem acomodar na sua camada de valência. É por 
esta razão que a regra do octeto é normalmente obedecida pelos elementos do 
segundo período.

A situação é diferente para os átomos dos elementos do terceiro período. 
Se utiüzarmos apenas os orbitais 35 e 3p de um átomo para formar os orbitais 
híbridos na molécula, então a regra do octeto será aplicável. Contudo, em algu­
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mas moléculas, o mesmo átomo pode utilizar um ou mais orbitais 3d, além dos 
orbitais 3s e 3p, para formar orbitais híbridos. Nestes casos, a regra do octeto 
não é obedecida. Em breve, veremos exemplos específicos da participação de 
orbitais 3d no processo de hibridização.

Para resumir a nossa discussão sobre o processo de hibridização, saüenta- 
mos que:

• O conceito de hibridização não se aphca a átomos isolados. É um modelo 
teórico utihzado apenas para explicar as hgações covalentes.

• A hibridização é o processo de mistura de, pelo menos, dois orbitais atô­
micos não equivalentes, por exemplo, orbitais s e. p. Portanto, um orbital 
híbrido não é um orbital atômico puro. Os orbitais híbridos e os orbitais 
atômicos puros têm formas muito diferentes.

• O número de orbitais híbridos gerados é igual ao número de orbitais atô­
micos puros que participam do processo de hibridização.

• O processo de hibridização requer o fornecimento de energia; contudo, a 
energia überada durante a formação de ligações químicas excede larga­
mente a energia necessária para promover a hibridização.

• As hgações covalentes em moléculas e íons pohatômicos formam-se pela 
sobreposição entre orbitais híbridos ou entre orbitais híbridos e orbitais 
atômicos puros. Portanto, a descrição da formação de hgações por envol­
vimento de orbitais híbridos está de acordo com a teoria da hgação de va- 
lência; pressupõe-se que os elétrons em uma molécula ocupam os orbitais 
híbridos dos átomos individuais.

A Tabela 10.4 resume as hibridizações sp, sp^ e sp^ e ainda outros tipos que dis­
cutiremos em seguida.

Como construir orbitais híbridos
Antes de avançar para a discussão da hibridização de orbitais d, vamos esquema- 
tizar o que precisamos saber para aphcar o conceito de hibridização à formação 
de hgações nas moléculas poliatômicas em geral. Em essência, a hibridização 
simplesmente estende a teoria de Lewis e o modelo RPEC V. Precisamos ter pelo 
menos uma ideia aproximada sobre a geometria de uma molécula a fun de atti-

Figura 10.13 Os orbitais híbridos sp^ 
do boro sobrepõem-se com os orbitais 
2p do flúor. A molécula de BF3 é plana e 
todos os ângulos FBF são de 120°.
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Tabela 10.4 Orbitais híbridos importantes e suas respectivas geometrias

Orbitais atômicos puros Hibridização do Número de Geometria dos
do átomo central átomo central orbitais híbridos orbitais híbridos Exemplo

s,p

s ,p ,p

s ,p ,p ,p

s ,p ,p ,p ,d

s ,p ,p , p ,d ,d

sp

sp

sp

sp^d

sp^d^

2

3

4

5

6

180°

Linear

BeCl2

Octaédrica

buir um tipo de hibridização adequado ao átomo central da molécula. Os passos 
a seguir são:

1. Desenhar a estrutura de Lewis da molécula.
2. Prever o arranjo global dos pares de elétrons (tanto pares ligantes como 

pares isolados) utilizando o modelo RPECV (ver Tabela 10.1).
3. Deduzir o tipo de hibridização do átomo central ao relacionar o arranjo dos 

pares de elétrons com o arranjo dos orbitais híbridos conforme mostrado 
na Tabela 10.4.

O Exemplo 10.3 ilustra este procedimento.
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Exemplo 10.3

Determine o tipo de hibridização do átomo central (sublinhado) de cada uma das se­
guintes moléculas: (a) BeHo. (b) AII3 e (c) PF3 . Descreva o processo de hibridização 
e determine a geometria molecular em cada um dos casos.

Estratégia Os passos para determinar o tipo de hibridização do átomo central são:

Desenhar a estrutura ----- > Utihzar o modelo ----- > Utilizar a Tabela 10.4
de Lewis da molécula RPECV para para determinar o tipo

determinar o arranjo de hibridização do
dos pares de átomo central
elétrons em tomo 
do átomo central

Solução (a) A configuração eletrônica do Be no estado fundamental é ls^2s^ e o 
átomo de Be tem dois elétrons de valência. A estmtura de Lewis do BeH2 é

H—Be—H

Há dois pares ligantes em tomo de Be, portanto, o arranjo dos pares de 
elétrons é linear. Concluímos que o Be utiliza orbitais híbridos sp nas suas 
ligações com os átomos de H porque os orbitais sp têm geometria linear (ver 
Tabela 10.4). Imaginamos que o processo de hibridização ocorre conforme 
descrito a seguir. Em primeiro lugar, desenhamos o diagrama orbital para o Be 
no estado fundamental:

BeH2

t i
2s 2p

Se promovermos um elétron 2s para um orbital 2p, obtemos o estado excitado:

E
2s 2p

Em seguida, os orbitais 2s e 2p misturam-se para formar dois orbitais híbridos sp:

T T □ □

orbitais sp orbitais 2p 
vazios

As duas ligações Be—H formam-se por sobreposição dos orbitais sp do Be aos 
orbitais \s  dos átomos de H. Assim, a molécula de BeH2 é linear.

(b) A configuração eletrônica do Al no estado fundamental é [Ne]35 3̂p^ Logo, o 
átomo de Al tem três elétrons de valência. A estrutura de Lewis de AII3 é

: l :
.. I ..

: l — A l — l :

Há três pares de elétrons em tomo de Al, portanto, o arranjo dos pares de elé­
trons é trigonal planar. Concluímos que Al utiliza orbitais híbridos sp^ nas suas 
ligações com I porque estes orbitais também têm um arranjo trigonal planar (ver 
Tabela 10.4). O diagrama orbital do átomo de Al no estado fundamental é

3 5  3/7

(Continua)
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Problemas semelhantes; 10.31,10.33.

{Continuação)

Se promovermos um elétron 3s para um orbital 3p, obtemos o seguinte estado 
excitado:

E
3s 3p

Os orbitais 3s e 3p misturam-se então para formar três orbitais híbridos sp^:

T | T | T |  □

orbital orbital 3p
vazio

Os orbitais híbridos sp^ e os orbitais 5p do I se sobrepõem para formar três liga­
ções CO valentes Al—I. Prevê-se então que a molécula AII3 seja trigonal planar e 
que todos os ângulos lAlI sejam de 120°.

(c) A configuração eletrônica do P no estado fundamental é [Ne] 35 3̂/?̂ . Portanto, o 
átomo P tem cinco elétrons de valência. A estrutura de Lewis do PF3 é

: F— ’P — F :
•• I

:F:

Há quatro pares de elétrons em tomo de P, portanto, o arranjo dos pares eletrô­
nicos é tetraédrico. Concluímos que P utiliza orbitais híbridos sp^ ao ligar-se a F 
porque os orbitais sp^ têm um arranjo tetraédrico (ver Tabela 10.4). Imaginamos 
que o processo de hibridização ocorre conforme descrito a seguir. O diagrama 
orbital do P no estado fundamental é

1
3s 3p

Se misturarmos os orbitais 3s e 3p, obtemos quatro orbitais híbridos sp^.

T T r n

orbital sp^

Tal como no caso da molécula de NH3, um dos orbitais híbridos sp^ é utilizado para 
acomodar o par isolado do P. Os outros três orbitais híbridos sp^ formam hgações 
covalentes P—F com os orbitais 2p do F. Prevemos então que a geometria da molé­
cula seja piramidal trigonal; o ângulo FPF deverá ser hgeiramente inferior a 109,5°.

Exercício Determine o tipo de hibridização dos átomos sublinhados em cada um 
dos seguintes compostos: (a) SiBr4 e (b) BCI3.

t í t

t T

Hibridização de orbitais s,pe d
Vim os que a hibridização explica com  clareza a formação de ligações que envol­
vam  orbitais s &p. Para os elementos do terceiro período e seguintes, contudo, 
nem sempre podemos explicar a geometria m olecular se admitirmos apenas a 
hibridização dos orbitais s &p. Para compreender a formação de moléculas com 
geometria bipiramidal trigonal ou octaédrica, por exemplo, teremos de introdu­
zir orbitais d  no conceito de hibridização.

Considere a molécula de SFô como exemplo. Vimos na Seção 10.1 que esta 
molécula tem geometria octaédrica, pois esse é também o arranjo dos seis pares 
de elétrons em tomo do átomo central. A  Tabela 10.4 mostra que o átomo de S em
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SFó tem hibridização sp^(/'. A configuração eletrônica do S no estado fundamental 
é [Ne]35^3p" .̂ Focando apenas os elétrons de valência, temos o diagrama orbital

Ti Ti T T
35 3p M

Como o nível 3<i tem energia bastante próxima dos níveis 3 j  e 3/?, podemos pro­
mover um elétron s e um elétron p  para dois orbitais ?>d:

□
35

T T T T T

A mistura do orbital 35 com os três orbitais 3/7 e com os dois orbitais ?>d gera seis 
orbitais híbridos sp^íf:

SF6

lê-se “s-p três d dois”.

T T T T T T

orbitais sp^íP- orbitais ?>d vazios

As seis hgações S—F são formadas pela sobreposição dos orbitais híbridos 
do átomo S aos orbitais 2p dos átomos de F. Uma vez que há 12 elétrons ao re­
dor do átomo S, a regra do octeto é violada. A utilização de orbitais d, além dos 
orbitais 5 e /?, para formar um octeto expandido (ver Seção 9.9) é um exemplo de 
expansão da camada de valência. Ao contrário do que acontece com os elemen­
tos do terceiro período, os elementos do segundo período não possuem níveis 2d, 
assim, nunca poderão expandir as suas camadas de valência. (Lembre-se de que, 
quando n = 2, l pode assumir os valores 0 ou 1. Assim, só podemos ter orbitais 
25 e 2/7.) Consequentemente, os átomos dos elementos do segundo período nunca 
podem ser rodeados por mais de oito elétrons nos seus compostos.

O Exemplo 10.4 mostra um caso de expansão da camada de valência de 
um elemento do terceiro período.

Exemplo 10.4

Descreva o tipo de hibridização do fósforo no pentabrometo de fósforo (PBr5).

Estratégia Siga o mesmo procedimento do Exemplo 10.3.

Solução A configuração eletrônica do P no estado fundamental é [Ne]35^3/?̂ . Por­
tanto, o átomo de P tem cinco elétrons de valência. A estrutura de Lewis de PBrs é

.. / P — Br:
;B r I 

■■ :Br:

Há cinco pares de elétrons em tomo de P, portanto, o arranjo dos pares de elétrons é 
bipiramidal trigonal. Concluímos que P utiliza orbitais híbridos sp^d ao formar uma 
ligação com os átomos de bromo, uma vez que os orbitais híbridos sp^d têm geome­
tria bipiramidal trigonal (ver Tabela 10.4). Imaginamos que o processo de hibridi­
zação ocorre conforme descrito a seguir. O diagrama orbital do átomo P no estado 
fundamental é

35 3/7 ?>d

PBts

(Continua)
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{Continuação)

Se promovermos um elétron ?>s para um orbital M  obtemos o seguinte estado excitado:

T t t
3p

A mistura de um orbital 35 com três orbitais 3p e um orbital ?>d gera cinco orbitais 
híbridos sp^d:

T T T t T

orbitais sp^d orbitais 3d vazios

Estes orbitais híbridos se sobrepõem aos orbitais 4p do Br para formar cinco hgações 
covalentes P—Br. Como não há pares isolados no átomo de P, a geometria da molé- 

Problema semelhante: 10.40. cuia de PBrs será bipiramidal trigonal.

Exercício Descreva o tipo de hibridização de Se em SeFó.

Revisão de conceitos
Qual é a hibridização do Xe em XeF4 (ver Exemplo 9.12 na p. 398)?

Estado
fundamental 0

2s

Promoção I à I 
de elétron

2s

t
2p

1
2p

Estado de t t t
hibridização '-------- ---------

orbitais sp^

m
Figura 10.14 Hibridização sp^  de 
um átomo de carbono. O orbital 2s 
combina-se apenas com dois dos três 
orbitais 2p para dar origem a três orbitais 
híbridos sp^  equivalentes. O processo 
deixa um elétron em um orbital não hibri- 
dizado, o orbital 2p .̂

^  Animação 
Ligações sigma e pi

10.5 Hibridização em moiécuias com iigações dupias e 
tripias

O conceito de hibridização também é útil para moléculas com hgações duplas 
e triplas. Considere, por exemplo, a molécula de etileno, C2H4. No Exemplo 
1 0 .1  vimos que a molécula C2H4 contém uma ligação dupla carbono-carbono 
e tem geometria plana. Podemos exphcar a geometria e as hgações no etileno 
se admitirmos que cada átomo de carbono tem uma hibridização sp^. A  Figura 
10.14 mostra diagramas orbitais deste processo de hibridização. Supomos que 
apenas os orbitais e 2py se combinam com o orbital 2s e que o orbital 2p^ 
permanece inalterado. A Figura 10.15 mostra que o orbital 2p^ é perpendicular 
ao plano dos orbitais híbridos. Agora, como exphcar a hgação entre os átomos 
de carbono? Como mostra a Figura 10.16 (a), cada átomo de carbono usa os três 
orbitais híbridos sp^ para formar duas hgações com os orbitais I5 de dois átomos 
de hidrogênio e uma hgação com o orbital híbrido sp^ do átomo de carbono ad­
jacente. Além disso, os dois orbitais 2p^ não hibridizados dos átomos de carbono 
se sobrepõem lateralmente e formam outra hgação [Figura 10.16 (b)].

Há dois tipos de hgação covalente na molécula de C2H4. As três hgações 
formadas pelos átomos de C na Figura 10.16 (a) são todas ligações sigma (liga­
ções cr), isto é, hgações covalentes formadas pela sobreposição frontal entre os 
orbitais, o que leva a uma concentração da densidade eletrônica entre os núcleos 
dos átomos envolvidos na hgação. O segundo tipo de ligação, designado por 
ligação p i (ligação tt), é definido como uma hgação covalente formada por orbi­
tais que se sobrepõem lateralmente, o que leva a uma concentração da densidade 
eletrônica acima e abaixo do plano que contém os núcleos dos átomos que parti­
cipam da hgação. Como se observa na Figura 10.16 (b), os dois átomos de C for­
mam uma hgação pi. É a formação desta hgação pi que confere ao etileno a sua 
geometria plana. A Figura 10.16 (c) mostra a orientação das hgações sigma e pi.
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A Figura 10.17 mostra uma alternativa para representar a molécula plana C2H4 
e o processo de formação da ligação pi. Embora representemos normalmente a 
ligação dupla carbono-carbono por C = C  (como fazemos em uma estrutura de 
Lewis), é importante não esquecer que as duas ligações covalentes são diferen­
tes: uma é uma ligação sigma e a outra é uma ligação pi. De fato, as entalpias de 
ligação são 270 kJ/mol e 350 kJ/mol para a ligação pi carbono-carbono e para a 
ligação sigma carbono-carbono, respectivamente.

A molécula de acetileno (C2H2) contém uma ligação tripla carbono-car­
bono. Como a molécula é linear, podemos explicar sua geometria e ligações se 
admitirmos que cada átomo de carbono tem uma hibridização sp que resulta da 
mistura de seus orbitais 2s e Ip^ (Figura 10.18). Como mostra a Figura 10.19, 
os dois orbitais híbridos sp de cada átomo de carbono formam uma hgação sig­
ma com o orbital I5 do hidrogênio e outra hgação sigma com o outro átomo de 
carbono. Além disso, formam-se duas hgações pi por sobreposição lateral dos 
dois orbitais 2py e 2p^ não híbridos. Assim, a ligação C = C  é formada por uma 
hgação sigma e duas hgações pi.

A seguinte regra ajuda a prever o tipo de hibridização em moléculas com 
hgações múltiplas: se o átomo central formar uma hgação dupla, a sua hibridiza­
ção é sp^; se formar duas hgações duplas ou uma hgação tripla, a sua hibridiza­
ção é sp. Note que esta regra só se aphca a átomos de elementos do segundo pe­
ríodo. Os átomos de elementos a partir do terceiro período que formam hgações 
múltiplas constituem um problema mais complexo e não serão tratados aqui.

Figura 10.15 Cada átomo de carbono 
na molécula C2H4 tem três orbitais híbri­
dos sp^  (verde) e um orbital atômico puro 
2pz (cinzento) que é perpendicular ao 
plano dos orbitais híbridos.

H l5 B Is

H l5 H l5

(a) (b) (c)

Figura 10.16 Formação das ligações na molécula de etileno, C2H4. (a) Vista de cima das ligações sigma entre os átomos de carbono e 
entre os átomos de carbono e de hidrogênio. A molécula é plana, pois os átomos encontram-se todos no mesmo piano, (b) Vista lateral 
mostrando como se forma uma ligação pi por sobreposição lateral dos dois orbitais 2pz dos dois átomos de carbono, (c) As interações em 
(a) e (b) levam à formação das ligações sigma e pi no etileno. Repare que a nuvem eletrônica que corresponde à ligação pi se situa acima e 
abaixo do plano da molécula.

(a) (b)

Figura 10.17 Outra vista da formação da ligação pi na molécula de C2H4. Repare que os 
seis átomos estão todos no mesmo plano. É a sobreposição dos orbitais 2pz que torna a 
molécula plana.

Estado
fundamental

Promoção 
de elétron

sp-
Estado de 
hibridização

t f t t
2s 2p

E 1 t t t
2s 2p

t t t t

orbitais sp ^P y 2 p z

Figura 10.18 Hibridização s p  de um 
átomo de carbono. O orbital 2s mistura- 
-se apenas com um orbital 2 p  para 
formar dois orbitais híbridos s p . Este pro­
cesso deixa um elétron em cada um dos 
dois orbitais atômicos puros, os orbitais 
2py e 2pz.
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Figura 10.19 Ligações na molécula 
de acetileno, C2H2. (a) Vista de cima 
mostrando a sobreposição dos orbitais 
sp dos átomos de carbono e a sobre­
posição de cada um destes orbitais aos 
orbitais 1s dos átomos de hidrogênio. Os 
átomos encontram-se todos sobre uma 
linha reta, de modo que a molécula é li­
near. (b) Sobreposição lateral dos orbitais 
2py e 2pz de cada átomo de C que leva à 
formação de duas ligações pi entre eles.
(c) Formação das ligações sigma e pi 
como resultado das interações descritas 
em (a) e (b). (d) Mapa do potencial ele- 
trostático de C2H2.

Exemplo 10.5

Descreva a formação das ligações químicas na molécula de formaldeído cuja estrutu­
ra de Lewis é

CH2O

H
\

.c=o

Suponha que o átomo O tem uma hibridização sp^.

Estratégia Siga o procedimento do Exemplo 10.3.

Solução Há três pares de elétrons em torno do átomo de C, portanto, o arranjo dos 
pares de elétrons é trigonal planar. (Lembre-se de que, no modelo RPECV, uma li­
gação dupla é tratada como se fosse uma ligação simples.) Concluímos que o átomo 
C usa orbitais híbridos sp^ ao formar ligações porque estes orbitais híbridos têm um 
arranjo trigonal planar (ver Tabela 10.4). Imaginamos o processo de hibridização de 
C e de O conforme descrito a seguir.

n T T T t T | |T]
2s 2p orbitais sp^ 2p^

Ti n T T t n n | [T]
Is 2p orbitais sp^ 2p̂

O carbono tem um elétron em cada um dos três orbitais sp^ que são usados para for­
mar ligações sigma com os átomos de H e de O. Há também um elétron no orbital 
2pz, o qual forma uma ligação pi com o oxigênio. Dois dos orbitais híbridos sp^ do 
oxigênio têm dois elétrons cada. Estes são os pares isolados do oxigênio. O seu ter­
ceiro orbital híbrido sp^ com apenas um elétron é utilizado para formar uma ligação
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sigma com o carbono. O orbital 2p^ do oxigênio (com um elétron) se sobrepõe com o 
orbital 2p^ do carbono para formar uma ligação pi (Figura 10.20).

Exercício Descreva as ligações químicas na molécula de cianeto de hidrogênio, 
HCN. Suponha que N tem hibridização sp.

Revisão de conceitos
Quais dos seguintes pares de orbitais atômicos de átomos adjacentes po­
dem se sobrepor para formar uma ligação sigma? E uma ligação pi? Quais 
não podem se sobrepor e, portanto, não formam ligações? Suponha que o 
eixo jc é o eixo intemuclear, ou seja, a linha que une os núcleos dos dois 
átomos: (a) l í  e 2s; (b) l í  e 2px\ (c) 2py e 2/?̂ ; (d) 3py e (e) e 3p .̂

10.6 Teoria dos orbitais moiecuiares
A teoria da ligação de valência é um dos dois métodos mecânico-quânticos uti­
lizados para explicar a formação das ligações químicas nas moléculas. Ela se 
baseia na sobreposição espacial de orbitais atômicos para explicar, pelo menos 
qualitativamente, a estabilidade das ligações covalentes. Recorrendo ao conceito 
de hibridização, a teoria da ligação de valência explica as geometrias molecu­
lares previstas pelo modelo RPECV. Contudo, a hipótese de que os elétrons em 
uma molécula ocupam os orbitais atômicos dos átomos isolados só pode ser uma 
aproximação, pois cada elétron ligante em uma molécula deve ocupar um orbital 
que é característico da molécula como um todo.

Em alguns casos, a teoria da ligação de valência não pode explicar satisfa­
toriamente algumas das propriedades das moléculas determinadas experimental­
mente. Considere a molécula de oxigênio, cuja estrutura de Lewis é

0=0

De acordo com esta descrição, todos os elétrons de O2 estão emparelhados e, 
portanto, a molécula deveria ser diamagnética. No entanto, verifica-se experi­
mentalmente que a molécula de oxigênio é paramagnética com dois elétrons 
desemparelhados (Figura 10.21). Este resultado sugere a existência de uma de­
ficiência fundamental na teoria da ligação de valência, a qual justifica a procura 
de um enfoque alternativo às ligações químicas, capaz de explicar as proprieda­
des das moléculas, incluindo a de O2.

As propriedades das moléculas (e, particularmente, as propriedades magné­
ticas) são por vezes mais bem explicadas por outra teoria mecânico-quântica, cha­
mada de teoria dos orbitais moleculares (TOM). A teoria dos orbitais moleculares 
descreve as ligações covalentes por meio de orbitais moleculares, os quais resul­
tam da interação entre os orbitais atômicos dos átomos envolvidos na ligação e

Figura 10.20 Ligações na molécula 
de formaldeído. Forma-se uma ligação 
sigma por sobreposição do orbital hí­
brido sp^  do carbono ao orbital híbrido 
sp^  do oxigênio: forma-se uma ligação 
pi por sobreposição dos orbitais 2pz dos 
átomos de carbono e de oxigênio. Os 
dois pares isolados do oxigênio ocupam 
os outros dois orbitais sp^  do mesmo 
átomo.

Problemas semelhantes: 10.36,10.37, 
10.39.

Figura 10.21 Como as moléculas de 
O2 são paramagnéticas, o oxigênio líqui­
do é atraído pelos polos de um ímã.
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estão associados à molécula como um todo. A  diferença entre um orbital mole­
cular e um orbital atômico é que este último está apenas associado a um átomo.

Revisão de conceitos
Uma maneira de explicar o fato de uma molécula de O2 conter dois elé­
trons desemparelhados é desenhando a seguinte estrutura de Lewis:

•O —O -

Sugira duas razões para justificar por que esta estrutura é insatisfatória.

Figura 10.22 Interferência construtiva 
(a) e interferência destrutiva (b) de duas 
ondas com o mesmo comprimento de 
onda e amplitude.

Orbitais moiecuiares iigantes e antiiigantes
De acordo com a TOM, a sobreposição dos orbitais I5 de dois átomos de hidro­
gênio leva à formação de dois orbitais moleculares: um orbital molecular ligante 
e um orbital molecular antiligante. Um orbital molecular ligante tem m enor  
energia e m aior estabilidade do que os orbitais atômicos a partir  dos quais se 
form ou. Um orbital molecular antiligante tem m aior energia e m enor estabili­
dade do que os orbitais atômicos a partir dos quais se form ou. Como as desig­
nações “figante” e “antiligante” sugerem, se colocarmos elétrons em um orbital 
molecular ligante, obtemos uma hgação covalente estável mas, se os colocarmos 
em um orbital molecular antiligante, obtemos uma ligação instável.

Em um orbital molecular ligante, a densidade eletrônica é máxima entre 
os núcleos dos átomos envolvidos na hgação. Por outro lado, em um orbital 
molecular antiligante, a densidade eletrônica é mínima (zero) entre os núcleos 
dos átomos. Podemos compreender esta diferença se nos recordarmos de que 
os elétrons em orbitais têm características ondulatórias. As ondas possuem uma 
propriedade única que permite que ondas do mesmo tipo interajam de modo 
que a onda resultante tenha uma amplitude superior ou inferior à das ondas que 
interagiram. No primeiro caso, chamamos essa interação de interferência cons­
trutiva; no segundo caso, trata-se de uma interferência destrutiva  (Figura 10.22).

A formação de orbitais moleculares Iigantes corresponde à interferência 
construtiva (o aumento da amplitude da onda é análogo ao acúmulo da densidade 
eletrônica entre os dois núcleos). A formação de orbitais moleculares antiligan- 
tes corresponde à interferência destrutiva (a diminuição da amplitude da onda é 
análoga ao decréscimo da densidade eletrônica entre os dois núcleos). As intera­
ções construtiva e destrutiva entre os dois orbitais Is  na. molécula H2 conduzem à 
formação de um orbital molecular sigma ligante (cri )̂ e de um orbital molecular 
sigma antihgante (o-f̂ ):

orbital molecular orbital molecular
sigma ligante sigma antihgante

formado formado
de orbitais Is  de orbitais Is

em que o asterisco representa um orbital molecular antiligante.
Em um orbital molecular sigma (hgante ou antihgante), a densidade ele­

trônica está concentrada simetricamente em tom o  do eixo entre os dois núcleos 
dos átom os envolvidos na ligação. Forma-se uma hgação sigma quando dois 
elétrons ocupam um orbital molecular sigma (ver Seção 10.5). Lembre-se de que 
uma hgação covalente simples (por exemplo, H—H ou F—F) é quase sempre 
uma ligação sigma.
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Molécula Interação
destrutiva

Átomo —' Átomo
• •

Is
///

H a H x\

Interação
construtiva

li /
• #

Orbital molecular 
sigma antiligante (ô )̂

Orbital molecular 
sigma ligante (o-jj)

(a) (b)

Figura 10.23 (a) Níveis de energia dos orbitais moleculares ligante e antiligante da molécula 
H2. Note que os dois elétrons no orbital o-is devem ter sp in s  antiparalelos de acordo com o 
princípio de exclusão de Pauli. Lembre-se de que, quanto maior a energia de um orbital mo­
lecular, menos estáveis serão os elétrons que ocupam esse orbital, (b) As interações constru­
tivas e destrutivas entre dois orbitais 1s do hidrogênio dão origem à formação de dois orbitais 
moleculares, um ligante e outro antiligante. No orbital molecular ligante há um aumento da 
densidade eletrônica na região internuclear que atua como uma “cola”, carregada negativa­
mente, que mantém juntos os núcleos, carregados positivamente. No orbital molecular antili­
gante, há um plano nodal entre os núcleos no qual a densidade eletrônica é zero.

A Figura 10.23 mostra o diagrama de níveis de energia dos orbitais m ole­
culares, isto é, os níveis de energia relativos dos orbitais envolvidos na formação 
da molécula H2, e as interferências construtiva e destrutiva entre os dois orbitais 
Is. Repare que no orbital molecular antiligante há um plano nodal entre os nú­
cleos, ou seja, uma região de densidade eletrônica nula. Como a densidade ele­
trônica na região internuclear é muito baixa, em vez de permanecerem juntos, os 
núcleos de carga positiva repelem-se. Os elétrons no orbital molecular antiligan­
te têm maior energia (e menor estabilidade) do que teriam nos átomos isolados. 
Por outro lado, os elétrons no orbital molecular ligante têm menor energia (e, 
portanto, maior estabilidade) do que teriam nos átomos isolados.

Embora tenhamos utihzado a molécula de hidrogênio para ilustrar a for­
mação de orbitais moleculares, podemos aphcar os mesmos conceitos a outras 
moléculas. Na molécula de H2, consideramos apenas as interações entre os orbi­
tais I5; com moléculas mais complexas, é necessário considerar outros orbitais 
atômicos. De qualquer modo, para todos os orbitais s, o processo é idêntico ao 
que utihzamos para os orbitais Is. Assim, a interação entre dois orbitais 2s ou 3s 
pode ser tratada de forma análoga ao indicado no diagrama de níveis de energia 
dos orbitais moleculares [Figura 10.23 (a)] e no esquema de formação dos orbi­
tais moleculares ügante e antihgante [Figura 10.23 (b)].

O processo é mais complexo para os orbitais p  porque estes podem inte­
ragir entre si de dois modos. Por exemplo, dois orbitais 2p  podem aproximar-se 
um do outro frontalmente para produzir dois orbitais moleculares sigma, um 
ügante e outro antiligante [Figura 10.24 (a)]. Altemativamente, os dois orbitaisp  
podem se sobrepor lateralmente para dar origem a dois orbitais moleculares pi, 
um ügante e outro antiügante [Figura 10.24 (b)].

orbital molecular orbital molecular
pi ügante pi antiügante

formado de formado de
orbitais 2p  orbitais 2p

Em um orbital molecular pi (ügante ou antiügante), a densidade eletrônica con- 
centra-se acima e abaixo do eixo que une os núcleos dos dois átomos envolvidos

Os dois elétrons no orbital molecular 
sigma estão emparelhados. O princípio 
de exclusão de Pauli aplica-se tanto a 
moléculas como a átomos.
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Molécula

-5.

Interação destrutiva Orbital molecular 
sigma antiligante (o-̂ )

I» « - -  1* «•
Interação construtiva Orbital molecular 

sigma ligante (o'2pj

0 « - -  • • •
(a)

Orbital molecular 
pi antiligante {TT̂ p)

Interação construtiva Qrbital molecular
pi ligante (772 ;̂

(b)

Figura 10.24 Duas interações possíveis entre dois orbitais p equivalentes e os orbitais moleculares correspondentes, (a) Quando os 
orbitais p se sobrepõem frontalmente, um orbital molecular sigma ligante e um orbital molecular sigma antiligante se formam, (b) Quando 
os orbitais p se sobrepõem lateralmente, um orbital molecular pi ligante e um orbital molecular pi antiligante se formam. Normalmente, um 
orbital molecular sigma ligante é mais estável do que um orbital molecular pi ligante, pois a interação lateral provoca uma menor sobreposi­
ção dos orbitais p do que a interação frontal. Supomos que os orbitais 2p^ participam da formação do orbital molecular sigma e que os or­
bitais 2py e 2pz podem interagir para formar apenas orbitais moleculares pi. O comportamento apresentado em (b) representa a interação 
entre os orbitais 2py ou 2p^ de dois átomos adjacentes. Em ambos os casos, a linha tracejada representa um plano nodal entre os núcleos 
no qual a densidade eletrônica é zero.

na ligação. Dois elétrons em um orbital molecular pi formam uma ligação pi 
(ver Seção 10.5). Uma ligação dupla é quase sempre formada por uma ligação 
sigma e uma ligação pi; uma ligação tripla é sempre formada por uma ligação 
sigma e duas ligações pi.

10.7 Configurações dos orbitais moiecuiares
Para compreender as propriedades das moléculas, é necessário saber como estão 
distribuídos os elétrons pelos orbitais moleculares. O procedimento para deter­
minar a configuração eletrônica de uma molécula é análogo ao utilizado para 
determinar as configurações eletrônicas dos átomos (ver Seção 7.8).

Regras que regem a configuração eletrônica e a estabilidade 
molecular
Para escrever a configuração eletrônica de uma molécula, devemos começar co­
locando os orbitais moleculares em ordem crescente de energia. Posteriormente, 
utilizamos as seguintes regras para preencher os orbitais moleculares com elétrons. 
As regras também ajudam a compreender as estabilidades dos orbitais moleculares.
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1. O número de orbitais moleculares que se forma é sempre igual ao número 
de orbitais atômicos que se combina.

2. Quanto mais estável for o orbital molecular ligante, menos estável será o 
orbital molecular antiligante correspondente.

3. O preenchimento de orbitais moleculares é feito por ordem crescente de 
energia. Em uma molécula estável, o número de elétrons em orbitais mo­
leculares ligantes é sempre superior ao número de elétrons em orbitais 
moleculares antiligantes, pois colocamos os elétrons primeiro nos orbitais 
moleculares ligantes de menor energia.

4. Tal como um orbital atômico, cada orbital molecular pode acomodar, no 
máximo, dois elétrons com spins opostos de acordo com o princípio de 
exclusão de Pauli.

5. Quando se preenchem orbitais moleculares com a mesma energia, o arran­
jo mais estável é o previsto pela regra de Hund, isto é, os elétrons ocupam 
estes orbitais moleculares com spins paralelos.

6. O número de elétrons nos orbitais moleculares é igual à soma de todos os 
elétrons dos átomos envolvidos na ligação.

Moléculas de hidrogênio e de hélio
Mais adiante nesta seção estudaremos moléculas formadas por átomos de elemen­
tos do segundo período. Antes, porém, será útil prever as estabilidades relativas 
das espécies simples H j, H2, H j e He2, utilizando os diagramas de níveis de ener­
gia de orbitais moleculares da Figura 10.25. Os orbitais e cr̂ y podem acomodar 
um máximo de quatro elétrons. O número total de elétrons aumenta, de um em 
H2 , até quatro em He2. O princípio de exclusão de Pauh estipula que cada orbital 
molecular pode acomodar um máximo de dois elétrons com spins opostos. Nestes 
casos, apenas nos interessam as configurações eletrônicas no estado fundamental.

Para avaliar as estabihdades destas espécies, calculamos a sua ordem de 
ligação, definida como

ordem de hgação = números de elétrons 
em OM ligantes

números de elétrons 
em OM antiligantes

( 10.2)

A ordem de hgação indica aproximadamente a força de uma ligação. Por exem­
plo, se há dois elétrons no orbital molecular hgante e nenhum no orbital molecu­
lar antiligante, a ordem de ligação é um, isto é, existe uma ligação covalente e a 
molécula é estável. Repare que a ordem de ligação pode ser fracionária, mas se 
for zero (ou tiver um valor negativo), isso significa que a hgação não é estável e 
que a molécula não pode existir. A ordem de ligação só pode ser utihzada para 
fazer comparações qualitativas. Por exemplo, um orbital molecular sigma ligan­
te com dois elétrons e um orbital molecular pi ligante, também com dois elé­
trons, têm ambos uma ordem de hgação um. Contudo, a força e o comprimento 
destas duas hgações são diferentes, pois a sobreposição dos orbitais atômicos é 
maior na ligação sigma do que na pi.

A energia de dissociação de uma ligação, 
ou energia de ligação (Seção 9.10), é uma 
medida quantitativa da força dessa ligação.

^ ----- 53-

—[T]— —53— —53— —53—
Crií O -ls  O-Jy

H 2  HeJ H c2

Figura 10.25 Níveis de energia dos or­
bitais moleculares ligante e antiligante em 
H2 . H2, H2 e He2. Em todas estas espé­
cies, os orbitais moleculares formam-se 
pela interação de dois orbitais Is.
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o  sobrescrito em (ítis)’ indica que existe um 
eiétron no orbitai moiecuiar sigma iigante.

Agora estamos prontos para fazer previsões sobre a estabilidade de H j, H2, 
HJ e He2 (ver Figura 10.25). O íon molecular H j possui apenas um elétron no 
orbital crĵ . Como se forma uma ligação covalente quando dois elétrons ocupam 
um orbital molecular Iigante, H j possui apenas metade de uma ligação, ou seja, 
uma ordem de ligação de Assim, prevemos que a entidade H j seja estável. A 
sua configuração eletrônica é escrita como

A molécula H2 tem dois elétrons, ambos no orbital crĵ . De acordo com 
o nosso esquema, dois elétrons equivalem a uma ligação completa; portanto, a 
molécula H2 tem ordem de ligação um, ou seja, uma ligação covalente completa. 
A configuração eletrônica de H2 é

Em relação ao íon molecular HeJ, colocamos os primeiros dois elétrons 
no orbital (Tis e o terceiro elétron no orbital orf̂ . Como o orbital molecular an- 
tiligante é desestabilizador, esperamos que HeJ seja menos estável do que H2. 
Em uma primeira aproximação, a instabilidade resultante do elétron no orbital 
C7* é cancelada pela presença de um dos elétrons o-î . A ordem de ligação é 
\{2 -  l ) = j e a  estabilidade global de HeJ é semelhante à do íon molecular 
HJ. a  configuração eletrônica de HeJ é (ori )̂ (̂or'fj)^

Em He2 existiríam dois elétrons na orbital e dois elétrons na orbital cr ĵ, 
pelo que a molécula tería ordem de ligação zero e seria instável. A configuração 
eletrônica de He2 seria (cri )̂̂ (cr'íy)̂ .

Resumindo, podemos colocar estas quatro espécies em ordem decrescente 
de estabilidade:

H2 > H2,He2 > He2

Sabemos que a molécula de hidrogênio é uma espécie estável. O nosso método 
simples de orbitais moleculares prevê que H2 e HeJ possuam também alguma 
estabilidade, pois ambas têm ordem de ligação Na verdade, a sua existência 
foi demonstrada experímentalmente. O íon molecular H j é ügeiramente mais 
estável do que HeJ pois possui apenas um elétron e assim não existe nele repul­
são elétron-elétron. Além disso, tem também menor repulsão nuclear do que 
H eJ. A nossa previsão acerca de He2 seria que esta molécula é instável. Contu­
do, em 1993, verificou-se experimentalmente que existem moléculas do gás Hc2, 
mas apenas sob condições especiais e com um tempo de vida muito curto.

Revisão de conceitos
Estime a entalpia de ligação (kJ/mol) do íon H j.

Moléculas diatômicas homonucleares de elementos do segundo 
período
Estamos agora em condições de estudar as configurações eletrônicas no esta­
do fundamental de moléculas constituídas por elementos do segundo período. 
Consideraremos apenas o caso mais simples de moléculas diatômicas homonu­
cleares, ou seja, moléculas diatômicas que contêm átomos do mesmo elemento.

A Figura 10.26 mostra o diagrama de níveis de energia de orbitais molecula­
res para a molécula do primeiro elemento do segundo período, LÍ2. Estes orbitais 
moleculares são formados pela sobreposição de orbitais I5 e 2s. Utilizaremos este 
diagrama para construir todas as moléculas diatômicas, como veremos em seguida.

A situação é mais complexa quando a ligação envolve também orbitais 
p. Dois orbitais p  podem formar uma hgação sigma ou uma ligação pi. Como 
há três orbitais p  em cada átomo de qualquer elemento do segundo período, da 
interação construtiva dos orbitais atômicos resulta um orbital molecular sigma 
e dois orbitais moleculares pi. O orbital molecular sigma forma-se por sobrepo-
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Molécula Figura 10.26 Diagrama de níveis de 
energia dos orbitais moleculares para a 
molécula Ü2. Os seis elétrons em U2 (a 
configuração eletrônica de Li é 1s^2s^) 
estão nos orbitais o-is, e 0-23. Como 
existem dois elétrons em cada um dos 
orbitais o-is e 0-̂ 3 (tal como em He2), a 
contribuição global destes orbitais para a 
ligação não é nem ligante nem antiligan- 
te. Assim, a ligação covalente simples 
em Ü2 deve-se apenas aos dois elétrons 
no orbital molecular ligante 0-23. Note 
que o orbital antiligante cr|s tem energia 
mais alta e, consequentemente, menor 
estabilidade do que o orbital ligante 0-13. 
Contudo, este orbital antiligante cri3 tem 
menor energia e maior estabilidade que 
o orbital ligante 0-23.

sição dos orbitais Ip^ ao longo do eixo internuclear, isto é, do eixo x. Os orbi­
tais 2py e 2pz são perpendiculares ao eixo x e se sobrepõem lateralmente dando 
origem a dois orbitais moleculares pi. Os orbitais moleculares que se formam 
são designados por orbitais cr2p̂ , e 712^̂ , onde os índices indicam quais são 
os orbitais atômicos que participam da formação dos orbitais moleculares. A 
Figura 10.24 mostra que a sobreposição de dois orbitais p, quando formam um 
orbital molecular or, é geralmente maior do que a sobreposição dos mesmos or­
bitais quando formam um orbital molecular tt. Assim, deveriamos esperar que 
o orbital cr tivesse menor energia do que tt. Contudo, as energias dos orbitais 
moleculares aumentam na seguinte ordem:

Orís 0-25 ^  '^2py~ '^Ip^ <  (̂ 2p̂  <  ~  '^\p^ <  ^\p^

A inversão das energias entre o orbital (J2p̂  e os orbitais 7T2̂  ̂e 772̂  ̂é devida à in­
teração entre o orbital 2s de um átomo e o orbital 2p do outro. Na terminologia da 
TOM, dizemos que estes orbitais se misturam. Contudo, para que haja mistura, os 
orbitais 2s e 2p precisam ter energias semelhantes. Esta condição é cumprida para 
as moléculas dos elementos de menor número atômico, B2, C2 e N2, e tem como 
resultado o orbital o-2p̂  ficar com energia superior aos orbitais 772̂  ̂e 772̂ ,̂ como 
mostramos anteriormente. O processo de mistura é menos saliente para O2 e F2, de 
modo que nestas moléculas (J2p̂  fica com energia inferior aos orbitais 772̂  ̂e 772̂ .̂

Com estes conceitos e recorrendo à Figura 10.27, que mostra a ordem cres­
cente de energia para os orbitais moleculares 2p, podemos escrever as configura­
ções eletrônicas e prever as propriedades magnéticas e as ordens de ligação das 
moléculas diatômicas homonucleares de elementos do segundo período. Consi­
deraremos em seguida alguns exemplos.

Molécula de lítio (U2)
Como a configuração eletrônica do Li é 15^2^^ a molécula LÍ2 tem um total de 
seis elétrons. De acordo com a Figura 10.26, estes elétrons ocupam os orbitais 
moleculares o-î , cr'̂  ̂e a 2s (dois em cada um). As contribuições dos elétrons de 
cTî  e de crfj para a hgação em LÍ2 anulam-se. Assim, a configuração eletrônica
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Figura 10.27 Diagrama geral de níveis 
de energia dos orbitais moleculares para 
as moléculas diatômicas homonucleares 
de elementos do segundo período: U2, 
Bo2, B2. C2 e N2. Por uma questão de 
simplicidade, os orbitais C7is e 0-25 foram 
omitidos. Repare que, nestas moléculas, 
o orbital a 2p^ tem energia maior do que 
os orbitais tt2p e i r 2p .̂ Isso significa que 
os elétrons nos orbitais a 2p^ são menos 
estáveis do que os elétrons nos orbitais 
'^ 2p e '^ 2p -̂ Esse ordenamento inespe­
rado resulta das diferentes interações 
entre os elétrons no orbital o-2 p ,̂ de um 
lado, e nos orbitais 7r2p̂  e 7T2p̂ , de outro, 
com os elétrons nos orbitais 0-3 de menor 
energia. Para O2 e F2, o orbital a 2p^ tem 
menor energia do que 7T2p̂  e tt2 p .̂

Molécula

dos orbitais moleculares em L 12 é (crisf (or*)^ (o-2sf'. Uma vez que há dois elé­
trons a mais nos orbitais moleculares ligantes do que nos orbitais moleculares 
antiligantes, a ordem de ligação é 1 [ver Equação (10.2)]. Concluímos que a 
molécula de LÍ2 é estável e, como não há spins eletrônicos desempareUiados, ela 
deverá ser diamagnética. De fato, a existência de moléculas de LÍ2 diamagnéti- 
cas na fase gasosa foi comprovada expeiimentalmente.

Molécula de carbono (C2)
o  átomo de carbono tem a configuração eletrônica portanto, há 12
elétrons na molécula de C2. Usando como referência as Figuras 10.26 e 10.27, 
colocamos os últimos quatro elétrons nos orbitais TT2p̂  e 7T2p̂ . Assim, a configu­
ração eletrônica de C2 é

(o^is)\o't)\(r2sf(o-tf('n-2p/(Tr2pf

A ordem de ligação é 2 e a molécula não tem elétrons desemparelhados, de 
modo que é diamagnética. Tal como aconteceu com a molécula de LÍ2, também 
foi comprovada experimentahnente a existência de moléculas diamagnéticas de 
C2 na fase gasosa. Repare que a hgação dupla em C2 é constituída por duas 
ligações pi (devido aos quatro elétrons existentes nos dois orbitais moleculares 
pi). Na maior parte das moléculas, uma hgação dupla é formada por uma hgação 
sigma e por uma hgação pi.

Molécula de oxigênio (O2)
A configuração eletrônica do oxigênio no estado fundamental é ls^2s^2p'*; por- 
tanto, há 16 elétrons na molécula de O2. Seguindo a ordem crescente de energia 
dos orbitais moleculares discutida anteriormente, podemos escrever a configura­
ção eletrônica da molécula de O2 no estado fundamental como

i<^lf(crt)\cT2!)\o-^)\or2pf(Tr2p/(Tr2pf(TTtp/(Tr'%y

De acordo com a regra de Hund, os últimos dois elétrons são colocados nos or­
bitais 7T2py e 7T2p̂  com spins paralelos. Ignorando os orbitais ais ^ ( 2̂s (porque os 
seus efeitos na formação da hgação se anulam), calculamos a ordem de hgação 
de O2 pela Equação (10.2):

ordem de hgação = ^(6 — 2 ) = 2
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Tabela 10.5 Propriedades de moléculas diatômicas homonucleares de elementos do segundo período*

O2□2 B2 C2 N2

□ □ I □ □

□ □ I □ ti

1 1 Itl1n  \W i.i t it

□ ti ti ti

ti ti ti

^2pŷ  ^2p^

^2p,

'^2py’ '̂ 2p̂

(̂ 2s

0-2S

Ordem de ligação 
Comprimento da ligação (pm) 
Energia de ligação (kJ/mol)

Propriedades magnéticas

1
267

104,6

1
159

288,7

2
131

627,6

3
110

941,4

□
J J f

2
121

498,7

□
w  u  u  w

t i t i

t i t i

t i t i

1
121

156,9

Diamagnética Paramagnética Diamagnética Diamagnética Paramagnética Diamagnética

^2p^

^2py’ ^2p^

'^2py’> '̂ 2p̂

^2p^

(̂ 2s

CT2s

* Para simplificar, os orbitais o-is e cr* são omitidos. Estes dois orbitais acomodam um total de quatro elétrons. Lembre-se de que para O2 e F2,
(T2p tem menor energia do que 772  ̂ .

Portanto, a molécula de O2 tem uma ordem de ligação 2 e é paramagnética, uma 
previsão comprovada experimentalmente.

A Tabela 10.5 resume as propriedades gerais das moléculas diatômicas de 
elementos do segundo período que são estáveis.

O Exemplo 10.6 mostra como a TOM ajuda na previsão das propriedades 
dos íons.

Exemplo 10.6

o  íon NJ pode ser preparado bombardeando-se a molécula N2 com elétrons rápidos. 
Preveja as seguintes propriedades de N J: (a) configuração eletrônica, (b) ordem de 
ligação, (c) propriedades magnéticas e (d) comprimento de ligação em relação ao 
comprimento de ligação de N2 (será maior ou menor?).

Estratégia Utilizando a Tabela 10.5, podemos deduzir as propriedades dos íons 
gerados a partir das moléculas homonucleares. Como a estabilidade de uma molécula 
depende do número de elétrons nos orbitais moleculares ligantes e antiligantes? De 
que orbital molecular o elétron é removido quando se forma NJ a partir de N2? Que 
propriedades determinam se uma espécie é diamagnética ou paramagnética?

Solução Utilizando a Tabela 10.5, deduzimos as propriedades de íons gerados a 
partir de moléculas diatômicas homonucleares.

(a) Como NJ tem um elétron a menos que N2, a sua configuração eletrônica é

(0 - i ,)^ (o - 'í ,)^ ((7 2 ,)^ (0 - t)^ (7 r2 p P ^ (7 r2 p /(o -2 p ;)^

(b) A ordem de ligação de N j é determinada pela Equação (10.2):

ordem de ligação = j(9 — 4) = 2,5

(c) NJ é paramagnético, pois tem um elétron desemparelhado.

(Continua)
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Problemas semelhantes: 10.57,10.58.

H

Figura 10.28 Estrutura das ligações 
sigma na molécula de benzeno. Cada 
átomo de carbono tem hibridização sp^ e 
forma duas ligações sigma com dois áto­
mos de carbono adjacentes e uma liga­
ção sigma com um átomo de hidrogênio.

Figura 10.29 (a) Os seis orbitais 2p^ 
dos átom os de carbono do benzeno. (b) 
O orbital molecular deslocalizado forma­
do pela sobreposição dos orbitais 2p^.
O orbital molecular deslocalizado possui 
simetria pi e situa-se acima e abaixo do 
plano do anel benzênico. Na verdade, os 
seis orbitais 2p^ podem  combinar-se de 
seis m odos diferentes dando origem a 
três orbitais moleculares ligantes e a  três 
antiligantes. O orbital representado é o 
mais estável de todos.

{Continuação)

(d) Como são os elétrons dos orbitais moleculares ligantes que mantêm os átomos 
unidos, N2 deverá ter uma ligação mais fraca e, portanto, mais comprida do que 
N2. (Na realidade, o comprimento de ligação de NJ é de 112 pm, enquanto o de 
N 2 éd e ll0 p m .)

Verificação Devemos esperar que a ordem de ligação diminua quando um elétron 
é removido de um orbital molecular ligante. O íon NJ tem um número ímpar de elé­
trons (13), de modo que deve ser paramagnético.

Exercício Qual das seguintes espécies tem maior comprimento de ligação: F2 ou F J?

10.8 Orbitais moiecuiares desiocaiizados
Até agora discutimos as ligações químicas apenas em termos de pares de elé­
trons. Contudo, nem sempre é possível explicar as propriedades de uma molécu­
la por meio de uma única estrutura. Um exemplo é o da molécula O 3 , discutida 
na Seção 9.8. Superamos este dilema introduzindo o conceito de ressonância. 
Nesta seção, abordaremos o problema de outro modo -  aplicando a teoria dos 
orbitais moleculares. Tal como na Seção 9.8, vamos usar a molécula de benzeno 
e o íon carbonato como exemplos. Note que, ao discutir as ligações químicas em 
moléculas poliatômicas ou íons, é conveniente determinar primeiro o estado de 
hibridização dos átomos presentes (abordagem pela TLV) e só depois construir 
os orbitais moleculares apropriados.

Molécula de benzeno
O benzeno (CôHg) é uma molécula hexagonal plana com os seus átomos de car­
bono nos vértices do hexágono. As hgações carbono-carbono são todas equiva­
lentes em comprimento e força. As ligações carbono-hidrogênio também são to­
das equivalentes e os ângulos CCC e HCC são todos de 120°. Assim, os átomos 
de carbono têm todos hibridização sp^ e formam três ligações sigma, duas com 
átomos de carbono adjacentes e uma terceira com um átomo de hidrogênio (Fi­
gura 10.28). Este arranjo deixa um orbital 2p^ não hibridizado em cada átomo de 
carbono perpendicular ao plano da molécula de benzeno ou, como é comumente 
designada, anel benzênico. Até agora, a descrição da molécula de benzeno lem­
bra a descrição da molécula do etileno (C2H4), discutida na Seção 10.5, exceto 
que neste caso existem seis orbitais atômicos puros 2p^ em um arranjo cíclico.

Devido à sua forma e orientação semelhantes, cada orbital 2p^ se sobrepõe 
lateralmente com outros dois orbitais 2p^ dos átomos de carbono adjacentes. 
De acordo com as regras enunciadas na página 449, a interação de seis orbitais 
2p^ dá origem a seis orbitais moleculares pi, sendo que três são hgantes e três 
antiügantes. Portanto, uma molécula de benzeno no estado fundamental tem seis 
elétrons nos três orbitais moleculares pi ligantes, tendo os dois elétrons de cada 
orbital os seus spins antiparalelos (Figura 10.29).
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Ao contrário do que acontece com os orbitais moleculares pi ligantes do 
etileno, os do benzeno formam orbitais m oleculares deslocalizados, que não  
estão confinados ao espaço entre dois átomos adjacentes ligados, mas, na ver­
dade, se estendem sobre três ou m ais átomos. Portanto, os elétrons de cada um 
destes orbitais estão livres para se mover em volta do anel benzênico. Por esta 
razão, a estrutura do benzeno é muitas vezes representada por

em que o círculo indica que as ligações pi entre os átomos de carbono não se con­
finam a um determinado par de átomos; em vez disso, a densidade eletrônica das 
nuvens pi está uniformemente distribuída na molécula de benzeno. No diagrama 
simplificado não são mostrados os átomos de carbono nem os de hidrogênio.

Agora podemos descrever cada ligação carbono-carbono no benzeno como 
formada por uma ligação sigma e uma ligação pi “parcial”. Cada ligação entre 
dois átomos de carbono adjacentes terá uma ordem de ligação entre 1 e 2. Assim, 
a TOM oferece uma alternativa ao conceito de ressonância, o qual se baseia na 
TLV. (As estruturas de ressonância do benzeno são apresentadas na página 392).

O mapa de potencial eletrostático do 
benzeno mostra a densidade eletrônica 
(em vermelho) acima e abaixo do plano 
da molécula. Para simplificar, apenas a 
estrutura da molécula foi representada.

íon carbonato
Os compostos cíclicos como o benzeno não são os únicos com orbitais molecu­
lares deslocalizados. Vamos ver as ligações no íon carbonato (CO |“). O modelo 
RPECV prevê uma geometria trigonal plana para o íon carbonato, tal como para 
o B F 3 . A estrutura plana do íon carbonato pode ser explicada se supusermos que 
o átomo de carbono tem uma hibridização sp^. O átomo de C forma ligações 
sigma com os três átomos de oxigênio. Assim, o orbital 2p^ não hibridizado do 
átomo C pode se sobrepor simultaneamente aos orbitais 2p^ dos três átomos de 
O (Figura 10.30). Desta sobreposição simultânea resulta um orbital molecular 
deslocalizado que se estende pelos quatro núcleos, de modo que as nuvens ele­
trônicas (e, portanto, as ordens de hgação) nas ligações carbono-oxigênio são 
iguais. A teoria dos orbitais moleculares proporciona uma exphcação alternativa 
aceitável das propriedades do íon carbonato em comparação com as estruturas 
de ressonância do íon apresentadas na página 392.

Devemos notar que as moléculas com orbitais moleculares deslocalizados 
são geralmente mais estáveis do que aquelas que contêm orbitais moleculares 
locahzados, isto é, orbitais moleculares confinados a apenas dois átomos. Por 
exemplo, a molécula de benzeno, que contém orbitais moleculares deslocahza- 
dos, é quimicamente menos reativa (e, por isso, mais estável) do que as molécu­
las que contêm hgações C = C  “localizadas”, como o etileno.

Revisão de conceitos
Descreva as hgações no íon nitrato (NO^) em termos de estruturas de res­
sonância e de orbitais moleculares deslocahzados.

Figura 10.30 Ligações no íon carbo­
nato. O átomo de carbono forma três 
ligações sigma com os três átomos de 
oxigênio. Além disso, os orbitais 2pz 
dos átomos de carbono e oxigênio se 
sobrepõem para formar orbitais molecu­
lares deslocalizados. Assim, há também 
uma ligação pi parcial entre o átomo 
de carbono e cada um dos átomos de 
oxigênio.



Alguém pediu um fulereno?

Em 1985, os químicos da Universidade de Rice, no Texas, 
utilizaram um laser de grande potência para vaporizar gra­

fite em um esforço para criar moléculas incomuns, que se 
acreditava existir no espaço interestelar. A espectrometria de 
massa revelou que um dos produtos era uma espécie desco­
nhecida de fórmula Ceo- Devido ao seu tamanho e ao fato de 
ser constituída apenas por carbono, esta molécula tinha uma 
forma exótica. Trabalhando com papel, tesoura e fita adesiva, 
os investigadores conseguiram construir uma esfera oca, com 
um total de 60 vértices, cada um deles correspondente a um 
átomo de carbono. Medidas espectroscópicas e por raios X 
confirmaram experimentalmente esta estrutura. Geometrica­
mente, é a molécula mais simétrica que se conhece. Apesar 
de sua geometria incomum, o esquema de ligações nesta mo­
lécula é muito simples -  cada átomo de carbono tem hibridi- 
zação sp^ e há orbitais moleculares deslocalizados por toda a 
sua estrutura.

A descoberta do fulereno gerou um enorme interesse 
na comunidade científica, representando uma nova forma 
alotrópica do carbono com uma geometria intrigante e pro­
priedades desconhecidas para investigar. A partir de 1985, 
os químicos criaram outros julerenos com 70, 76 e mais áto­
mos de carbono. Entretanto, descobriu-se que o fulereno é 
um componente natural da fuligem.

O Côo e os demais fulerenos representam um conceito 
inteiramente novo de arquitetura molecular, com implicações

A geometria do fulereno (esquerda) lembra uma bola de futebol 
(direita). Os cientistas chegaram a esta estrutura colando hexá­
gonos e pentágonos de papel em número suficiente para aco­
modar 60 átomos de carbono nos pontos de interseção.

interessantes. Por exemplo, foram preparados fulerenos com 
um átomo de hélio confinado em sua gaiola. Os futebolenos 
também reagem com o potássio para dar K3C60, que age como 
um supercondutor a 18 K. Também é possível fixar metais 
de transição nos fulerenos. Estes derivados são promissores 
como catalisadores. Devido à sua forma original, o fulereno 
pode ser usado como lubrificante.

Modelo gerado em computador da interação de um derivado do 
fulereno com o centro ativo da HlV-protease, que normalmente 
se liga à proteína necessária para a reprodução do vírus do HIV. 
A estrutura do fulereno se fixa ao centro ativo, impedindo que a 
enzima desempenhe suas funções.

A grafite é formada por camadas de anéis de carbono com 
átomos.

Esta molécula foi chamada “buckminsterfulereno”, em homenagem a R. Bu- 
ckminster Fuller, cujos projetos de arquitetura e engenharia incluíam frequen­
temente cúpulas geodésicas. Devido à complexidade desta designação e à se­
melhança desta molécula com uma bola de futebol, utiliza-se frequentemente a 
abreviatura de “buckyball” ou fulereno.
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Estrutura de um “nanotubo” cons­
tituído por uma só camada de 
átomos de carbono. Repare que a 
molécula de fulereno truncada, que 
serve de “tampa” e que na figura 
está separada do resto do “nanotu­
bo”, tem uma estrutura diferente da 
grafite que forma a parte cilíndrica 
do tubo. Os químicos encontraram 
métodos de “destapar” o tubo a 
fim de introduzir moléculas no seu 
interior.

Uma descoberta fascinante, feita em 1991 por cientis­
tas japoneses, foi a identificação de parentes estruturais do 
fulereno. Estas moléculas são tubulares, têm comprimentos 
de centenas de nanômetros e uma cavidade interna com cerca 
de 15 nanômetros de diâmetro. Designadas por “buckytubos” 
ou “nanotubos” (devido ao seu tamanho), estas moléculas 
apresentam duas estruturas inteiramente diferentes. Uma 
dessas estruturas é formada por uma folha de grafite simples 
enrolada em tubo, o qual é tapado em ambas as extremidades 
com uma molécula de fulereno truncada. A outra estrutura é 
formada por camadas de 2 a 30 folhas de grafite enroladas 
em tubo. Os nanotubos são muito mais fortes que fios de aço 
de dimensões semelhantes. Inúmeras aplicações potenciais 
foram propostas para eles, como materiais condutores e de 
alta intensidade, meios de armazenamento de hidrogênio, 
sensores moleculares, dispositivos semicondutores e sondas 
moleculares. O estudo desses materiais gerou uma nova área, 
a nanotecnologia, assim chamada porque os cientistas con­
seguem manipular os materiais em escala molecular a fim de 
criar dispositivos úteis.

A primeira aplicação biológica do fulereno foi feita 
por químicos da Universidade da Califórnia em São Fran­
cisco e Santa Bárbara, que descobriram, em 1993, que esta 
molécula podería ajudar a desenvolver fármacos para tratar 
a AIDS. O vírus da imunodeficiência humana (HIV), cau­
sador da AIDS, sintetiza uma longa cadeia proteica para se 
reproduzir. Esta cadeia é quebrada em fragmentos menores 
por uma enzima chamada protease do HIV. Então, um pro­
cesso para parar a doença seria desativar a enzima. Quando os 
químicos reagiram um derivado do fulereno solúvel em água 
com a HlV-protease, eles verificaram que ele se liga à parte 
da enzima que vai quebrar a proteína reprodutiva, impedindo 
deste modo a reprodução do vírus. Consequentemente, o ví­
rus não conseguia mais infectar as células humanas cultivadas 
em laboratório. O próprio derivado do fulereno não pode ser

utilizado como fármaco contra a AIDS, devido a potenciais 
efeitos colaterais e a dificuldades de administração. No entan­
to, constitui um modelo útil para o desenvolvimento de tais 
fármacos.

Em um avanço recente (2004), os cientistas usaram fita 
adesiva (do tipo fita Scotch) para remover uma camada de car­
bono de um fragmento de grafite (como o dos lápis) com a es­
pessura de apenas um átomo. Este material recém-descoberto, 
chamado grafeno, um cristal bidimensional com propriedades 
elétrícas e ópticas únicas, é um excelente condutor de calor. O 
grafeno é quase totalmente transparente, apesar de os átomos 
de carbono serem tão densos que nem mesmo o hélio, que tem 
o menor dos átomos gasosos, consegue atravessá-lo. Parece 
que muitas descobertas interessantes e úteis serão feitas a par­
tir do estudo desta incomum substância nos próximos anos.

Uma microfotografia eletrônica do grafeno mostrando a sua es­
trutura hexagonal, semelhante a um favo de mel.
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Equações-chave
fji = Q X  r (10.1) Momento de dipolo em termos da carga (Q) e da distância (r) de separação entre as cargas.

, , „ 1 / número de elétrons número de elétrons A
o r e m  e igaçao emOMligantes em OM antiligantes y (10 2)

Resumo de fatos e conceitos
1. O modelo RPECV utilizado na previsão da geometria mo­

lecular baseia-se no pressuposto de que os pares de elétrons 
da camada de valência se repelem mutuamente e tendem a 
permanecer tão afastados entre si quanto possível.

2. De acordo com o modelo RPECV, a geometria molecular 
pode ser prevista a partir do número de pares de elétrons 
ligantes e do número de pares isolados. Os pares isolados 
repelem os outros pares mais fortemente do que os pares 
ligantes e, por isso, distorcem os ângulos de ligação dos 
seus valores ideais.

3. O momento de dipolo é uma medida da separação de carga 
em moléculas que possuem átomos de eletronegatividades 
diferentes. O momento de dipolo de uma molécula é a re­
sultante dos momentos de ligação presentes nessa molécu­
la. As medidas de momentos de dipolo fornecem informa­
ções acerca da geometria molecular.

4. Há duas explicações mecânico-quânticas para a forma­
ção de ligações químicas covalentes: a teoria da ligação 
de valência e a teoria dos orbitais moleculares. Na TLV 
formam-se orbitais atômicos híbridos por combinação e 
rearranjo de orbitais do mesmo átomo. Os orbitais híbri­
dos têm todos energia e densidade eletrônica iguais e o 
seu número é igual ao de orbitais atômicos puros que se 
combinam.

5. A expansão da camada de valência pode ser explicada se 
pressupormos que ocorre hibridização entre os orbitais s, 
p& d.

6. Na hibridização sp, os dois orbitais híbridos dispõem-se 
em linha reta; na hibridização sp^, os três orbitais híbridos 
apontam para os vértices de um triângulo equilátero; na hi­
bridização sp^, os quatro orbitais híbridos apontam do cen­
tro para os vértices de um tetraedro; na hibridização sp^d, 
os cinco orbitais apontam para os vértices de uma bipirâmi- 
de trigonal; na hibridização sp^d^ os seis orbitais híbridos 
apontam para os vértices de um octaedro.

7. Em um átomo com hibridização sp^ (por exemplo, carbo­
no), o orbital p  puro que não participa da hibridização pode 
formar uma ligação pi sobrepondo-se a outro orbital p. 
Uma ligação dupla carbono-carbono é constituída por uma 
ligação sigma e por uma ligação pi. Em um átomo de car­
bono com hibridização sp, os dois orbitais p  puros podem 
formar duas ligações pi com dois orbitais p  de outro átomo 
(ou átomos). Uma hgação tripla carbono-carbono é consti­
tuída por uma ligação sigma e por duas ligações pi.

8. A TOM descreve a ligação quínüca em termos da combina­
ção e do rearranjo de orbitais atômicos para formar orbitais 
que estão associados à molécula como um todo.

9. Os orbitais moleculares ligantes provocam um aumento da 
densidade eletrônica na região intemuclear e têm menor 
energia do que os orbitais atômicos que os originam. Os or­
bitais moleculares antiligantes têm uma zona de densidade 
eletrônica nula na região intemuclear e têm maior energia 
do que os orbitais atômicos que os originam.

10. Escrevemos as configurações eletrônicas para os orbitais 
moleculares do mesmo modo como as escrevemos para os 
orbitais atônúcos, isto é, preenchemos com elétrons os or­
bitais moleculares por ordem crescente de energia. O nú­
mero de orbitais moleculares é sempre igual ao número de 
orbitais atômicos que se combinaram. O princípio de exclu­
são de Pauli e a regra de Hund governam o preenchimento 
dos orbitais moleculares.

11. As moléculas são estáveis se o número de elétrons em orbi­
tais moleculares ligantes for superior ao número de elétrons 
em orbitais moleculares antiligantes.

12. Os orbitais moleculares deslocalizados, nos quais os elé­
trons são livres para se mover por toda a molécula ou grupo 
de átomos, são formados por elétrons de orbitais p  de áto­
mos adjacentes. Os orbitais moleculares deslocalizados são 
uma alternativa às estruturas de ressonância na exphcação 
de propriedades moleculares.
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Questões e problemas
Geometria molecular
Questões de revisão

10.1 Defina a geometria de uma molécula. Por que é impor­
tante o estudo da geometria molecular?

10.2 Faça um esboço de uma molécula triatômica linear, de 
uma molécula trigonal planar com quatro átomos, de 
uma molécula tetraédrica, de uma molécula bipirami- 
dal trigonal e de uma molécula octaédrica. Dê os ângu­
los de ligação em cada caso.

10.3 Quantos átomos estão diretamente ligados ao átomo 
central em uma molécula tetraédrica, em uma molécula 
bipiramidal trigonal e em uma molécula octaédrica?

10.4 Indique as características fundamentais do modelo 
RPECV. Explique por que a intensidade da repulsão 
decresce na seguinte ordem: par isolado-par isolado >  
par isolado-par ligante >  par ligante-par ligante.

10.5 Por que, em um arranjo bipiramidal trigonal, um par 
isolado ocupa uma posição equatorial e não uma posi­
ção axial?

10.6 A geometria de CH4 poderia ser quadrado planar, com 
os quatro átomos de H nos vértices de um quadrado 
e o C no centro. Faça um esboço desta geometria e 
compare a sua estabilidade com a da molécula CH4 
tetraédrica.

Problemas
10.7 Utilize o modelo RPECV para prever as geometrias das 

seguintes espécies: (a) PCI3, (b) CHCI3, (c) SÍH4 e (d) 
TeCU.

10.8 Quais são as geometrias das seguintes espécies quími­
cas? (a) AICI3, (b) ZnCl2 e (c) ZnClJ".

10.9 U tilize o m odelo R P E C V  para prever a geom etria das 
seguintes espécies: (a) C B r 4 , (b) B C I 3 , (c) N F 3 , (d) 

H 2Se e (e) N O 2 .

10.10 Utilize o modelo RPECV para prever as geometrias das 
seguintes moléculas e íon: (a) CH3I, (b) CIF3, (c) H2S,

(d) SO3 e (e) S O r .
10.11 Utilizando o modelo RPECV, preveja a geometria das 

seguintes moléculas: (a) HgBr2, (b) N2O (o arranjo dos 
átomos é NNO) e (c) SCN“ (o arranjo dos átomos é 
SCN).

10.12 Qual é a geometria dos seguintes íons? (a) NH4 , (b) 
NHÍ, (c) CO |-, (d) IClj-, (e) ICI4- , (f) AIH4- , (g) SnClJ,
(h) H3O+ e (i) BeF|“ .

10.13 Descreva a geometria em tomo de cada um dos três áto­
mos centrais na molécula de CH 3COOH .

10.14 Quais das seguintes espécies são tetraédricas? SÍCI4, 
Sep4, Xep4, CI4 e CdCl^.

Momentos de dípolo
Questões de revisão

10.15 Defina momento de dipolo. Quais são as unidades e o 
símbolo para o momento de dipolo?

10.16 Qual é a relação entre momento de dipolo de uma mo­
lécula e momento de dipolo associado a uma ligação? 
Como é possível uma molécula ter momentos de dipolo 
não nulos associados a ligações e, no entanto, ser apoiar?

10.17 Um átomo não pode possuir momento de dipolo per­
manente. Por quê?

10.18 As ligações nas moléculas de hidreto de berílio (BeH2) 
são polares e, apesar disso, o momento de dipolo da 
molécula é zero. Explique.

Problemas
10.19 Tendo em consideração a Tabela 10.3, disponha as se­

guintes moléculas em ordem crescente de momento de 
dipolo: H2O, H2S, H2Te e H2Se.

10.20 Os momentos de dipolo dos haletos de hidrogênio de- 
crescem de HF para HI (ver Tabela 10.3). Explique esta 
tendência.

10.21 Coloque as seguintes moléculas em ordem crescente de 
momento de dipolo: H2O, CBr4, H2S, HF, NH3 e CO2.

10.22 A molécula de OCS tem um momento de dipolo supe­
rior ou inferior ao da molécula de CS2?

10.23 Qual das seguintes moléculas tem um momento de di­
polo mais elevado?

Br H Br Br
\  / \  /n II n n II n

\ /  \
H Br H H

(a) (b)

10.24 Disponha os seguintes compostos em ordem crescente 
de momento de dipolo:

Teoria da ligação de valênda
Questões de revisão

10.25 Em que consiste a teoria da ligação de valência? Em 
que difere esta teoria do conceito de Lewis de ligação 
química?
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10.26 Utilize a teoria da ligação de valência para explicar 
as ligações químicas em CI2 e HCl. Mostre como os 
orbitais atômicos se sobrepõem quando se forma uma 
ligação.

10.27 Desenhe a curva de variação de energia potencial para a 
formação da ligação na molécula de F2.

são os estados de hibridização dos átomos de carbono? 
Desenhe diagramas que mostrem a formação das liga­
ções sigma e pi na molécula de aleno.

10.40 Descreva a hibridização do fósforo em PF5.
10.41 Quantas ligações sigma e pi existem em cada uma das 

seguintes moléculas?

Hibridização
Questões de revisão

10.28 (a) O que é hibridização de orbitais atômicos? Por que 
é impossível que um átomo isolado apresente orbitais 
atômicos híbridos? (b) Quais são as diferenças entre 
um orbital híbrido e um orbital atômico puro? Dois or­
bitais 2p de um átomo podem se combinar para formar 
dois orbitais híbridos?

10.29 Qual é o ângulo entre os dois orbitais híbridos a seguir, 
pertencentes ao mesmo átomo? (a) Orbitais híbridos sp 
e sp, (b) Orbitais híbridos sp^ e sp^, (c) Orbitais híbri­
dos sp^ e sp^.

10.30 Como distinguir uma ligação sigma de uma ligação pi?

Problemas
10.31 Utilize a hibridização de orbitais atômicos para descre­

ver as ligações na molécula de AsHs.
10.32 Qual é o estado de hibridização do Si em SÍH4 e em 

H3SÍ—SÍH3?
10.33 Descreva a mudança de hibridização (se existir) do áto­

mo de Al na seguinte reação.

AICI3 + c r -----> AICI4

10.34 Considere a reação:

BF3 + NH3---- > F3B—NH3

Descreva as mudanças de hibridização (se existirem) 
dos átomos B e N como resultado da reação.

10.35 Que orbitais híbridos são utilizados pelos átomos de ni­
trogênio nas seguintes espécies? (a) NH3, (b) H2N—NH2, 
(c)N03-.

10.36 Quais são os orbitais híbridos do carbono nas seguintes 
moléculas?
(a) H 3C — C H 3

(b) H3C—CH =CH 2
(c) CH3—C = C —CH2OH
(d) CH3CH= 0
(e) CH3COOH

10.37 Que orbitais híbridos são utilizados pelos átomos de 
carbono nas seguintes espécies? (a) CO, (b) CO2, (c) 
CN".

10.38 Qual é o estado de hibridização do átomo central de N 
no íon azida, NJ (Arranjo dos átomos: NNN.)

10.39 A molécula de aleno H2C = C = C H 2 é linear (os três 
átomos C siüiam-se ao longo de uma linha reta). Quais

H ^ C 1 H
1

- Ç - C I
H H H

IIIU1u-IIu1uX

\
H

(a) (b) (c)
10.42 Quantas ligações pi e sigma existem na molécula de 

tetracianoetileno?

N = C ^  ^ C = N
C = C ^

/  \
N = C  C = N

10.43 Qual é a fórmula de um cátion composto de iodo e flúor 
cujo átomo de iodo tem uma hibridização sp^d"!

10.44 Qual é a fórmula de um ânion composto de iodo e flúor 
cujo átomo de iodo tem uma hibridização sp^d^l

Teoria dos orbitais moleculares
Questões de revisão

10.45 O que é a teoria dos orbitais moleculares? Quais são 
as diferenças entre esta teoria e a teoria da ligação de 
valência?

10.46 Faça um esboço dos seguintes orbitais moleculares: 
o-f̂ , 7T2p e 7T2p. Compare as suas energias.

10.47 Compare as seguintes teorias de ligação química: teoria 
de Lewis, teoria da ligação de valência e teoria dos or­
bitais moleculares.

10.48 Explique o significado de ordem de ligação. A ordem 
de ligação pode ser utilizada para fazer comparações 
quantitativas da força de ligações químicas?

Problemas
10.49 Utilize orbitais moleculares para explicar as variações 

da distância intemuclear que ocorrem quando a molé­
cula de H2 é ionizada primeiro a H j e depois a

10.50 A formação de H2 a partir de dois átomos de H é um 
processo energeticamente favorável. Apesar disso, em 
termos estatísticos, a probabilidade de dois átomos de 
H reagirem para formar a molécula de H2 é menor que 
100%. Além de argumentos energéticos, como você 
justificaria esta observação apenas a partir dos valores 
de spin eletrônico dos dois átomos de H?

10.51 Desenhe um diagrama de níveis de energia de orbitais 
moleculares para cada uma das seguintes espécies: He2, 
HHe, HeJ. Utilize os valores de ordem de ligação para 
comparar as suas estabilidades relativas. (Trate HHe 
como uma molécula diatômica com três elétrons.)
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10.52 Disponha as seguintes espécies em ordem crescente de 
estabilidade: LÍ2, LiJ LÍ2 . Justifique a sua resposta de­
senhando um diagrama de nível de energia de orbital 
molecular.

10.53 Utilize a teoria dos orbitais moleculares para explicar 
por que a molécula Bc2 não existe.

10.54 Qual é a espécie com maior comprimento de ligação: 
B2 ou BJ? Explique em termos da teoria dos orbitais 
moleculares.

10.55 O acetileno (C2H2) tem tendência em perder dois pró­
tons e formar o íon carbeto (C^”), que está presente 
em diversos compostos iônicos, como CaC2 e MgC2. 
Descreva as ligações no íon C2~ utilizando a teoria dos 
orbitais moleculares. Compare a ordem de ligação de 
C2~ com a ordem de hgação de C2.

10.56 Compare as descrições da molécula de oxigênio pela 
teoria de Lewis e pela teoria dos orbitais moleculares.

10.57 Explique por que a ordem de ligação de N2 é maior do 
que a de N j mas a ordem de ligação de O2 é menor do 
que ade O j.

10.58 Compare as estabilidades relativas das seguintes es­
pécies e indique suas propriedades magnéticas (isto é, 
se são diamagnéticas ou paramagnéticas): O2, O j, OJ 
(íon superóxido), Ol~ (íon peróxido).

10.59 Utilize a teoria dos orbitais moleculares para comparar 
as estabilidades relativas de F2 e FJ.

10.60 Uma ligação simples é, quase sempre, uma ligação 
sigma, enquanto uma ligação dupla é quase sempre 
constituída por uma ligação sigma e uma ligação pi. 
Há muito poucas exceções a esta regra. Mostre que as 
moléculas B2 e C2 são exemplos dessas exceções.

10.61 Em 2009, o íon foi isolado. Use um diagrama de 
orbital molecular para comparar as suas propriedades 
(ordem de ligação e magnetismo) com o íon isoeletrô- 
nico O2 .

10.62 A seguinte curva de energia potencial representa a for­
mação de F2 a partir de dois átomos de F. Descreva o 
estado da ligação nas regiões marcadas.

Orbitais moleculares deslocalizados
Questões de revisão

10.63 Em que difere um orbital molecular deslocalizado de um 
orbital molecular idêntico aos que se encontram nas mo­

léculas de H2 ou de C2H4? Quais são as condições míni­
mas (por exemplo, número de átomos e tipos de orbitais) 
para que se forme um orbital molecular deslocaüzado?

10.64 Vimos no Capítulo 9 que o conceito de ressonância é 
útil para descrever espécies químicas como a molécula 
de benzeno e o íon carbonato. Como a teoria dos orbi­
tais moleculares trata estas espécies?

Problemas
10.65 O etileno (C2H4) e o benzeno (CeHa) contêm ambos a 

ligação C =C . A reatividade do etileno é maior do que 
a do benzeno. Por exemplo, o etileno reage facilmente 
com o bromo molecular, enquanto o benzeno é em geral 
inerte em relação ao bromo molecular e a muitos outros 
compostos. Explique esta diferença de reatividade.

10.66 Explique por que o símbolo da esquerda representa me­
lhor a molécula de benzeno do que o súnbolo da direita.

10.67 Diga qual das seguintes moléculas tem um orbital mais 
deslocalizado e justifique a sua escolha.

(Sugestão: ambas as moléculas contêm dois anéis ben- 
zênicos. No naftaleno (à direita), os dois anéis estão 
fundidos. No bifenilo (à esquerda), os dois anéis estão 
unidos por uma ligação simples e podem rodar em tor­
no dessa hgação.)

10.68 O fluoreto de nitrila (FNO2) é muito reativo quimica- 
mente. Os átomos de flúor e de oxigênio estão ligados 
ao átomo de nitrogênio, (a) Escreva uma estrutura de 
Lewis para o FNO2. (b) Indique qual é a hibridização 
do átomo de nitrogênio, (c) Utilize a teoria dos orbitais 
moleculares para descrever as ligações nesta molécula. 
Onde se situam os orbitais moleculares deslocalizados?

10.69 Utilize orbitais moleculares deslocalizados para descre­
ver as ligações no íon nitrato NO3 .

10.70 Qual é o estado de hibridização do átomo central O na 
molécula O3? Utilize orbitais moleculares deslocaliza­
dos para descrever as ligações nesta molécula.

Problemas adicionais
10.71 Das seguintes espécies químicas, qual é a que não de­

verá ter uma geometria tetraédrica? (a) SiBr4, (b) NFJ, 
(c) SF4, (d) BeClJ", (e) BF4 , (f) AICI4 .

10.72 Desenhe a estrutura de Lewis do brometo de 
mercúrio(II). Esta molécula é linear ou angular? Como 
você estabelecería a sua geometria?

10.73 Faça o esquema dos momentos de dipolo associados às 
ligações e dos momentos de dipolo resultantes para as 
seguintes moléculas: H2O, PCI3, Xep4, PCI5 e SFg.
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10.74  Embora o carbono e o silício sejam ambos elementos 
do Grupo 14, há poucos casos conhecidos de ligações 
Si=Si. Explique por que as ligações duplas silício-silício 
são, em geral, instáveis. (Sugestão: o átomo de Si é mais 
volumoso que o átomo de C, ver raios na Figura 8.5. Que 
efeito este fato terá na formação de ligações duplas?)

10 .75  O acetaminofeno é a substância ativa do Tylenol. (a) 
Escreva a fórmula molecular do composto, (b) Qual é o 
estado de hibridização de cada átomo de C, N e O? (c) 
Descreva a geometria ao redor de cada átomo C, N e O.

10.76 A  cafeína é uma droga estimulante presente no café. (a) 
Escreva a fórmula molecular do composto, (b) Qual é o 
estado de hibridização de cada átomo de C, N e O? (c) 
Descreva a geometria ao redor de cada átomo C, N e O.

10.82 Descreva o estado de hibridização do arsênio na molé­
cula de pentafluoreto de arsênio (AsFs).

10.83 Escreva as estruturas de Lewis das seguintes molécu­
las e íon e forneça as informações adicionais pedidas 
em cada caso: (a) SO3. Polar ou apoiar? (b) PF3. Polar 
ou apoiar? (c) F3SÍH. Mostre a direção do momento de 
dipolo resultante, (d) SiHJ. Geometria plana ou pirami- 
dal? (e) Br2CH2. Molécula polar ou apoiar?

10.84 Quais das seguintes moléculas e íons são lineares? 
ICIJ, IFj, OF2 , Snl2 e CdBr2.

10.85 Escreva a estrutura de Lewis do íon BeClJ” . Preveja a 
sua geometria e descreva o estado de hibridização do 
átomo de Be.

10.86 A  molécula N2F2 pode existir com duas geometrias al­
ternativas:

^  / "
^ n = n  n = n

F ^

(a) Qual é a hibridização do átomo N na molécula?

(b) Qual das duas geometrias alternativas tem mo­
mento de dipolo não nulo?

10.87 O ciclopropano (C3H6) tem a forma de um triângulo, 
com um átomo C em cada vértice ligado a dois átomos 
de H e a dois outros átomos de C. O cubano (CgHg) tem 
a forma de um cubo em que um átomo C está ligado a 
um átomo de H e a três outros átomos de C situados em 
vértices do cubo. (a) Desenhe estruturas de Lewis para 
estas moléculas, (b) Compare os ângulos CCC nestas 
moléculas com os ângulos previstos para um átomo de 
C com hibridização sp^. (c) Estas moléculas serão fá­
ceis de sintetizar?

10.88 O composto 1,2-dicloroetano (C2H4CI2) é apoiar, en­
quanto o cw-dicloroetileno (C2H2CI2) tem um momen­
to de dipolo não nulo:

10 .77  Preveja a geometria da molécula de dicloreto de enxo­
fre (SCI2) e a hibridização do átomo de enxofre.

10.78  O pentafluoreto de antimônio, SbFs, reage com 
Xep4 e com XeFô para formar os compostos iônicos 
XeFj SbFô e XeFjSbFô. Descreva a geometria dos cá- 
tions e do ânion destes dois compostos.

10.79  Escreva as estruturas de Lewis das seguintes moléculas 
e forneça as informações adicionais pedidas em cada 
caso: (a) BF3. Geometria: planar ou não planar? (b) 
ClOJ. Geometria: planar ou não planar? (c) H2O. Mos­
tre a direção do momento de dipolo resultante, (d) OF2. 
Molécula polar ou apoiar? (e) NO2 . Faça uma estimati­
va do ângulo ONO.

10.80 Preveja os ângulos de ligação nas seguintes moléculas:

(a) B e C l2 , (b) B C I 3 , (c) C C I4 , (d) C H 3CI, (e) H g 2C l2 

(arranjo dos átomos: C lH gH gC l), (f) S n C l2 , (g) H 2O 2 ,
(h) SnH4 .

10.81 Faça uma comparação sucinta entre o modelo RPECV 
e a hibridização com o estudo da geometria molecular.

Cl
1

Cl
1 Cl Cl

-c -
1

-C—H
1

\  /  
c = c

H H H H
1 ,2 -d icloroetano c/.ç-dicloroetileno

Esta diferença deve-se ao fato de os grupos ligados por 
uma ligação simples poderem efetuar uma rotação em 
tomo dessa ligação, enquanto os grupos ligados por 
uma ligação dupla não podem fazer isso. Com base nos 
seus conhecimentos sobre ligação química, explique 
por que existe rotação na molécula de 1 ,2 -dicloroetano 
mas não na de cw-dicloroetileno.

10.89 A  molécula seguinte possui momento de dipolo?

C l^  / H
/ C = C = C ^

H Cl

(Sugestão: ver resposta ao Problema 10.39.)
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10.90 Os gases de efeito estufa contribuem para o aquecimen­
to global da atmosfera e possuem momento de dipolo 
ou podem adotar formas angulares ou distorcidas com 
momento de dipolo não nulo. Quais dos seguintes ga­
ses promovem o efeito estufa? N2, O2, O3, CO, CO2, 
NO2, N2O, CH4, CFCI3.

10.91 O ângulo de ligação na molécula de SO2 é próximo 
de 120°, apesar de haver um par isolado no átomo S. 
Explique.

10.92 O composto 3'-azido-3'-desoxitimidina, conhecido 
como AZT, apresentado aqui, é um dos medicamentos 
usados no tratamento da síndrome da imunodeficiência 
adquirida (AIDS). Quais são os estados de hibridização 
dos átomos de C e de N nesta molécula?

HO—CH'
1 ;

C  H H ,Ç

H ^ C -----H
I I

N H
II
N
II
N

C — C H 3
II

H

10.93 As seguintes moléculas (AX4Y2) têm todas geometria 
octaédrica. Agrupe as moléculas que são equivalentes 
entre si.

(a)

10.94 O tetracloreto de carbono (C C I4 )  e o tetracloreto de si­
lício (S ÍC I4 )  são semelhantes em geometria e hibridi­
zação. Contudo, o C C I4  não reage com a água, mas o 
S ÍC I4  reage. Explique esta diferença entre as suas reati- 
vidades químicas. (Sugestão: acredita-se que a primei­
ra etapa da reação é a adição de uma molécula de água 
ao átomo de Si em S ÍC I4 .)

10.95 Escreva a configuração eletrônica da molécula B2 no 
estado fundamental. A molécula é diamagnética ou pa- 
ramagnética?

10.96 Quais são os estados de hibridização dos átomos C e N 
na seguinte molécula?

NH2

C .  / H
'C

O

10.97 Utilize a teoria dos orbitais moleculares para explicar a 
diferença entre as entalpias de ligação de F2 e FJ (ver 
Problema 9.110).

10.98 A partir do texto em Química em Ação na página 428, 
responda às seguintes perguntas: (a) Se você quisesse 
cozinhar um assado (cabrito ou vitela), você utilizaria 
um forno de micro-ondas ou um forno convencional?
(b) O radar permite localizar um objeto ao medir o in­
tervalo de tempo que o eco de uma micro-onda neces­
sita para retomar à origem e ao determinar a direção 
por ele seguida. O radar funcionaria se oxigênio, nitro­
gênio e dióxido de carbono fossem moléculas polares?
(c) Quando o radar foi inicialmente testado no Canal 
da Mancha, durante a Segunda Guerra Mundial, os re­
sultados foram inconclusivos, apesar de o equipamento 
estar funcionando perfeitamente. Por quê? (Sugestão: 
na região há frequentes nevoeiros.)

10.99 Quais das seguintes moléculas são polares?

10.100 Quais das seguintes moléculas são polares?

(a) (b) (c)

10.101 A forma alotrópica estável do fósforo é P4, no qual cada 
átomo P está ligado a três outros átomos P. Desenhe 
uma estmtura de Lewis para esta molécula e descreva 
a sua geometria. A altas temperaturas, o P4 dissocia-se 
e forma moléculas de P2 que têm uma ligação P=P . 
Explique por que o P4 é mais estável do que o P2.
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10.102 Com base na Tabela 9 .4, explique por que a entalpia 
de ligação de CI2 é maior do que a de F2. (Sugestão: os 
comprimentos de ligação de F2 e de CI2 são 142 pm e 
199 pm, respectivamente.)

10.103 Utilize a teoria dos orbitais moleculares para explicar 
as ligações químicas no íon azida (N3). (O arranjo dos 
átomos é NNN.)

10.104 O caráter iônico da ligação em uma molécula diatômica 
pode ser estimado pela fórmula

—  X 100% 
e d

onde ju, é o momento de dipolo determinado experi­
mentalmente (em C m),  ̂ é a carga eletrônica &dé o 
comprimento de ligação em metros. (A quantidade ed 
é o momento de dipolo hipotético para o caso em que a 
transferência de um elétron do átomo menos eletrone- 
gativo para o mais eletronegativo é completa.) Sabendo 
que o momento de dipolo e o comprimento de ligação 
de HF são, respectivamente, 1,92 D e 91,7 pm, calcule 
a porcentagem de caráter iônico da molécula.

10.105 Desenhe três estruturas de Lewis para os compos­
tos com a fórmula C2H2F2. Indique o(s) composto(s) 
polar(es).

10.106 Os gases de efeito estufa absorvem radiação infraver­
melha (calor) emitida a partir da Terra e contribuem 
para o aquecimento global. A  molécula de um destes 
gases possui um momento de dipolo permanente ou en­
tão um momento de dipolo transitório como resultado 
dos seus movimentos vibratórios. Considere três dos 
modos vibracionais do dióxido de carbono

<- ^  ^  t  T
o = c = o  o = c = o  o = c = o

onde as setas indicam o movimento dos átomos. (Du­
rante uma vibração completa, os átomos movem-se 
para uma posição extrema e em seguida voltam em di­
reção oposta para a outra posição extrema.) Quais das 
vibrações anteriores são responsáveis pelo CO2 atuar 
como um gás de efeito estufa? Quais das seguintes mo­
léculas podem atuar como um gás de efeito estufa: N2, 
O2, CO, NO2 e N2O?

10.107 O tricloreto de alumínio (AICI3) é uma molécula defi­
ciente em elétrons e que tem tendência a formar um dí- 
mero (uma molécula formada por duas unidades AICI3):

AICI3 + AICI3----> AI2CI6

(a) Desenhe uma estrutura de Lewis para o dímero.

(b) Descreva o estado de hibridização do Al em AICI3 
eAl2Cl6.

(c) Faça um esboço da geometria do dímero.

(d) Estas moléculas possuem momento de dipolo?

10.108 As moléculas de cw-dicloroetileno e de íran5-dicloroeti- 
leno apresentadas na página 427 podem interconverter-

-se por irradiação ou aquecimento, (a) Começando com 
o cw-dicloroetileno, mostre que a rotação de 180° em 
tomo da ligação C = C  quebrará a ligação pi mas dei­
xará a ligação sigma intacta. Explique como se forma o 
íraní-dicloroetileno por este processo. (Trate a rotação 
de 180° como duas rotações consecutivas de 90°.) (b) 
Exphque a diferença entre as energias de ligação da li­
gação pi (270 kJ/mol) e da ligação sigma (350 kJ/mol).
(c) Calcule o maior comprimento de onda da radiação 
necessária para realizar esta conversão.

10.109 A progesterona é um hormônio responsável pelas ca­
racterísticas sexuais femininas. A sua estmtura, escrita 
de modo simplificado, é apresentada a seguir (os vérti­
ces dos anéis representam átomos de carbono e a maior 
parte dos átomos de H são omitidos). Desenhe a estru­
tura completa da molécula mostrando todos os átomos 
de C e de H. Identifique os átomos de C que têm hibri­
dização sp^ e os que têm hibridização sp^.

10.110 Para cada um dos pares listados a seguir, diga qual de­
les tem a energia de primeira ionização mais elevada e 
justifique a sua escolha: (a) H ou H2; (b) N ou N2; (c) O 
ou O2; (d) F ou F2.

10.111 A molécula de benzina (C6H4) é uma espécie muito re­
ativa, que é parecida com o benzeno porque tem um 
anel formado por seis átomos de carbono. Desenhe 
uma estrutura de Lewis da molécula e justifique a sua 
alta reatividade.

10.112 Suponha que o fósforo, elemento do terceiro período, 
forma uma molécula P2 assim como o nitrogênio for­
ma uma molécula de N2. (a) Escreva a configuração 
eletrônica de P2. Use [Ne2] para representar a confi­
guração eletrônica para os primeiros dois períodos, 
(b) Calcule a sua ordem de ligação, (c) Quais são as 
suas propriedades magnéticas (diamagnética ou para- 
magnética)?

10.113 Considere uma molécula de N2 no seu primeiro estado 
excitado; isto é, quando um elétron no mais alto orbital 
molecular é promovido para o orbital molecular mais 
baixo, (a) Identifique os orbitais moleculares envolvi­
dos e desenhe um diagrama que mostre a transição, (b) 
Compare a ordem e o comprimento de ligação do N2* 
com o N2, onde o asterisco representa a molécula ex­
citada. (c) N2* é diamagnético ou paramagnético? (d) 
Quando N2* perde o seu excesso de energia e é conver­
tido ao estado fundamental N2, ele emite um fóton com 
um comprimento de onda de 470 nm, que faz parte das 
luzes da aurora. Calcule a diferença de energia entre 
estes dois níveis.
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10.114 Conforme mencionado neste capítulo, a estrutura de 
Lewis do O2 é

0=0

Use a teoria dos orbitais moleculares para demonstrar 
que a estrutura corresponde realmente a um estado ex­
citado da molécula do oxigênio.

10.115 Com base no Problema 9.137, descreva o estado de hi­
bridização dos átomos de N e a forma geral do íon.

10.116 Descreva a geometria e a hibridização dos reagentes e 
do produto da seguinte reação

C IF 3  +  A s F s  ------- > [ C l F Í K A s F ô ]

10.117 Desenhe a estrutura de Lewis da cetena (C2F120) e des­
creva os estados de hibridização dos átomos de C. A 
molécula não tem ligações O—H. Desenhe, em diagra­
mas separados, a formação das ligações sigma e pi.

10.118 TCDD, ou 2,3,7,8-tetraclorodibenzo-p-dioxina, é um 
composto altamente tóxico

Ele ganhou notoriedade em 2004, quando foi implicado 
no assassinato de um político ucraniano. (a) Descreva 
a sua geometria e indique se a molécula tem um mo­
mento de dipolo. (b) Quantas ligações pi e sigma há na 
molécula?

10.119 Escreva a configuração eletrônica do íon cianeto 
(CN~). Indique o nome de uma molécula estável que 
seja isoeletrônica com o íon.

10.120 O monóxido de carbono (CO) é um composto vene­
noso devido à sua capacidade para se ligar fortemente 
com o Fe^^ da molécula de hemoglobina. Os orbitais 
moleculares do CO têm a mesma ordem de energia que 
os da molécula do N2. (a) Desenhe a estrutura de Lewis 
do CO e atribua cargas formais. Explique por que o CO 
tem um momento de dipolo de apenas 0,12 D. (b) Com­
pare a ordem de ligação do CO com aquela obtida da 
teoria dos orbitais moleculares, (c) Qual dos átomos (C 
ou O) mais provavelmente formará ligações com o íon 
Fê "̂  da hemoglobina?

10.121 Todas as geometrias discutidas neste capítulo se pres­
tam à elucidação dos ângulos de ligação. A exceção é 
o tetraedro, pois os seus ângulos de ligação são difí­
ceis de visualizar. Considere a molécula do C C I4 , que 
tem geometria tetraédrica e é apoiar. Equacionando o 
momento de dipolo de uma determinada ligação C—Cl 
com os momentos de dipolo das outras três ligações 
C—Cl nas direções opostas, mostre que os ângulos de 
ligação são todos iguais a 109,5°.

10.122 O subóxido de carbono (C 3 O 2 )  é um gás incolor de 
cheiro pungente. Ele possui momento de dipolo?

10.123 Quais dos seguintes íons possuem momento de dipolo? 
(a) CFlJ, (b) CIF2, (c) IFÍ, (d) IF4 .

10.124 Dado que a ordem dos orbitais moleculares do NO é se­
melhante à do O2, coloque as seguintes espécies em or­
dem crescente de ligação: NO^“, NO“, NO, NO^, NO '̂*'.

Interpretação, modelagem e estimativa
10.125 Apresentamos a seguir modelos moleculares de SF4, 

SCI4 e SBr4. Comente as tendências no ângulo de hga- 
ção entre as ligações axiais S—F nestas moléculas.

10.127 A estabihdade do benzeno se deve ao fato de conseguir­
mos desenhar estruturas de ressonância razoáveis para 
a molécula, 0 que equivale a dizer que existe desloca- 
lização de elétrons. A energia de ressonância é uma 
medida da maior estabilidade do benzeno comparada 
com a molécula hipotética, que pode ser representada 
por uma única estrutura de ressonância. Mostramos na 
página 466 as entalpias de hidrogenação (a adição de 
hidrogênio) do ciclohexeno (CóHiq) para o ciclo-hexa- 
no (C6H12) e do benzeno para o ciclo-hexano.

A H ° =  -12 0 k J/m o l

+  3H2 = -2 0 8  kJ/mol

10.126 Com base no que foi apresentado neste capítulo e no 
Capítulo 9, indique a molécula diatômica com a Hgação 
química conhecida mais forte e a molécula diatômica 
com a hgação química conhecida mais fraca.

(Nestas estruturas simplificadas, cada ponto onde as 
linhas se encontram representa um átomo de C. Existe 
um átomo de H ligado a um átomo de C com hibridiza-
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ção sp  ̂e há dois átomos de H ligados a um átomo de C 
com hibridização sp .̂) Estime a energia de ressonância 
do benzeno a partir destes dados.

10 .128  Quantos átomos de carbono há em um centímetro qua­
drado de grafeno (consulte o texto Química em ação na 
página 457 para ver a descrição do grafeno)? Qual seria 
a massa de uma seção de grafeno com 1 cm 7̂

10 .1 (a) Tetraédrica, (b) linear, (c) trigonal plana. 10.2 
Não. 10.3 (a) sp ,̂ (b) sp .̂ 10.4 sp^(f. 10.5 O átomo de C 
tem hibridização sp. Ele forma uma hgação sigma com o átomo 
de H e outra ligação sigma com o átomo de N. Os dois orbitais 
p não hibridizados do átomo de C são usados para formar duas 
ligações pi com o átomo de N. O par isolado no átomo de N é 
colocado no orbital sp. 10.6 F2.


