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“Luz de neon” é o termo genérico para a emissdo atdmica
que envolve varios tipos de gases nobres, mercurio e fosfo-
ro. A luz UV dos a&tomos excitados de mercurio faz os tubos

revestidos de fésforo emitirem uma luz fluorescente branca
ou de outras cores.

Neste capitulo

Comegamos pela transi¢do da fisica classica para a teoria
quéantica. Vamos conhecer sobretudo as propriedades das
ondas, a radiacéo eletromagnética e a formulacéo da teoria
quéantica de Planck. (7.1)

A explicacdo de Einstein do efeito fotoelétrico é mais um
passo para o desenvolvimento da teoria quantica. Para ex-
plicar as observagdes experimentais, Einstein sugeriu que
a luz se comporta como um feixe de particulas chamadas
fotons. (7.2)

A seguir vamos estudar a teoria de Bohr para o espectro de
emissdo do atomo de hidrogénio. Especificamente, Bohr
postulou que as energias de um elétron no 4&tomo séo quan-
tizadas e as transicdes de niveis mais elevados para mais
baixos sdo responsaveis pelas linhas de emissdo. (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)

Vamos ver que as primeiras idéias da teoria quantica
levaram a uma nova era na fisica, chamada mecénica
quéntica. O principio da incerteza de Heisenberg esta-
belece os limites para a medicdo dos sistemas mecanicos
quéanticos. A equagdo de onda de Schrddinger descreve
0 comportamento dos elétrons nos dtomos e nas molé-
culas. (7.5)

Veremos que ha quatro nameros quanticos para descrever
um elétron de um atomo e as caracteristicas dos orbitais em
que os elétrons residem. (7.6 e 7.7)

A configuragdo dos elétrons permite registrar a sua dis-
tribuigdo no atomo e entender as suas propriedades mag-
néticas. (7.8)

Finalmente, aplicamos as regras para escrever as confi-
guracOes eletronicas de toda a Tabela Periodica. Particu-
larmente, agrupamos os elementos de acordo com as suas
configuracdes eletrdnicas de valéncia. (7.9)
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teoria quantica permite prever e compreender o papel primordial que os elé-
trons tém na quimica. O estudo dos atomos levanta as seguintes questdes:

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

As respostas a estas questdes tém uma relagdo direta com o comportamen-
to de todas as substancias nas reagdes quimicas, e a historia da procura dessas
respostas proporciona um cendrio fascinante para a nossa discusséo.

7.1 Dafisica classica a teoria quéntica

As tentativas dos cientistas do século xix de compreender os atomos e as molé-
culas tiveram apenas um sucesso limitado. Supondo que as moléculas se com-
portam como bolas elasticas, os fisicos conseguiram prever e explicar alguns
fendbmenos macroscopicos, como por exemplo, a pressdo exercida por um gas.
No entanto, este modelo ndo considerava a estabihdade das moléculas; isto &,
ndo podia explicar as forgas que mantém os atomos juntos. Foi preciso muito
tempo para perceber - e ainda mais tempo para aceitar - que as propriedades
dos atomos e das moléculas nao sdo governadas pelas mesmas leis fisicas que se
aphcam tdo bem aos objetos macroscépicos.

A nova era da fisica comegou em 1900 com um jovem fisico alemédo chama-
do Max Planck™ Quando anahsava os resultados da radiagdo emitida por séiidos
aquecidos a varias temperaturas, Planck descobriu que os a&tomos e as moléculas
emitem energia apenas em determinadas quantidades discretas, ou quanta. Os fisi-
cos sempre tinham considerado que a energia € continua e que qualquer quantidade
de energia podia ser liberada em um processo envolvendo radiagdo. A teoria quan-
tica de Planck revolucionou completamente a fisica. Na verdade, a intensa ativida-
de de investigagdo que se seguiu alterou para sempre 0 nosso conceito de natureza.

Propriedades das ondas

Para compreender a teoria quantica de Planck, devemos primeiro saber algo acerca
da natureza das ondas. Uma onda pode ser entendida como uma perturbagéo vi-
bracional pela qual é transmitida energia. As propriedades fundamentais de uma
onda séo ilustradas com um tipo familiar - as ondas na &gua (Figura 7.1). A varia-
cdo periddica das cristas e das depressdes permite detectar a propagacdo das ondas.

As ondas sdo caracterizadas por seu comprimento e altura e pelo nimero
de ondas que passam por um determinado ponto durante um segundo (Figura
7.2). O comprimento de onda A (lambda) é a distancia entre pontos idénticos
em ondas sucessivas. Afrequéncia v (niu) é o nimero de ondas que passam por
um determinado ponto durante 1 segundo. A amplitude € a distancia vertical
entre o meio da onda e a crista ou a depresséao.

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, &gua ou vacuo). A velocidade (m) de uma onda € o produto do seu
comprimento de onda pela sua frequéncia:

u=\v (7.1)
\Max Karl Emst Ludwig Planck (1858-1947). Fisico aleméo. Planck recebeu o Prémio Nobel de

Fisica em 1918 pela sua teoria quantica, tendo contribuido significativamente para a termodinamica
€ para outras areas da fisica.
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Figura 7.2 (a) Comprimento de onda e amplitude, (b) Duas ondas que tém comprimentos de onda e frequéncias diferentes. O compri-
mento de onda da onda superior é trés vezes maior do que o da onda inferior, mas a sua frequéncia é apenas um tergo da frequéncia da
onda inferior. Ambas tém a velocidade e amplitude.

A coeréncia da Equagdo (7.1) pode ser testada analisando as dimensdes fisicas
envolvidas nos trés termos. O comprimento de onda (A) expressa 0 comprimento
de uma onda, ou seja, distancia/onda. A frequéncia (v) indica o nimero dessas
ondas que passa em qualquer ponto de referéncia por unidade de tempo, ou seja,
ondas/tempo. Assim, o produto desses termos resulta em uma dimenséo de dis-
tancia/tempo, que corresponde a uma velocidade:

distancia  distancia_ ondas
tempo onda tempo

O comprimento de onda é geralmente expresso em metros, centimetros ou nano-
metros, e a frequéncia, em hertz (Hz), onde

1Hz = 1ciclo/s

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

Revisdo de conceitos

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

VWW VIVEAP

(b) ©

Radiacdo eletromagnética

Ha muitos tipos de ondas, como as ondas aquaticas, as ondas sonoras e as ondas
luminosas. Em 1873, James Clerk Maxwell sugeriu que a luz visivel era cons-
tituida 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 As ondas sonoras e as ondas aquéticas
de campo magnético. Estes dois componentes tém o mesmo comprimento de ~ Na° S0 ondas eletromagnéticas, mas os
raios X e as ondas de radio sé&o.
onda e a mesma frequéncia (e, por isso, a mesma velocidade), mas propagam-
-se em planos perpendiculares entre si (Figura 7.3). A importancia da teoria de
Maxwell estd em fornecer uma descri¢do matematica para o comportamento ge-
ral da luz. Particularmente, seu modelo descreve com rigor como a energia sob
a forma de radiacdo consegue propagar-se pelo espago como campos elétricos e
magnéticos oscilantes. A radiacao eletromagnética é a emisséo e transmisséo
de energia naforma de ondas eletromagnéticas.
As ondas eletromagnéticas propagam-se a uma velocidade de cerca de 3,00 O valor mais exato da velocidade da luz no
X 10" metros por segundo, o que corresponde a velocidade da luz no vacuo. Esta ~ Vacuo € 2:99792458 X 108 m/s
velocidade varia de um meio para outro, mas essas varia¢des ndo séo significativas
para os nossos calculos. Por convencgdo, usamos o simbolo ¢ para a velocidade das
ondas eletromagnéticas e a chamamos de velocidade da luz. O comprimento de
onda das ondas eletromagnéticas é geralmente expresso em nandmetros (nm).

Exemplo 7.1

O comprimento de onda da luz verde dos seméaforos est4 centrado em 522 nm. Qual é
a frequéncia dessa radiacao?

Estratégia Temos o comprimento de onda de uma onda eletromagnética e devemos
calcular a sua frequéncia. Rearranjando a Equacgéo (7.1) e substituindo u por c (a ve-
locidade da luz), obtém-se: Figura 7.3 Os componentes campo
elétrico e campo magnético de uma
onda eletromagnética. Estes dois com-
ponentes tém o mesmo comprimento de
onda e a mesma frequéncia e amplitude,
mas oscilam em dois planos perpendicu-
lares entre si.

Componente campo magnético

Resolugdo 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 1nm = 1 X
10"~ m (ver Tabela 1.3). Escrevemos

A= 522 mii X 522 x 10" m

1 mii

522 X 10" m

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

_ 3,00 X 10“m/s
A 522 X 10““m
= 575 X 10'Vs ou 5,75 X 10'"Hz

Verificagdo A resposta mostra que 5,75 X IO ondas passam por um ponto fixo
em cada segundo. Essa frequéncia tdo elevada esta de acordo com o fato de a veloci-
dade da luz ser muito grande. Problema semelhante: 7.7.

Exercicio Qual é o comprimento de onda (em metros) de uma onda eletromagnéti-
ca cuja frequéncia é 3,64 X 100 Hz?

A Figura 7.4 mostra varios tipos de radiacdo eletromagnética, que diferem
entre si no comprimento de onda e na frequéncia. As longas ondas de radio sao
emitidas por grandes antenas, como as usadas nas estagdes de radiodifusdo. Mais
curtas, as ondas da luz visivel sdo produzidas pelos movimentos dos elétrons nos
atomos e nas moléculas. As ondas mais curtas e que possuem uma frequéncia
mais alta sdo as associadas com os raios y (gama) que resultam das mudancgas
nos nucleos atdmicos (ver Capitulo 2). Como veremos adiante, quanto mais alta
for a frequéncia, mais energética é a radiacdo. Assim, aradiacgdo ultravioleta, os
raios X e os raios y sdo as radiaces de maior energia.
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Figura 7.4 (a) Tipos de radiacdo eletromagnética. Os raios y tém os comprimentos de onda mais curtos e as frequéncias mais altas; as ondas
de radio tém os comprimentos de onda mais longos e as frequéncias mais baixas. Cada tipo de radiagdo cobre uma regido especifica de com-
primentos de onda (e frequéncias), (b) A luz visivel compreende a regido de 400 nm (violeta) a 700 nm (vermelho).

A falha na regido dos comprimentos de
onda curtos ¢ designada catastrofe do

ultravioleta.

Teoria quantica de Planck

Quando os solidos sdo aquecidos, eles emitem radiacdo eletromagnética em uma
larga gama de comprimentos de onda. O ténue luzir vermelho de um aquecedor
elétrico e a luz branca brilhante de uma lampada de tungsténio sdo exemplos de
radiacdo emitida por sohdos aquecidos.

As medicGes 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 dependéncia, em termos da
teoria ondulatdria estabelecida e das leis da termodindmica, tiveram apenas um su-
cesso parcial. Uma teoria explicava essa dependéncia 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 as leis da fisica classica.

Planck resolveu o problema com uma suposigdo que se afastava drasti-
camente dos conceitos aceitos nessa época. A fisica classica considerava que
0s atomos e as moléculas podiam emitir (ou absorver) qualquer quantidade de
energia radiante. Planck sugeriu que os atomos 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 a menor quantidade de
energia que pode ser emitida (ou absorvida) naforma de radiacdo eletromagné-
tica. A energia E de um Unico quantum de energia é dada por

E=hv (7.2)
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onde h éa constante de Planck qv éa. frequéncia da radia¢do. O valor da cons-
tante de Planck é 6,63 x Jes. Como v = dX, a Equacédo (7.2) também
pode ser expressa do seguinte modo

(7.3)

De acordo com ateoria quantica, a energia € emitida sempre em multiplos intei-
ros de hv\ por exemplo, hv, 2hv,3 hv,..., mas nunca, por exemplo, 1,67 hv ou
4,98 hv. Na época em que Planck apresentou a sua teoria, ele ndo conseguiu ex-
plicar por que as energias deviam ter valores fixos ou quantizados desta maneira.
A partir desta hipotese, no entanto, ele ndo teve problemas em correlacionar os
resultados experimentais da emisséo por sdlidos em toda a gama de comprimen-
tos de onda; todos eles confirmavam a teoria quéntica.

A ideia de que a energia deveria estar quantizada, ou seja, “dividida por
pacotes discretos”, pode parecer estranha, mas o conceito de quantizagdo tem
muitas analogias. Por exemplo, uma carga elétrica também estd quantizada: o
seu valor s6 pode ser um multiplo inteiro de e, a carga de um elétron. A prépria
matéria esta quantizada, visto que o nimero de elétrons, prétons e néutrons e o
nimero de 4&tomos em uma amostra de matéria também tém de ser inteiros. O
sistema monetario é baseado em um “quantum” de valor denominado “um real”.
Mesmo 0s processos em sistemas vivos envolvem fendmenos quantizados. Os
0vos postos por uma gafinha estdo quantizados e uma gata gravida dara a luz um
nimero inteiro de gatinhos e ndo metade ou trés quartos de um gatinho.

Revisao de conceitos

Por que apenas a radiagdo UV, e ndo a da regido visivel ou infravermelha, é
responsavel pelo bronzeamento?

7.2 Efeito fotoelétrico

Em 1905, apenas cinco anos depois de Planck ter apresentado a teoria quantica,
Albert Einstein” usou essa teoria para resolver outro mistério da fisica, o efeito
fotoelétrico, um fendbmeno em que elétrons sdo ejetados da superficie de cer-
tos metais expostos a radiacdo de determinadafrequéncia minima, denominada
frequéncia limite (Figura 7.5). O nimero de elétrons ejetados era proporcional
a intensidade (ou brilho) da radiacdo, o que ndo se verificava com as energias
dos elétrons ejetados. Abaixo da frequéncia hmite ndo eram ejetados quaisquer
elétrons, por mais intensa que fosse a luz.

O efeito fotoelétrico ndo podia ser explicado pela teoria ondulatdria da luz. No
entanto, Einstein fez uma suposicdo extraordinaria. Ele sugeriu que um feixe de luz
é, na realidade, um feixe de particulas. Estas particulas de luz sdo agora denomina-
dasfétons. Usando a teoria quantica da radiacdo de Planck como ponto de partida,
Einstein deduziu que cada féton deve possuir uma energia E, dada pela equacéo

E = hv

em que é afrequéncia da luz.

"Albert Einstein (1879-1955). Fisico norte-americano de origem alema. Considerado por muitas
um das maiores fisicos que 0 mundo conheceu (o outro é Isaac Newton), seus trés trabalhos (sobre
relatividade restrita, movimento browniano e efeito fotoelétrico) publicados em 1905, enquanto era
funcionério do gabinete suigo de patentes em Berna, tiveram enorme influéncia no desenvolvimento
dafisica. Ele recebeu o Prémio Nobel de Fisica em 1921 pela explicacéo do fendmeno fotoelétrico.

Radiagdo
incidente

Metal

Detector

Figura 7.5 Aparelho para estudar o
efeito fotoelétrico. Incide-se radiacdo
com uma determinada frequéncia sobre
uma superficie metélica. Os elétrons
ejetados sao atraidos para o eletrodo
positivo. O fluxo de elétrons é registra-
do por um detector. Os fotdmetros usa-
dos nas cameras baseiam-se no efeito
fotoelétrico.

Esta equagdo tem a mesma forma que
a Equacéo (7.2) porque, como veremos
adiante, a radiacdo eletromagnética é
emitida e absorvida na forma de fétons.
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Problema semelhante: 7.15.

Exemplo 7.2

Calcule a energia (em joules) de (a) um féton de comprimento de onda 5,00 X 10"
nm (regido do infravermelho) e (b) um féton de comprimento de onda 5,00 X 10“~
nm (regido dos raios X).

Estratégia Em (a) e (b) temos o comprimento de onda de um féton e devemos cal-
cular a sua energia. Necessitamos a Equacdo (7.3) para calcular a energia. A constan-
te dePlanckéh = 6,63 X [0 es.

Resolugdo (a) DaEquagdo (7.3),

E =h

(6,63 X 10" J «5)(3,00 X 10”ml/s)
1X 10Y'm

(5,00 X 10%m)-

1nm

3,98 X 10" J

Esta € a energia de um foton de comprimento de onda 5,00 X 10" nm.
(b) Seguindo 0 mesmo procedimento de (a), mostramos que a energia do foton de

comprimento de onda 5,00 X 10“*nmé 3,98 X 10“™J .

Verificagdo Visto que a energia de um fdton aumenta com a diminui¢do do compri-
mento de onda, verificamos que um féton de “raios X” é 1 X 10", ou um milh&do de
vezes, mais energético do que um foton de “infravermelho”.

Exercicio A energia de um fdton é 5,87 X 10“”°J. Qual é o seu comprimento de
onda (em nandmetros)?

Os elétrons estdo ligados a um metal por forgas atrativas e a sua remogéo
do metal requer luz com uma frequéncia suficientemente elevada (que corres-
ponde a uma energia suficientemente elevada) para os libertar. Fazer incidir um
feixe de luz na superficie de um metal € equivalente a disparar um feixe de parti-
culas - fotons - sobre os a&tomos do metal. Se a frequéncia dos fotons for tal que
hv é exatamente igual a energia que prende os elétrons no metal, entdo a luz tera
apenas a energia suficiente para arrancar os elétrons. Se usarmos luz com uma
frequéncia mais elevada, entdo ndo sé os elétrons sdo expelidos, como também
adquirem alguma energia cinética. Esta situacdo é resumida pela equagéo

hv = EC + EL (7.4)

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

EC =hv- EL

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

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

A energia de ligacdo (EL) do césio metélico é 3,42 X 10“™J. (a) Calcule a frequén-
cia minima de luz necesséaria para retirar elétrons do metal, (b) Calcule a energia
cinética do elétron ejetado se for usada luz com uma frequéncia de 1,00 X 10" s“~"
para a irradiagdo do metal.

Estratégia (a) A relagdo entre a energia de ligagdo de um elemento e a frequéncia
da luz é dada pela Equagdo (7.4). A frequéncia minima da luz necessaria para arran-
car um elétron é o ponto onde a energia cinética do elétron ejetado é igual a zero.
(b) Sabendo a energia de ligagdo e a frequéncia da luz, podemos calcular a energia
cinética do elétron ejetado.

Solugdo (a) Atribuindo EC = 0 na Equagdo (7.4), escrevemos
hv = EL

Assim,

_EL _ 342 X 10~")
AN~ h ~ 6,63 X 10"] s
= 5,16 X 10" s*'
(b) Rearranjando a Equagdo (7.4), obtém-se

EC = hv - EL
(6,63 X 10“MJ +5)(1,00 X 10s“*) - 342 X
= 321 X 10*)

Verificagdo A energia cinética do elétron ejetado (3,21 X 10  J) é inferior a ener-
gia do féton (6,63 X 10“™J). Portanto, a resposta é razoavel.

Exercicio A energia de ligacdo do titanio metalico é 6,93 X 10”™J. Calcule a
energia cinética dos elétrons ejetados se for utilizada luz com a frequéncia de 2,50 X
10™Ms” Apara 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 ndo é consistente com seu conhecido comportamento
ondulatério. A Unica forma de resolver o dilema é aceitar a ideia de que a luz
possui ambas as propriedades: de particula e de onda. Dependendo da expe-
riéncia, a luz comporta-se como uma onda ou como um feixe de particulas.
Este conceito, designado dualidade particula-onda, era totalmente alheio a
forma como os fisicos entendiam a matéria e a radiacdo e foi preciso muito
tempo para que o0 aceitassem. A natureza dual onda-particula néo é especifica
da luz, mas é uma caracteristica de toda a matéria, incluindo os elétrons, como

veremos na Sec¢édo 7.4.

Reviséo de conceitos

Uma superficie limpa de metal é irradiada com luz com trés comprimentos
de onda diferentes Ai, A2 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 0 menor comprimento de onda e qual é a que tem o
maior comprimento de onda?

Problemas semelhantes: 7.21, 7.22.

283



284 Quimica

Animacé&o
Espectros de emisséo

Animacédo
Espectros de raias

Quando é aplicada uma alta voltagem
entre os garfos, alguns dos ions de s6dio
no pedago de picles sdo convertidos em
atomos de s6dio em um estado excita-
do. Esses atomos emitem a luz amarela
caracteristica a medida que voltam ao
estado fundamental.

Animacéao
Espectros atdmicos de raias

7.3 Teoria de Bohr do atomo de hidrogénio

O trabalho de Einstein abriu caminho para a solugdo de outro mistério da fisica
do século xix: os espectros de emissdo dos atomos.

Espectros de emisséo

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 qui-
micos e fisicos tém estudado as caracteristicas dos espectros de emisséo, isto é,
0S espectros continuos ou 0s espectros de linhas da radiagdo emitida pelas subs-
tancias. O espectro de emissdo de uma substancia 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
caracteristica. Este brilho visivel corresponde a por¢éo do seu espectro de emissdo
que é captada pela visdo humana. O calor sentido a uma certa distancia da mesma
barra de ferro corresponde a outra por¢éo do seu espectro de emissdo - aregido do
infravermelho. Uma caracteristica comum aos espectros de emissdo do Sol e de
um solido aquecido é que ambos sdo continuos; isto &, todos os comprimentos de
onda da luz estéo representados nos espectros (ver a regido visivel na Figura 7.4).

Por outro lado, os espectros de emissdo dos atomos em fase gasosa ndo
apresentam uma gama continua de comprimentos de onda desde o vermelho ao
violeta; pelo contrario, os atomos produzem hnhas brilhantes em partes diferen-
tes do espectro visivel. Estes espectros de linhas correspondem a emisséo de luz
apenas em comprimentos de onda especificos. A Figura 7.6 mostra um diagrama
esquematico de um tubo de descarga usado no estudo de espectros de emisséo,
e a Figura 7.7, a cor emitida por 4&tomos de hidrogénio em um tubo de descarga.

Cada elemento tem um espectro de emissdo préprio. As linhas caracte-
risticas dos espectros atdbmicos podem ser utihzadas em andlise quimica para
identificar atomos, assim como as impressfes digitais sdo utilizadas para iden-
tificar pessoas. Quando as linhas de um espectro de emissdo de um elemento
conhecido correspondem as hnhas de um espectro de emissdo de uma amostra
desconhecida, a identificagdo da amostra é feita prontamente. Apesar de a util-
dade deste procedimento ter sido reconhecida ha muito tempo, a origem dessas
linhas manteve-se desconhecida até o inicio do século xx. A Figura 7.8 mostra
0s espectros de emissdo de varios elementos.

Espectro de emissdo do atomo de hidrogénio

Em 1913, ndo muito depois das descobertas de Planck e Einstein, o fisico dina-
marqués Niels Bohr™ apresentou uma exphcagdo tedrica do espectro do hidrogé-
nio. O tratamento de Bohr € muito complexo e ja ndo é considerado correto em
todos os seus detalhes. Assim, vamos nos concentrar apenas nas suas suposigdes
mais importantes e nos resultados finais, que justificam as hnhas espectrais.

Quando Bohr iniciou o estudo deste problema, os fisicos ja sabiam que o
atomo continha elétrons e protons. Eles concebiam o &tomo como uma entidade
na qual os elétrons giravam em tomo do ndcleo em drbitas circulares a altas ve-
locidades. Este era um modelo atraente porque se assemelhava aos movimentos
dos planetas em tomo do Sol. No atomo de hidrogénio, acreditava-se que a atra-
cdo eletrostatica entre o préton “solar” positivo e o elétron “planetéario” negativo
puxava o elétron para dentro, e que esta forga era exatamente compensada pela
aceleracdo do movimento circular do elétron.

“Niels Henrik David Bohr (1885-1962). Fisico dinamarqués. Um dos fundadores da fisica modema, re-
cebeu oPrémio Nobel de Fisica em 1922 pela sua teoria que explica o espectro do atomo ce hidrogénio.
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!
400 nm
Figura 7.7 Cor emitida pelos atomos
Figura 7.6 (a) Diagrama esquematico para estudar o espectro de emissdo de atomos e de hidrogénio em um tubo de descarga.
moléculas. O gas em estudo encontra-se em um tubo de descarga contendo dois eletrodos. A cor observada resulta da combinagao
Os elétrons, ao fluir do eletrodo negativo para o eletrodo positivo, colidem com o gas. As das cores emitidas no espectro visivel.

colisdes levam a emisséo de luz pelos &tomos (ou moléculas). A luz emitida é separada nos
seus componentes por meio de um prisma. A cor de cada componente é focada para uma
posicéo definida, de acordo com o seu comprimento de onda, e forma uma imagem colorida
na chapa fotografica. As imagens coloridas sdo denominadas linhas espectrais, (b) O espec-

tro de emissao de linhas dos atomos de hidrogénio.

Litio (Li)
Sédio (Na)
Potassio (K)
Célcio (Ca)
Estroncio (Sr)
Bario (Ba)
Zinco (Zn)
Céadmio (Cd)
Mercurio (Hg)
Hidrogénio (H)
Hélio (He)
Nebnio (Ne)

Argdnio (Ar)
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n=3

Figura 7.9 O processo de emissdo em
um atomo de hidrogénio excitado, de
acordo com ateoria de Bohr. Um elétron
originalmente em uma 6rbita de energia
elevada {n = 3) passa para uma Orbita
de menor energia {n = 2). Como resulta-
do, um féton com energiahv é emitido.
O valorhv ¢ igual a diferenga de energias
das duas orbitas ocupadas pelo elétron
no processo de emissdo. Para simplifi-
car, sdo mostradas apenas trés orbitas.

Figura 7.10 Uma analogia mecanica
para os processos de emissdo. A bola
pode estar em qualquer degrau, mas
ndo entre degraus.

De acordo com as leis da fisica classica, no entanto, um elétron movendo-
-se na Orbita de um atomo de hidrogénio deveria sofrer uma aceleracdo em dire-
¢do ao nucleo ao irradiar energia sob a forma de ondas eletromagnéticas. Assim,
esse elétron se deslocaria em espiral para dentro do nicleo e se aniquilaria com
0 préton. Para explicar por que isso ndo acontece, Bohr postulou que o elétron
apenas pode ocupar determinadas orbitas com energias especificas. Em outras
palavras, as energias do elétron sdo quantizadas. Um elétron em qualquer uma
das orbitas permitidas ndo deslocara em espiral para dentro do ndcleo e, portan-
to, ndo irradiard energia. Bohr atribuiu a emisséo de radiago feita por um dtomo
de hidrogénio energizado a transi¢do do elétron de uma érbita de maior energia
para uma de menor energia e a emissdo de um quantum de energia (um fdton)
sob a forma de luz (Figura 7.9). Bohr mostrou que as energias que um elétron de
um atomo de hidrogénio pode ocupar sdo dadas por

onde Rn, a constante de Rydberg” do atomo de hidrogénio, tem o valor 2,18 X
10~ J. O numero n é um inteiro denominado ndmero quéntico principal, que
tem os valores n =

O sinal negativo na Equacédo (7.5) é uma convencgao arbitraria, indicando
que a energia do elétron no 4&tomo é menor do que a energia de um elétron livre,
ou seja, um elétron que esta infinitamente afastado do nicleo. A energia de um
elétron livre é arbitrariamente igual a zero. Matematicamente, isso corresponde
a estabelecer n igual a infinito na Equacdo (7.5) para que Eoo = 0. A medida que
o elétron se aproxima do nicleo (a medida que n diminui),  toma-se maior em
valor absoluto, mas também mais negativo. O valor mais negativo € entdo atingi-
do quando n = 1, que corresponde ao estado de energia mais estavel. Este deno-
mina-se estado fundamental ou nivelfundamental, o estado de menor energia
de um sistema (que € um 4&tomo no nosso caso). A estabilidade do elétron diminui
paran = 2,3,.... Cada um destes estados é chamado de estado excitado ou nivel
excitado, pois tem uma energia superior a do estadofundamental. Diz-se que um
elétron em um atomo de hidrogénio para o qual n seja maior do que 1estd em um
estado excitado. O raio de cada 6rbita circular no modelo de Bohr depende de r?.
Assim, a medida que n aumenta de 1para 2, 3, o raio da dérbita aumenta muito ra-
pidamente. Quanto mais excitado for o estado, mais afastado do ndcleo o elétron
se encontra (e menos fortemente hgado esté a esse nicleo).

A teoria de Bohr permite explicar o espectro de linhas do atomo de hidro-
génio. A energia radiante absorvida pelo atomo 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 féton) 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 analogo ao movimento de uma
bola de ténis subindo ou descendo um conjunto de degraus (Figura 7.10). A bola
pode estar em qualquer degrau, mas ndo 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 mudanca

Johannes Robeit Rydberg (1854-1919). Fisico sueco. A sua maior contribuicdo para afisica foi o
estudo dos espectros de linhas de muitos elementos.
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é determinada pela distancia entre os degraus inicial e final. Da mesma forma, a
quantidade de energia necessaria para mover o elétron no atomo de Bohr depen-
de da diferenca de energia entre os estados inicial e final.

Para aplicar a Equacdo (7.5) ao processo de emissdo em um atomo de
hidrogénio, vamos supor que o elétron esta inicialmente em um estado caracteri-
zado pelo namero quantico principal «j. Durante a emissdo, o elétron decai para
um estado de menor energia caracterizado pelo nimero quantico principal rif
(os indices 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 diferenga entre as energias dos estados inicial e final é

AE = Ei- E,

A partir da Equacao (7.5),

Entéo

Como esta transi¢do resulta na emissdo de um féton de frequéncia v e energia
hv, podemos escrever

"E = hv=Rn{\ - vJ (7.6)

«i

Quando um foton € emitido, > rif. Consequentemente, o termo entre parénte-
ses € negativo e AE é negativo (a energia é transferida para a vizinhanga). Quan-
do a energia é absorvida, «j < «fe o termo entre parénteses é positivo, entdo
AE ¢ positivo. Cada finha no espectro de emissdo corresponde a uma transicao
particular em um atomo de hidrogénio. Quando estudamos inimeros dtomos
de hidrogénio, observamos todas as transi¢des possiveis e, portanto, as linhas
espectrais correspondentes. O brilho de uma linha espectral depende de quantos
fotons com 0 mesmo comprimento de onda sdo emitidos.

O espectro de emissdo do hidrogénio cobre uma larga gama de compri-
mentos de onda, do infravermelho ao ultravioleta. A Tabela 7.1 mostra as séries
de transi¢Bes no espectro do hidrogénio que foram batizadas com o nome dos

Tabela 7.1  As diversas séries do espectro de emiss&o do atomo de hidrogénio

Séries fh fh Regido espectral
Lymann 1 2,3,4,... Ultravioleta

Balmer 2 3,4,5,... Visivel e ultravioleta
Paschen 3 4,5,6,... Infravermelho
Brackett 4 56,7,... Infravermelho

287
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Figura 7.11 Os niveis de energia no
atomo de hidrogénio e as vérias séries
de emissdo. Cada nivel de energia cor-
responde a energia associada a uma
orbita permitida, conforme postulado L.

por Bohr e mostrado na Figura 7.9. As Série de
linhas de emisséo sé&o identificadas de Brackett
acordo com o esquema apresentado na

Tabela 7.1. Série de

Paschen

w Série de
Balmer

Série de
Lyman

seus descobridores. A série de Balmer foi particularmente facil de estudar por-
que algumas das suas linhas se encontram na regido do visivel.

A Figura 7.9 mostra uma Unica transicdo. No entanto, sdo obtidas mais
informacdes ao representar as transi¢cdes conforme a Figura 7.11. Cada linha
horizontal indica um nivel de energia permitido para o elétron em um atomo de
hidrogénio. Os niveis de energia estdo identificados pelos seus nimeros quanti-
Cos principais.

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

Exemplo 7.4

Qual é o compiimento de onda de um féton (em nanémetros) emitido durante uma
transicdo do estado rii = 5 para o estado nf = 2 no 4tomo de hidrogénio?

Estratégia Sé&o dados os estados inicial e final no processo de emissédo. Podemos
calcular a energia do féton emitido usando a Equacéo (7.6). Entdo, das Equacdes
(7.2) e (7.1), obtemos o comprimento de onda do féton. O valor da constante de
Rydberg é dado no texto.

Resolucdo Da Equacgdo (7.6), escrevemos

NE = rd N -

\«i «fl

2,18 X n

-4,58 X 10™™)
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O sinal negativo indica que esta energia esta associada a um processo de emissao.
Para calcular o comprimento de onda, omitiremos o sinal negativo de AE", pois o
comprimento de onda de um féton deve ser positivo. Visto que QIE = hv ou v =
AE/Zi, podemos calcular o comprimento de onda escrevendo

[

\%

ch

AE

(3,00 X 10°m/s)(6,63 X 10~™MJ =3)
458 X 10" )

434 X 10" m

434 X 10" M X (——— )= 434nm
VI X

Verificagdo O comprimento de onda esté na regido visivel da radiacdo eletromag-
nética (ver Figura 7.4). Isso esta de acordo com o fato de que, como rif = 2, esta tran-
sicdo da lugar a uma linha espectral da série de Balmer (ver Figura 7.6).

Exercicio Qual é o comprimento de onda (em nandmetros) de um féton emitido
durante uma transicéo do estado «i = 6 para o estado «f = 4 do 4tomo de hidrogénio?

Revisao de conceitos

Que transi¢do no atomo de hidrogénio emitira luz com o menor compri-
mento de onda? (a) rii = 5 -—-- >W= 3ou(b) «j = 4 - >ri{= 2

O texto Quimica em Agdo na pagina 290 discute um tipo especial de emis-
sdo atbmica - os lasers.

7.4 Dualidade da natureza do elétron

Os fisicos ficaram perplexos e intrigados com a teoria de Bohr. Eles questiona-
ram por que as energias do elétron do hidrogénio sdo quantizadas. Em outras
palavras, por que, em um atomo de Bohr, o elétron esta restringido a orbitar em
tomo do nicleo a determinadas distancias fixas? Durante uma década, ninguém,
nem mesmo Bohr, apresentou uma explicagdo légica. Em 1924, Louis de Bro-
ghe™ deu uma solucéo para este enigma; de Broghe pensou que, se as ondas de
luz podem se comportar como um feixe de particulas (fétons), entdo talvez parti-
culas como os elétrons possam ter propriedades ondulatérias. De acordo com de
Broglie, um elétron hgado ao nicleo comporta-se como uma onda estacionaria.

~Louis Victor Pierre Raymond Duc de Broglie (1892-1977). Fisico francés. Membro de uma antiga
e nobre familia da Franca, ele recebeu o titulo de principe. Na sua tese de doutorado, propds que a
matéria e aradiagdo tém simultaneamente propriedades ondulatérias e corpusculares. Por esse traba-
Iho, de Broglie recebeu o Prémio Nobel de Fisica em 1929.

O sinal negativo esta de acordo com a
nossa convengao, pois a energia é liberada
para a vizinhanca.

Problemas semelhantes: 7.31, 7.32.



Laser-A luz esplendorosa

palavra laser surge das iniciais de “Light Amplification
by Stimulated Emission of Radiation”, um tipo especial
de emissdo que envolve atomos ou moléculas. Desde a sua
descoberta, em 1960, o laser tem sido utilizado em numerosos
sistemas preparados para operar nos estados gasoso, liquido
e sélido. Estes sistemas emitem radiagdo com comprimentos

pelo visivel. O aparecimento do laser revolucionou a ciéncia, a
medicina e a tecnologia.

O primeiro laser conhecido foi o de rubi. O rubi é um
mineral abrasivo contendo corindon, Al203, no qual alguns
jons AN foram substituidos por fons G Usa-se uma lam-
pada para excitar os atomos de cromio para um nivel de ener-

de onda que vdo do infravermelho ao ultravioleta, passando  gia maior. Os &tomos excitados sdo instaveis, de modo que, em

Espelho de reflexéo total Lam]

Raio laser
6%4,3nm
A emissdo de luz laser em um laser
Cilindro deru b i Espelho dereflexéo parcial de rubi.

A emissao estimulada de um féton
por outro féton em um processo
em cascata que conduz a emissado
de luz laser. A sincronizacao das
ondas de luz produz um feixe laser
intensamente penetrante.

As ondas estacionarias podem ser geradas dedilhando, por exemplo, a corda de
um violdo (Figura 7.12). As ondas sdo descritas como estaciondrias porque ndo
se propagam ao longo da corda. Alguns pontos da corda, denominados nés, ndo
se movem; isto é, a amplitude da onda nesses pontos é zero. Existe um n6 em
cada extremidade e pode haver nds entre elas. Quanto maior for a frequéncia de
vibragdo, menor o comprimento de onda da onda estacionaria e maior 0 nimero
de n6s. Como mostra a Figura 7.12, s6 podem existir certos comprimentos de
onda em qualquer dos movimentos permitidos da corda.

Figura 7.12 As ondas estacionarias
geradas pela vibragdo de uma corda de
violdo. Cada ponto representa um né. O
comprimento da corda () deve ser igual a
um numero 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 foton na regido vermelha do espectro. O foton é re-
fletido entre os espelhos, situados nos lados opostos do tubo la-
ser, movimentando-se varias vezes para tras e para a frente. Este
foton pode estimular a emisséo de fétons, com um comprimento
de onda exatamente igual, em outros &tomos de cromo excita-
dos; estes fotons, por sua vez, podem estimular a emissdo de
mais fotons, e assim sucessivamente. Como as ondas de luz es-
tdo emfase - isto é, 0s seus maximos e minimos coincidem - 0s
fotons reforgam-se mutuamente, aumentando a intensidade da
radiacdo em cada passagem entre os espelhos. Um dos espelhos
¢ apenas parcialmente refletor, de modo que, quando a luz atin-
ge certa intensidade, ela emerge do espelho como um raio laser.
Conforme 0 modo de operacéo, a luz laser pode ser emitida em
pulsos (como no caso do laser de rubi) ou em ondas continuas.
A luz laser é caracterizada por trés 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 estdo todas em fase.
As aplicagdes dos lasers sdo muito diversas. A sua elevada in-
tensidade e facilidade de focagem toma-os adequados para a
cirurgia oftalmoldgica, para a perfuragdo e soldagem de me-
tais e para a realizacdo de fusdes nucleares. O fato de serem
altamente colimados e terem comprimentos de onda precisa-
mente conhecidos toma-os muito Uteis em telecomunicagdes.
Os lasers sdo também utilizados na separacgdo de isétopos, na
holografia (fotografia tridimensional), nos leitores e gravado-
res de discos compactos e nos supermercados para 0 processa-
mento dos cddigos de barras. Os lasers tém desempenhado um
papel importante na investigacdo espectroscopica de proprie-
dades moleculares e de muitos processos quimicos e biologi-
cos, sendo cada vez mais utilizados para explorar os detalhes
das reacOes quimicas.

Lasers modernos utilizados no laboratério de investigacéo do Dr. A. H. Zewall no Instituto de Tecnologia da Califérnia.

De Broglie argumentou que, se um elétron se comporta realmente como
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uma onda no atomo de hidrogénio, o comprimento da onda tem de se ajustar
exatamente a circunferéncia da 6rbita (Figura 7.13). Caso contrario, a onda iria
sendo parcialmente anulada em drbitas sucessivas. No final, a amplitude da onda
seria reduzida a zero e a onda deixaria de existir.

A relacdo entre a circunferéncia de uma érbita permitida (lirr) e o compri-
mento de onda (A) é dada por

lirr = nk (7.7)

onde r é o raio da 6rbita, Aé o comprimento de onda da onda do elétrone « = 1,
2, 3, ... Como n é um inteiro, entdo r apenas pode adquirir alguns valores bem
definidos a medida que n aumenta de 1para 2, para 3 e assim por diante. Como
a energia do elétron depende do tamanho da 6rbita (ou do valor de r), o seu valor
tem de estar quantizado.
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Ao usar a Equagéo (7.8), M deve ser
expresso em quilogramas, e U, em m/s.

@

Figura 7.13 (a) A circunferéncia da
orbita é igual a um nimero inteiro de
comprimentos de onda. Esta é uma
orbita permitida, (b) A circunferéncia da
Orbita ndo é igual a um ndmero inteiro de
comprimentos de onda. Como resultado,
a onda do elétron n&o se fecha em si
mesma. Esta é uma 6érbita proibida.

Problemas semelhantes: 7.40,7.41.

O raciocinio de de Broglie levou a conclusdo de que as ondas podem se
comportar como particulas e as particulas podem exibir propriedades de ondas.
Ele deduziu que as propriedades corpusculares e ondulatérias estdo relacionadas
pela expressao

mu (7.8)

onde A, m e Mso, respectivamente, o comprimento de onda associado a uma
particula em movimento, a sua massa e a sua velocidade. A Equagao (7.8) im-
plica que uma particula em movimento pode ser tratada como uma onda e uma
onda pode exibir as propriedades de uma particula. Note que o membro esquer-
do da Equacdo (7.8) envolve o comprimento de onda, uma propriedade ondula-
téria, enquanto o membro direito faz referéncia & massa, uma propriedade cla-
ramente corpuscular.

Exemplo 7.5

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

Estratégia Sao dadas a massa e a velocidade da particula em (a) e (b) e devemos
calcular o comprimento de onda, portanto, precisamos da Equag&o (7.8). Note que
como as unidades da constante de Planck sdo J s, m e mdevem estarem kg e m/s (1 ¢
J = 1kg m™/s™), respectivamente.

Resolucdo (a) Usando a Equacéo (7.8)

mu

6,63 X 10~Y\] »s
(6 0 X 10“kg) X 68 m/s
1,6 X 10“™m

l

Comentario Este comprimento de onda é demasiado pequeno se considerarmos
que o tamanho de um atomo é da ordem de 1 X 10" ® m. Assim, as propriedades on-
dulatérias de uma bola de ténis ndo podem ser detectadas por qualquer instrumento
de medig&o.

(b) Neste caso.

mu

6,63 X 10MJ +'s
(9,1094 X 10"~ kg) X 68 m/s
11 X 10~m

l

Comentario Este comprimento de onda (1,1 X 10 mou 1,1 X 10"nm) estd na
regido do infravermelho. Este calculo mostra que apenas os elétrons (ou outras parti-
culas submicroscopicas) tém comprimentos de onda mensuraveis.

Exercicio Calcule o comprimento de onda (em nandmetros) de um atomo de hidro-
génio (massa = 1,674 X 10" ™Kkg) que se move avelocidade de 7,00 X 10" cm/s.
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Revisao de conceitos

Qual é a quantidade na Equacéo (7.8) que é responsavel pelos objetos ma-
croscépicos ndo mostrarem propriedades ondulatorias observaveis?

O Exemplo 7.5 mostra que, apesar de a equacdo de de Broglie poder ser
aplicada a diversos sistemas, as propriedades ondulatérias tornam-se observa-
veis apenas em objetos submicroscépicos. Pouco depois de de Broglie ter intro-
duzido esta equacdo, Clinton Davisson” e Lester Germer™ nos Estados Unidos e

G. P. Thomson” na Inglaterra demonstraram que os elétrons possuem realmente

propriedades ondulatdrias. Ao passar um feixe de elétrons através de uma fina
folha de ouro, Thomson obteve em uma tela um conjunto de anéis concéntricos,
imagem semelhante a observada quando se utilizam raios X (que sdo ondas). A
Figura 7.14 mostra essas imagens para o aluminio.

O texto Quimica em Ac¢éo na pagina 294 descreve a microscopia eletrénica.

7.5 Mecanica quantica

Ao sucesso espectacular da teoria de Bohr seguiu-se uma série de desilusdes. A
abordagem de Bohr ndo explicava os espectros de emissdo de atomos contendo
mais do que um elétron, como os dtomos de hélio e de litio, nem o aparecimento de
novas raias no espectro de emissao do hidrogénio quando Ihe era aphcado um cam-
po magnético. Outro problema surgiu com a descoberta de propriedades ondulaté-
rias nos elétrons: como a “posi¢do” de uma onda pode ser especificada? N&o po-
demos definir a locahzag&o precisa de uma onda porque esta se estende no espago.

Clinton Joseph Davisson (1881-1958). Fisico americano. Em 1937, recebeu o Prémio Nobel de
Fisica, junto com G. P. Thomson, por ter demonstrado as propriedades ondulatrias dos elétrons.
Lester Herbet Germer (1896-1972). Fisico americano. Descobriu (com Davisson) as propriedades
ondulatorias dos elétrons.

®George Paget Thomson (1892-1975). Fisico inglés. Filho de J. J. Thomson. Recebeu o Prémio
Nobel de Fisica em 1937, junto com Clinton Davisson, por ter demonstrado as propriedades ondu
latorias dos elétrons.
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Figura 7.14 (a) Padréo da difragdo

de raios X de uma folha de aluminio, (b)
Difracéo eletrdnica de uma folha de alu-
minio. A semelhanca das duas imagens
mostra que os elétrons podem se com-
portar como os raios X e exibir proprie-
dades ondulatérias.

Na reaiidade, a teoria de Bohr conseguiu
expiicar os espectros de emisséo dos

fons He” e Li™y, tal como o do hidrogénio.
No entanto, estes trés sistemas tém algo
em comum - cada um contém um Gnico
elétron. Assim, o modelo de Bohr funciona
com sucesso apenas para o hidrogénio e
para os ions “do tipo do hidrogénio”.



Microscopia eletrénica

O microscopio eletrdnico é uma aplicagdo extremamente im-
portante das propriedades ondulatérias dos elétrons porque
produz imagens de objetos que ndo podem ser vistos a olho nu
ou com microscopios opticos. De acordo com as leis da opti-
ca, é impossivel formar uma imagem de um objeto que seja
menor do que metade do comprimento de onda da luz utiliza-
da para a observagdo. Como a gama de comprimentos de onda
da luz visivel comega a cerca de 400 nm, ou 4 X 10" cm, ndo
conseguimos ver algo menor do que 2 X 10" cm. Em princi-
pio, podemos ver objetos na escala atbmica e molecular usan-
do raios X, cujos comprimentos de onda variam de 0,01 nm
até 10 nm. No entanto, os raios X ndo podem ser focados,
logo, ndo formam imagens bem definidas. Os elétrons, por ou-
tro lado, sdo particulas carregadas que podem ser focadas, tal
como as imagens em uma tela de televisdo, pela aplicacdo de
um campo elétrico ou magnético. De acordo com a Equagéo
(7.8), o comprimento de onda de um elétron é inversamente
proporcional a sua velocidade. Ao acelerar elétrons a altas ve-
locidades, conseguimos obter comprimentos de onda tdo pe-
guenos quanto 0,004 nm.

Um tipo diferente de microscopio eletronico, chamado
microscopio de varredura de tunelamento ou STM (Scanning
Tunneling Microscope), usa outra propriedade mecanico-
-quantica do elétron para produzir a imagem de atomos na

Micrografia eletronica mostrando uma célula de um glébulo ver-
melho normal e uma célula de um glébulo vermelho em forma
de foice da mesma pessoa.

superficie de uma amostra. Devido a sua massa extremamente
pequena, um elétron pode penetrar em uma barreira (em vez
de passar sobre ela). Este fendmeno designa-se “tunelamen-
to”. O STM consiste em uma agulha de tungsténio com uma
ponta muito fina, que é a fonte dos elétrons para o tunelamen-
to. Uma diferenca de potencial é aplicada entre a agulha e a
superficie da amostra para induzir elétrons através do espaco
até a amostra para o tunelamento. A medida que a agulha se
move sobre a amostra, a distancia de alguns diametros at6-
micos da superficie, mede-se a corrente de tunelamento. Esta
corrente diminui com o aumento da distancia da amostra.
Usando um ciclo de realimentagéo, a posicao vertical da ponta
pode ser ajustada para uma distancia constante da superficie.
A extensdo desses ajustes, os quais determinam o perfil da
amostra, é registrada e exibida como uma imagem tridimen-
sional em falsa cor.

O microscopio eletrénico e 0 STM estdo entre as ferra-
mentas mais poderosas na investigagdo quimica e biolégica.

Imagem STM de atomos de ferro dispostos em uma superficie
de cobre de modo a exibir os caracteres chineses para a pala-
vra atomo.
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Para descrever o problema da localizagdo de uma particula subatdomica
que se comporta como uma onda, Werner Heisenberg” formulou o que hoje
é denominado principio da incerteza de Heisenberg: é impossivel determi-
nar simultaneamente, e com exatiddo, o momento linearp (definido como a
massa vezes a velocidade) e aposicdo de uma particula. Matematicamente,
temos:

(7.9)

onde Ajce Ap sdo, respectivamente, as incertezas na medicdo da posigdo e do
momento. Os sinais > tém o seguinte significado. Se as incertezas de medi-
¢do da posicdo e do momento forem grandes (digamos, em uma experiéncia
menos rigorosa), o produto pode ser substancialmente maior do que h/47r (dai
o sinal >). O significado da Equacdo 7.9 é que mesmo nas condi¢8es mais
favoraveis para medir a posicdo e o momento, o produto das incertezas nunca
pode ser menor que h/4n (dai o sinal =). Assim, tomar a medi¢do mais precisa
do momento de uma particula (isto é, fazer Ap ser uma quantidade pequena)
significa que a posicdo deve tornar-se correspondentemente menos precisa
(isto é, Ap se tomara maior). Da mesma forma, se a posicdo da particula for
conhecida mais precisamente, a medi¢do do seu momento se torna menos
precisa.

Aplicando o principio da incerteza de Heisenberg ao &tomo de hidrogénio,
vemos que, na reahdade, o elétron ndo se move em volta do nucleo segundo uma
trajetéria bem defmida, como Bohr pensava inicialmente. Se tal acontecesse,
poderiamos determinar, de forma precisa e simultanea, a posi¢do do elétron (a
partir do raio da 6rbita) e 0 seu momento (a partir da energia cinética), violando
assim o principio da incerteza.

Exemplo 7.6

(a) Um elétron desloca-se a uma velocidade de 8,0 X 10* m/s. Se a incerteza na
medicdo da velocidade for 1,0% da velocidade, calcule a incerteza na posicdo do elé-
tron. A massa do elétron € 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 medigdo deste momento for 1,0 X 10“~do momento, calcule a incerteza
na posicdo da bola de beisebol.

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

Resolugdo (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 10™m/s
7,3 X 10""kgXm/s

(Continua)

Wemer Karl Heisenberg (1901-1976). Fisico alemdo. Foi um dos fundadores da teoria quantica
modema. Recebeu o Prémio Nobel de Fisica em 1932.

o sinal > significa que o produto AxAp
pode ser maior ou igual a li/Att, mas
que nunca pode ser menor. Além disso,
ao utilizar a Equacéo (7.9), M deve ser
expresso em quilogramas, e U, em m/s.
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Problemas semelhantes: 7.128, 7.146.

(Continuacé&o)

A partir da Equacéo (7.9), a incerteza na posigdo do elétron é

477AD

6,63 X »S
~ 477(7,3 X 10"~ Kg * m/s)
= 7,2 X 10“™m

Esta incerteza corresponde a cerca de 4 diametros atémicos,
(b) A incerteza na posicdo da bola de beisebol é

4€7Ap
6,63 X 10~ e s
at X 1,0 X 10“* X 6,7 kg *m/s
7,9 X 10"™'m
Este nimero é tdo pequeno que ndo tem importancia, isto é, praticamente ndo ha in-
certeza na determinacédo da posi¢do da bola no mundo macroscépico.

Exercicio Estime aincerteza na velocidade de uma molécula de oxigénio se se souber
gue sua posicdo é £3 nm. A massa de uma molécula de oxigénio é 5,31 X 10“"kg.

Bohr contribuiu significativamente para a nossa compreensdo dos atomos
e a sua sugestdo de que a energia do elétron em um &tomo est4 quantizada per-
manece valida. No entanto, a sua teoria ndo fornece uma descricdo completa
do comportamento eletrénico nos d&tomos. Em 1926, o fisico austriaco Erwin
Schrodinger™, usando uma técnica matematica complicada, formulou uma
equacdo que descreve 0o comportamento e as energias de particulas submicros-
copicas em geral. A equagdo de Schrodinger, analoga as leis do movimento de
Newton para objetos macroscopicos, requer calculo avancgado para a sua resolu-
¢do e ndo sera discutida aqui. E importante saber, contudo, que a equagéo incor-
pora simultaneamente o comportamento corpuscular, em termos da massa m, e
0 comportamento ondulatério, em termos de umafunc&o de onda ij/ (psi), a qual
depende da localizacdo espacial do sistema (tal como um elétron em um atomo).
A funcdo de onda ndo tem, por si s, significado fisico direto. No entanto,
a probabilidade de encontrar o elétron em certa regido do espago € proporcional
ao quadrado da fungdo de onda,i”". A ideia de relacionar  com a probabilidade
teve origem em uma analogia baseada na teoria ondulatéria. De acordo com esta
teoria, a intensidade da luz é proporcional ao quadrado da amplitude da onda, ou
seja, if". O local mais provavel para encontrar um féton 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 regides vizinhas ao nucleo.
A equacdo de Schrddinger iniciou uma nova era da fisica e da quimica,
pois langou um novo campo, a mecanica quantica (também denominada meca-
nica ondulatdria). Atualmente, chamamos de “teoria quéntica antiga” os desen-
volvimentos da teoria quantica desde 1913-0 ano em que Bohr apresentou a
sua analise do atomo de hidrogénio - até 1926.

Descrigcdo mecéanico-quantica do atomo de hidrogénio

A equacdo de Schrodinger especifica os estados de energia que um elétron pode
ocupar em um atomo de hidrogénio e identifica as fung6es de onda (i’ corres-
pondentes. Estes estados de energia e fun¢des de onda sdo caracterizados por

MErwin Schrodinger (1887-1961). Fisico austriaco. Formulou a mecanica ondulatdria que estabele-
ceu os fundamentos da teoria quantica modema. Recebeu o Prémio Nobel de Fisica em 1933.
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um conjunto de nimeros quanticos (que discutiremos adiante), com 0s quais
construimos um modelo abrangente do atomo de hidrogénio.

Embora a mecéanica quantica indique que ndo podemos marcar a posi¢ado
exata de um elétron em um &tomo, ela define a regido onde o elétron deve estar
em um dado instante. O conceito de densidade eletrdnica d4 aprobabilidade de
um elétron ser encontrado em uma regido particular de um atomo. O quadrado
da funcdo de onda, define a distribuicdo da densidade eletrnica no espaco
tridimensional em volta do nicleo. Regibes de elevada densidade eletronica re-
presentam uma probabilidade elevada da presenca do elétron, enquanto o oposto
se verifica para regides de baixa densidade eletrdnica (Figura 7.15).

De modo a distinguir a descricdo mecanico-quantica de um atomo da des-
cricdo do modelo de Bohr, falamos em orbital atbmico em vez de érbita. Um
orbital atbmico pode ser entendido como afuncdo de onda de um elétron em
um atomo. Quando dizemos que um elétron estd em um certo orbital, isso signi-
fica que a distribui¢do da densidade eletrénica ou a probabilidade de localizar o
elétron no espaco é descrita pelo quadrado da fungdo de onda associada a esse
orbital. Um orbital atbmico, por conseguinte, tem uma energia e distribuicdo
eletrbnica caracteristicas.

A equacdo de Schrddinger funciona perfeitamente para um atomo simples
de hidrogénio com um elétron e um préton, mas verifica-se que ela ndo pode ser
resolvida com exatiddo para qualquer atomo contendo mais de um elétron! Os
quimicos e fisicos, felizmente, aprenderam a superar este tipo de dificuldade por
meio da aproximagdo. Por exemplo, embora o comportamento dos elétrons em
atomos polieletrénicos (isto €, atomos contendo dois ou mais elétrons) ndo seja
0 mesmo que em um atomo de hidrogénio, supomos que a diferenca néo é prova-
velmente muito grande. Assim, podemos considerar as energias e funcdes de onda
obtidas para o &tomo de hidrogénio como boas aproximagdes do comportamento
dos elétrons em atomos mais complexos. De fato, esta aproximagao fornece uma
descricéo razoavel do comportamento eletrénico em 4tomos polieletronicos.

Revisdo de conceitos
Qual é adiferenca entre i>e  para o elétron de um atomo de hidrogénio?

7.6 Numeros quanticos

Na mecanica quantica, sdo necessarios trés nimeros quanticos para descrever a
distribuicdo dos elétrons no hidrogénio e em outros atomos. Estes nimeros deri-
vam da resolucdo matematica da equagdo de Schrddinger para o a&tomo de hidrogé-
nio e sdo chamados de numero quantico principal, nimero quantico de momento
angular e nimero quantico magnético. Estes nimeros quanticos serdo usados para
descrever os orbitais atbmicos e para identificar os elétrons que neles se encontram.
Um quarto nimero quantico - nimero quantico de spin - descreve o comporta-
mento de um elétron especifico e completa a descrigdo dos elétrons nos 4tomos.

NUmero quantico principal (n)

O nimero quantico principal («) pode ter valores inteiros 1, 2, 3, e assim suces-
sivamente; corresponde ao ndmero quantico da Equagdo (7.5). Em um atomo de
hidrogénio, o valor de n determina a energia de um orbital. Como veremos breve-
mente, isto ndo se aplica a atomos de muitos elétrons. O ndmero quantico principal
também se relaciona com a distancia média entre o elétron e o ncleo em um deter-
minado orbital. Quanto maior for o valor de n, maior sera a distancia média entre
o elétron (em um dado orbital) e o nucleo e, por conseguinte, maior sera o orbital.

C

Figura 7.15 Representacdo da distri-
buicdo de densidade eletronica ao redor
do nlcleo de um atomo de hidrogénio.
Ha uma elevada probabilidade de encon-
trar o elétron mais perto do nucleo.

Embora o &tomo de hélio contenha apenas
dois elétrons, na mecanica quantica ele é
considerado um atomo polieletrénico.

A Equagéo (7.5) aplica-se apenas ao atomo
de hidrogénio.
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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

@ (b)
Figura 7.16 Spins de um elétron no (a)
sentido horario e (b) no sentido anti-ho-
rario. Os campos magnéticos gerados
por esses dois movimentos de spin séo
analogos aos criados pelos dois imas.
As setas para cima e para baixo séo
usadas para representar os dois sentidos
do spin.

Numero quéantico de momento angular (€)

0 ndmero quantico de momento angular (€) esta relacionado com a “forma” dos
orbitais (ver Secdo 7.7). Os valores de € dependem do valor do nimero quantico
principal, n. Para um dado valor de n, i tem os valores inteiros possiveis entre
0e (n —1). Sen = 1, ha apenas um valor possivel de €; isto é, € = n —1= 1
—1=10.Sen = 2, hadois valores de € 0 e 1. Se « = 3, ha trés valores de €: 0,
1le 2. O valor de € é designado geralmente pelas letras s,p, d, ..., COmMO 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 sequéncia das letras (s, pe d) tem uma origem histérica. Os fisicos que
estudaram os espectros de emissdo tentaram correlacionar as hnhas espectrais
observadas com os estados de energia particulares envolvidos nas transigoes.
Eles notaram que algumas das hnhas eram estreitas (do inglés sharp); outras
eram espalhadas ou difusas (do inglés dfiffuse); e outras ainda eram muito fortes
e, por esse motivo, foram designadas como linhas principais (do inglés princi-
pal). Como tal, atribuiram-se a esses estados de energia as letras iniciais de cada
adjetivo. Contudo, depois da letra d e comecando com a letra/para fundamental
(do inglés/undamental), as designagGes 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 0 mesmo n e £ séo
referidos como uma subcamada. Por exemplo, a camada com n = 2¢é composta
por duas subcamadas, € = 0 e € = 1 (os valores pernutidos para n = 2). Estas
subcamadas sdo denonunadas subcamadas 25 e 2p onde 2 designa o valor de n,
esep designam os valores de €.

NUmero quantico magnético (m<€)

O nimero quantico magnético (m") descreve a orienta¢do do orbital no espaco
(ver Secédo 7.7). Dentro de uma subcamada, o valor de  depende do valor do
numero quantico de momento angular, €. Para um certo valor de € ha (2€ +1)
valores inteiros de m f

— (—€+ 1), ..0,.. (+€ —1), +£€

Se€=10,entdo = 0.Se€ = 1 entdo hd [(2 X 1) -h 1], ou seja, trés valores
denm\ isto 6, —1,0e 1. Se € = 2, ha [(2 X 2) + 1], ou cinco valores de m\ —2,
—1,0, 1e 2. O nimero de valores de indica o nimero de orbitais em uma
subcamada com um valor particular de

Para concluir a nossa discussao destes trés nimeros quanticos, considere-
mos a situacdo em que n = 2e t =1. Estes valores 4 e n et indicam que temos
uma subcamada 2p e nesta subcamada temos trés orbitais 2p (porque existem
trés valores de m", que sdo —1, O e 1).

NUmero quantico de spin eietrdénico (m"

Experiéncias em espectros de emisséo de dtomos de hidrogénio e de s6dio mostra-
ram que as hnhas dos espectros de emissdo podiam ser desdobradas pela aplicacdo
de um campo magnético externo. A (nica maneira que os fisicos encontraram para
exphcar estes resultados foi supor que os elétrons se comportam como pequenos
imds. Se pensarmos nos elétrons como rodando sobre o seu préprio eixo, tal como
a Terra, entdo as suas propriedades magnéticas podem ser justificadas. De acordo
com a teoria eletromagnética, uma carga em rotagdo gera um campo magnético
e é este movimento que faz o elétron comportar-se como um ima. A Figura 7.16



Capitulo?

mostra os dois movimentos giratdrios de um elétron, um no sentido horéario e
outro no sentido anti-horério. Para considerar o movimento de rotacéo do elétron
(spin eletrbnico), é necessario introduzir um quarto nimero quantico, denominado
nlmero quantico de spin eletrénico (n"), que tem os valores de 45 ou —

Uma demonstragdo conclusiva da existéncia do spin eletrdnico foi reali-
zada por Otto Stern™ e Walther Gerlach™ em 1924. A Figura 7.17 mostra o
arranjo experimental basico. Um feixe de atomos gasosos gerados por um for-
no quente passa através de um campo magnético ndo homogéneo. A interacdo
entre um elétron e 0 campo magnético provoca um desvio do trajeto hnear do
adtomo. Como os movimentos de spin sdo completamente aleatdrios, os elétrons
de metade dos atomos giram em uma direcdo e serdo desviados para um lado;
os elétrons da outra metade dos atomos girardo na direcdo oposta e esses atomos
serdo desviados para o outro lado. Assim, duas regides de igual intensidade se-
rdo observadas no alvo detector.

Revisao de conceitos

Determine os quatro nimeros quanticos de cada um dos dois elétrons de
um orbital 65.

7.7 Orbitais atdbmicos

A Tabela 7.2 mostra a relagéo entre os nimeros quénticos e os orbitais atdmicos.
Vemos que, quando € = 0, (2€ + 1) = 1e ha apenas um valor de m, portanto, te-
mos um orbital s. Quando € = 1, (2€ + 1) = 3ehatrés valoresde  ou trés orbi-
taisp, designados porp?, py ep”. Quando € = 2, (2€ + 1) = 5e hacinco valores de
€ 0s cinco orbitais correspondentes d sdo designados com subscritos mais ela-
borados. Nas se¢Bes seguintes consideraremos os orbitais s, p e d separadamente.

Orbitaiss. Uma das questdes mais importantes levantadas ao estudar as pro-
priedades dos orbitais atbmicos é: quais sdo as formas dos orbitais? Em sentido
estrito, um orbital ndo tem uma forma bem definida porque a fungdo de onda que
0 caracteriza se estende do nlcleo até o infinito. Nesse sentido, é dificil dizer a
que um orbital se assemelha. Por outro lado, é certamente conveniente pensar
nos orbitais tendo formas especificas, particularmente na discussdo da formacao
de ligagGes quimicas, como veremos nos Capitulos 9 e 10.

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

Otto Stem (1888-1969). Fisico alem&o. Contribuiu para o estudo das propriedades magnéticas dos
&tomos e para a teoria cinética dos gases. Recebeu o Prémio Nobel de Fisica em 1943.

M\\&lther Geriach (1889-1979). Fisico aleméo. A suia area de investigagdo centrourse na teoria quantica.
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Figura 7.17 Arranjo experimental para
demonstrar o movimento de spin dos
elétrons. Um feixe de 4&tomos atravessa
um campo magnético. Por exemplo,
guando um &tomo de hidrogénio com
um Unico elétron passa através do
campo, ele é defletido em uma ou outra
diregdo, conforme o sentido do spin.
Em um fluxo contendo muitos atomos,
havera distribui¢cdes iguais dos dois tipos
de spin, assim, duas manchas de igual
intensidade s&o observadas no alvo.

Na sua experiéncia, Stern e Geriach usaram
atomos de prata, que contém apenas um
elétron desemparelhado. Para ilustrar

o principio, podemos supor que foram
utilizados no estudo a&tomos de hidrogénio.

o fato de a fungéo de onda para um
orbital ndo ter um limite exterior a medida
que nos afastamos do nucleo levanta
questdes filosoéficas interessantes com
relacdo aos tamanhos dos atomos. Os
quimicos concordaram com uma definicéo
operacional de tamanho atdmico, como
veremos em capitulos posteriores.
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Uma subcamada s tem um orbital, uma
subcamada P tem trés orbitais e uma
subcamada d tem cinco orbitais.

Figura 7.18 (@) Distribui¢do da densida-
de eletrénica no orbital 1s do hidrogénio.
A densidade eletrénica diminui rapida-
mente a medida que a distancia em rela-
¢do ao nucleo aumenta, (b) Diagrama de
superficie limite do orbital 1s do hidrogé-
nio. () Um modo mais realista de visuali-
zar a distribuicdo de densidade eletronica
é dividir o orbital 1s em camadas estrei-
tas concéntricas. A representacdo da
probabilidade de encontrar o elétron em
cada camada, denominada probabilidade
radial, em fungdo da distancia em relagao
ao nlcleo mostra um méaximo situado a
52,9 pm. E interessante notar que esse
valor de distancia é igual ao raio da 6rbita
mais interna no modelo de Bohr.

Tabela 7.2 Relag&o entre os nimeros quanticos e os orbitais atdmicos

Designag6es dos

n € nme NGmero de orbitais orbitais atbmicos
1 0 0 1 I
2 0 0 1 2i
1 -1,0,1 3 2px, 2py, 2p2
3 0 0 1 3i
1 -1,0,1 3 2PX, npyr ez
2 -2,-1,0,1,2 5 Sdxy, sdyn, 3dxn

distribuicdo da densidade eletrdnica em um orbital 15 do hidrogénio em funcéo
da distancia do ndcleo. Como se pode ver, a densidade eletrdnica diminui rapi-
damente a medida que a distancia aumenta. Podemos dizer que ha cerca de 90%
de probabilidade de encontrar o elétron dentro de uma esfera de raio 100 pm
(LI pm = 1x 10~m) cercando o ndcleo. Assim, podemos representar o orbital
Ii tracando um diagrama de superficie limite que engloba cerca de 90% da
densidade eletrénica total em um orbital, conforme a Figura 7.18(b). Um orbital
Ii representado desta maneira é uma esfera.

A Figura 7.19 mostra os diagramas de superficie limite para os orbitais Ii,
2i e 3i do hidrogénio. Todos os orbitais s sdo esféricos, mas diferem no tama-
nho que aumenta a medida que o nimero quantico principal também aumenta.
Apesar de nesta representacdo se perderem os detalhes da varia¢do da densidade
eletronica dentro de cada superficie limite, ndo ha grandes desvantagens. Para
nos, as caracteristicas mais importantes dos orbitais atdmicos séo as suas formas
e dimens0es relativas, que sdo adequadamente representadas pelos diagramas
de superficie limite.

Orbitaisp, N&o devemos esquecer que 0s orbitais p comegam com o nimero
quantico principal n = 2. Se n = 1, entdo o nimero quantico de momento an-
gular € pode apenas assumir o valor zero; por conseguinte, ha apenas um orbital

@ ®

a0 nlcleo
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Is. Como vimos anteriormente, quando € = 1, o nimero quantico magnético
pode ter os valores —1, 0 e 1. Comegando comn = 2 e € = 1, temos entdo trés
orbitais 2p: 2p”, 2py e 2p” (Figura 7.20). As letras subscritas indicam os eixos ao
longo dos quais os orbitais estdo orientados. Estes trés orbitais p sdo idénticos
no tamanho, na forma e na energia; diferem uns dos outros apenas na orienta-
¢do. Note, contudo, que ndo ha uma relacdo simples entre os valores de e as
direcdes x, j ez. Neste contexto, basta apenas recordar que, como ha trés valores
possiveis para M, ha trés orbitais p com orientacGes diferentes.

Os diagramas de superficie hmite dos orbitais p na Figura 7.20 mostram
que cada orbital p pode ser visto como dois l6bulos em lados opostos do ncleo.
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, ha cinco va-
lores de  que correspondem a cinco orbitais d. O valor mais baixo de n para
um orbital
e € = 2, temos cinco orbitais ?d 3ay?, 3d™, 3dx2-yi e 3dp™), apresentados na
Figura 7.21. Como no caso dos orbitais /?, as diferentes orientacdes dos orbitais
d correspondem a diferentes valores de m", mas novamente ndo ha uma corres-
pondéncia direta entre uma dada orientagcdo e um valor particular de m®. Todos
0s orbitais 3d em um atomo tém a mesma energia. Os orbitais d nos quais n é
superior a 3 (4d, 5d,...) tém formas semelhantes.

Os orbitais que tém energias mais elevadas do que os orbitais d sdo desig-
nados por/, g, ... e assim sucessivamente. Os orbitais/sdo importantes quando
se considera o comportamento de elementos com nimeros atbmicos maiores do
que 57, mas as suas formas sao dificeis de representar. Em quimica geral ndo con-
sideramos orbitais com valores de € maiores do que 3 (0s orbitais g e seguintes).

Os Exemplos 7.7 e 7.8 ilustram a caracterizagdo dos orbitais com nime-
ros quanticos e o calculo do nimero de orbitais associados a um dado nimero
quéntico principal.

Exemplo 7.7

Indique os valores de n, € e m”™para 0s orbitais na subcamada 4d.
Estratégia Quais sdo as relagdes entre n, € e mp. O que representam “4” e “d” em 4dl

Resolugdo Como vimos anteriormente, o nimero dado na designacdo da subcama-
da é o nimero quantico principal, portanto, neste caso, n = 4. A letra indica o tipo do
orbital. Visto que se trata de orbitais d, entdo € = 2. Os valores de  podem variar
de —f a €. Assim,  pode ser —2, —1,0, lou 2.

Verificagdo Os valores de n e € sdo fixos para 4d, mas
valores, que correspondem a cinco orbitais d.

pode ter um dos cinco

Exercicio Indique os valores dos nimeros quanticos associados aos orbitais na
subcamada 3p.

é 3. Visto que € nunca pode ser maior do que n — I, quandon = 2
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Os orbitais que tém o mesmo nivel
de energia denominam-se orbitais
degenerados.

Figura 7.19 Diagramas de superficie
limite dos orbitais 1s, 2s e 3s do hidrogé-
nio. Cada esfera contém cerca de 90%
da densidade eletronica total. Todos os
orbitais s sdo esféricos. O tamanho de
um orbital é aproximadamente propor-
cional an, em quen €0 numero quanti-
co principal.

Figura 7.20 Os diagramas de superficie
limite dos trés orbitais 2p. Estes orbitais
tém a mesma forma e energia, mas as
suas orientagfes sao diferentes. Os or-
bitais 0 de nimeros quanticos principais
superiores tém formas semelhantes.
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Figura 7.21 Diagramas de superficie limite dos cinco orbitais 3d. Apesar de o orbital 3d/ ter uma forma diferente, é equivalente aos ou-
tros quatro orbitais em todos os outros aspectos. Os orbitais d com numeros quanticos superiores tém formas semelhantes.

Problema semelhante: 7.62.

Exemplo 7.8

Qual é o nimero total de orbitais associados ao nimero quantico principal n = 3?

Estratégia Para calcular o nimero total de orbitais para um dado valor de n, pre-
cisamos escrever em primeiro lugar os valores possiveis de €. Entdo, determinamos
quantos valores de  estdo associados a cada valor de €. O nimero total de orbitais
é igual a soma de todos os valores de m(.

Resolugdo Para« = 3, os valores possiveis de € sdo 0, 1e 2. Assim, hd um orbital
3i(n=3,€=0e =0),trésorbitais3p(n=3,€=1le = —1,0, I)ecinco
orbitais 3i/ (n=3,€=2e = —2,10,12). Onimerototalé1+3 +5=209.

Verificagdo O ndmero total de orbitais para um dado valordené  Assim, temos
3" = 9. E possivel provar a validade desta relagdo?

Exercicio Qual é o nimero total de orbitais associados ao nimero quantico princi-
paln = 4?

Revisdo de conceitos
Por que ndo é possivel ter um orbital 2d mas é possivel um orbital 3dl

Energias dos orbitais

Agora que ja temos alguns conhecimentos das formas e dos tamanhos dos or-
bitais atdmicos, podemos nos debrucar sobre as suas energias relativas e de que
forma os niveis de energia afetam a distribuicdo dos elétrons nos atomos.

De acordo com a Equacdo (7.5), a energia de um elétron em um atomo de
hidrogénio é determinada apenas pelo seu nimero quéantico principal. Assim, as
energias dos orbitais do hidrogénio aumentam do seguinte modo (Figura 7.22):

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

Apesar de as distribuicbes da densidade eletronica serem diferentes nos orbitais 2s
e 2/7, o elétron do hidrogénio tem a mesma energia quer se encontre no orbital 2s ou
2/7. O orbital 15 do atomo de hidrogénio corresponde a condigdo mais estavel, ou
seja, o estado fundamental. Um elétron que reside neste orbital esta ligado mais for-
temente ao nucleo, ja que, em média, se encontra mais perto do nacleo. Um elétron
do atomo de hidrogénio nos orbitais 2s ou 2p ou acima esta em um estado excitado.

O panorama energético é mais complexo para &tomos polieletrénicos. A
energia de um elétron nesses atomos depende do seu nimero quantico de mo-
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4s —4p - Ad
3- 3p 3d
28 - 2p -
I5—
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mento angular, bem como do seu namero quéantico principal (Figura 7.23). Para
atomos polieletrénicos, o nivel de energia 21é muito préximo do nivel de ener-
gia 4s. No entanto, a energia total de um &tomo depende néo s6 do somatdrio das
energias dos orbitais, mas também da energia de repulsdo entre os elétrons que
se encontram nesses orbitais (cada orbital pode conter até dois elétrons, como
veremos na Segdo 7.8). Como resultado, a energia total de um atomo é inferior
quando a subcamada 4s é preenchida antes da subcamada 3d. A Figura 7.24 des-
creve a ordem pela qual os orbitais sdo preenchidos em um atomo poheletrénico.
Consideraremos exemplos especificos na Se¢édo 7.8.

7.8 Configuracéo eletronica

Os quatro nimeros quanticosn, €, e  permitem caracterizar completamente
um elétron em qualquer 4tomo. Podemos olhar o conjunto dos quatro nlimeros
quanticos como o “endere¢o” do elétron em um atomo, assim como o nome de
umarua, a cidade, o estado e o codigo postal especificam o endereco de um indi-
viduo. Por exemplo, os quatro nimeros quanticos para um orbital eletrdnico 2s
sdo« = 2,€ =0, = 0e = -fj ou— Nao é conveniente escrever todos 0s
nimeros quénticos individuais, assim, usamos a notacdo simplificada (n, €, m",
rmis). Para o exemplo anterior, os nimeros quanticos sao (2, 0, 0, +|) ou (2, 0, 0,
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Figura 7.22  Niveis energéticos dos or-
bitais em um atomo de hidrogénio. Cada
pequena linha horizontal representa um
orbital. Os orbitais com 0 mesmo nime-
ro quantico principal {)tém a mesma
energia.

Figura 7.23 Niveis energéticos dos or-
bitais em um atomo polieletrénico. Note
que o nivel de energia depende tanto dos
valores de N quanto dos valores de €.

2s™ >

~3d
4s nNdn
5s

Figura 7.24 Ordem pela qual as sub-
camadas atdmicas sdo preenchidas em
um atomo polieletrénico. Comecar pelo
orbital 1s e progredir seguindo a dire¢cao
das setas: 1s< 2s < 2p < 3s < 3p <
45 < 3d < oo
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— 0 valorde n#o afeta a energia, o tamanho, a forma ou a orientacdo de um
orbital, mas determina o arranjo dos elétrons em um orbital.

O Exemplo 7.9 mostra como se atribuem os nimeros quanticos a um elé-
tron em um orbital.

Exemplo 7.9
Escreva os quatro nimeros quanticos para um elétron em um orbital 3p.

Estratégia O que representam “3” e “p” em 3p? Quantos orbitais (valores de mi)
ha em uma subcamada 3p? Quais sdo os valores possiveis do nimero quantico de
spin eletronico?

Resolugdo Para comegar, sabemos que o nimero quantico principal n é 3 e que o
nimero quantico de momento angular € deve ser 1 (porque estamos na presenca de
um orbital p).

Para€ = 1, hatrés valores de  dados por —1, 0 e 1. Visto que 0 nimero
quantico de spin eletronico  pode ser + ~ou — concluimos que ha seis maneiras
possiveis para designar o elétron usando a notacao (n, f, m?, nrY):

GB.1,-1,+1i) 3, 1,-1,-)
(3, 1,0,+i) (3,1,0,-")
(3, L1 +i) @15

Verificagdo Nestas seis representacdes vemos que os valores de n e f sdo constan-
Problema semelhante: 7.58. tes, mas os valoresde e  podem variar.

Exercicio Escreva os quatro nimeros quanticos para um elétron em um orbital Ad.

Animagao O atomo de hidrogénio é um sistema particularmente simples porque con-
Configuragdes eletronicas tém apenas um elétron. O elétron pode residir em um orbital 17 (o estado fun-
damental) ou encontrar-se em algum orbital de energia mais elevada (um estado

L s excitado). Para compreender o comportamento eletrénico de &tomos polieletrd-

U Be BCNOFNe nicos, temos de conhecer a configuragdo eletrénica do atomo, isto é, como os

elétrons estdo distribuidos nos varios orbitais atémicos. Usaremos 0s primeiros
10 elementos (do hidrogénio ao nebnio) para ilustrar as regras para escrever as
configuragdes eletrdnicas para os &tomos no estado fundamental. (A Segédo 7.9
descrevera como essas regras podem ser aplicadas aos demais elementos da Ta-
bela Periddica.) Recorde-se de que o nimero de elétrons em um &tomo é igual
ao seu numero atémico Z

A Figura 7.22 indica que o elétron no estado fundamental do &omo de hi-
drogénio deve estar no orbital 1i, de modo que a sua configuragao eletronica é 1i

representa o nimero de elétrons
no orbital ou subcamada

representa 0 nimero representa o nimero quantico
quantico principal n de momento angular €

A configuracéo eletronica também pode ser representada por um diagra-
ma de orbitais (representagdo usando caixas) que mostra o spin do elétron (ver
Figura 7.16):
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A seta para cima representa um dos possiveis movimentos de spin do elé-
tron. (Altemativamente, podiamos ter representado o elétron com a seta para
baixo.) A caixa representa um orbital atdbmico.

Principio de exciuséo de Pauii

Para determinar as configuragdes eletrénicas de atomos polieletronicos, usamos
oprincipio de exclusdo de PauliP Este principio estabelece que nenhum par de
elétrons em um 4tomo pode ter o mesmo conjunto de quatro nimeros quanticos
iguais. Se dois elétrons em um atomo tém os mesmos valores de n, € e m” (isto
é, estes dois elétrons estdo no mesmo orbital atbmico), entdo tém de ter valores
diferentes de m". Em outras palavras, apenas dois elétrons podem ocupar o mes-
mo orbital e estes elétrons tém de ter spins opostos. Consideremos 0 atomo de
hélio, que tem dois elétrons. As trés maneiras possiveis de colocar dois elétrons
no orbital I5 sdo as seguintes:

He {t U Ti
i \SA

@ ) ©

Os diagramas (a) e (b) ndo estdo de acordo com o principio de exclusdo de Pauli.
Em (a), ambos os elétrons tém o0 mesmo spin (Seta para cima) e teriam 0s mes-
mos nimeros quanticos (1, 0, 0, em (b), ambos os elétrons tém o mesmo
spin (seta para baixo) e teriam os nimeros quanticos (1,0,0, —}). Apenas a con-
figuracdo (c) é fisicamente aceitavel, visto que um dos elétrons tem os nimeros
quanticos (1,0,0,4-]) e o outro tem (1,0,0, —5). Assim, o &omo de hélio tem a
seguinte configuracao:

He ti
\s?

Note que 15"1é-se “um s dois” e ndo “um s ao quadrado”.

Diamagnetismo e paramagnetismo

o principio de exclusdo de Pauli é um dos principios fundamentais da mecanica
quéantica e pode ser comprovado a partir de uma simples observacdo. Se os dois
elétrons no orbital 15 do 4tomo de hélio tivessem spins iguais ou paralelos (| ou
I1), os seus campos magnéticos efetivos se reforgcariam entre si [Figura 7.25(a)].

@ ®)

Wolfang Pauli (1900-1958). Fisico austriaco. Um dos fundadores da mecanica quéantica, recebeu
oPrémio Nobel de Fisica em 1945.

Recorde-se de que a diregdo do spin
eletrdnico ndo tem efeito na energia do
elétron.

Os elétrons que tém spins opostos sédo
ditos emparelhados. No atomo de hélio,
ms=+H 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 reforgam-
-se mutuamente. Em (b) os dois campos
magnéticos anulam-se.
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Figura 7.26  Primeiro a substancia pa-
ramagnética foi pesada em uma balanga,
na auséncia de um campo magnético.
Quando o eletroima é ativado, o ponto
de equilibrio é deslocado porque o tubo
com a amostra é puxado para 0 campo
magnético. Conhecendo a concentragéo
e a massa adicional necesséria para res-
tabelecer o equilibrio, é possivel calcular
0 nimero 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 nucleo.
A orbital 2s é mais penetrante do que a
orbital 2p.

Tal arranjo tomaria o hélio gasoso paramagnético. As substanciasparamagnéticas
sdo aquelas que contém spins desemparelhados e sdo atraidas por um im&. Por
outro lado, se os spins eletrénicos estdo emparelhados, ou antiparalelos entre si ("H
ou os efeitos magnéticos anulam-se [Figura 7.25(b)]. As substancias diamag-
néticas ndo contém spins desemparelhados e sdo levemente repelidaspor um ima.

As medidas das propriedades magnéticas fornecem a evidéncia mais di-
reta das configuracGes eletrénicas dos elementos. Os avangos na constmgéo de
instrumentos nos Gltimos 30 anos permitem determinar o nimero de elétrons de-
semparelhados em um dado 4tomo (Figura 7.26). Observa-se, experimentalmen-
te, que o a&tomo de hélio no estado fundamental ndo possui um campo magnético
efetivo. Assim, os dois elétrons no orbital Is tém de estar emparelhados de acor-
do com o principio de excluséo de Pauli e 0 hélio gasoso é diamagnético. Uma
regra Util é que qualquer &tomo com um namero impar de elétrons tem sempre
um ou mais elétrons desemparelhados porque é necessario um nimero par de
elétrons para um empareUiamento completo. Por outro lado, 4tomos contendo
um ndmero par de elétrons podem ou néo ter spins desemparelhados. Veremos a
razdo deste comportamento mais adiante.

Em outro exemplo, consideremos 0 atomo de Ktio (Z = 3), que tem trés
elétrons. O terceiro elétron ndo pode ir para o orbital Is porque teria inevitavel-
mente 0s mesmos quatro nimeros quanticos do que um dos dois primeiros elé-
trons. Por conseguinte, este elétron “entra” no orbital seguinte (energeticamente
superior), que € o orbital 2s (ver Figura 7.23). A configuragdo eletrénica do Ktio
é Is"s” e o0 seu diagrama de orbitais é

Li
2s'

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

Efeito de blindagem em &tomos polieletrénicos

Experimentalmente, observa-se que, em um atomo polieletrénico, o orbital 2s
estd em um nivel de energia mais baixo do que o orbital 2p. Por qué? Compa-
rando as configuracdes eletrbnicas Is"2s" e 1s"2p”, notamos que, em ambos os
casos, o orbital Is esta preenchido com dois elétrons. A Figura 7.27 mostra 0s
gréficos da probabilidade radial para os orbitais 1i, 2* e 2p. Visto que os orbitais
2s e 2p sdo maiores do que o orbital Ii, um elétron em qualquer um daqueles
orbitais passara mais tempo longe do nucleo do que um elétron no orbital 1i. As-
sim, podemos pensar em um elétron 2i ou 2p como estando parcialmente “blin-
dado” da forga atrativa do nucleo pelos elétrons 1i. A consequéncia importante
do efeito de biindagem é que este reduz a atragdo eletrostatica entre os prétons
no nucleo e o elétron no orbital 2i ou 2p.

A forma como a densidade eletronica varia a medida que nos afastamos do
nucleo depende do tipo de orbital. Embora um elétron 2i passe a maior parte do
tempo (em média) Kgeiramente mais afastado do nicleo do que o elétron 2p, a
densidade eletronica perto do nucleo é na verdade maior para o elétron 2i (ver o
pequeno méaximo para o elétron 2i na Figura 7.27). Por esta razdo, o orbital 2i
diz-se mais “penetrante” do que o orbital 2p. Por conseguinte, um elétron 2i é
menos bfindado pelos elétrons | e mais fortemente atraido pelo nucleo. De fato,
para 0 mesmo nimero quantico principal n, o poder penetrante diminui a medida
que aumenta o nimero quantico de momento angular €, ou

S>p> d>f> eee

Como a estabilidade de um elétron é determinada pela for¢a com que o ndcleo o
atrai, entdo um elétron 2s terd 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 ndo esta tdo fortemente preso ao nicleo. O dtomo de hi-
drogénio tem apenas um elétron e, portanto, ndo apresenta o efeito de blindagem.

Continuando a nossa discussao dos atomos dos primeiros 10 elementos,
vamos para o proximo, o berilio (Z = 4). A configuragdo eletronica do estado
fundamental do berilio é 1s"s” ou

Be
2/
O berilio é diamagnético, conforme esperado.
A configuracdo eletrdnica do boro (Z = 5) é 1s"2s"2p” ou
B T|
Ish 2/ 2p'
Note que o elétron desemparelhado pode estar no orbital 2p®, 2py ou 2p™. A es-

colha é completamente arbitraria porque os trés orbitais p sdo equivalentes em
energia. Como o diagrama mostra, o boro é paramagnético.

Regra de Hund

A configuracédo eletrénica do carbono (Z = 6) é Is*ls”p”. As representacdes
seguintes mostram as diferentes maneiras de distribuir dois elétrons entre trés
orbitais p:

ti toi t T
APXZPVij 2px 2py 2p* 2px 2py 2p*
@ ®) (©)

Nenhum dos trés arranjos viola o principio de exclusdo de Pauli, de modo que
temos de determinar qual deles dard a maior estabihdade. A resposta € dada pela
regra de Hund"", que estabelece que o arranjo mais estavel dos elétrons em
subcamadas é aquele que contém o maior nimero de spins paralelos. O arranjo
apresentado em (c) satisfaz esta condi¢do. Tanto em (a) como em (b) os dois
spins anulam-se mutuamente. Assim, o diagrama de orbitais do carbono é

c ti ti tt
Ish 2" "

Podemos perceber quahtativamente por que (c) é preferivel a (). Em (a),
os dois elétrons estdo no mesmo orbital 2p*, e a sua proximidade resulta em uma
maior repulsdo mutua 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 atomos de carbono terem dois elétrons
desemparelhados esté4 de acordo com aregra de Hund.

A configuracao eletrdnica do nitrogénio (Z = 7) é 1s"2s"2p™

N ti ti Tttt
21 2ph

Novamente, a regra de Hund impd&e que todos os elétrons 2p tenham spins
paralelos entre si; 0 &tomo de nitrogénio contém trés elétrons desemparelhados.

N"Frederick Hund (1896-1997). Fisico alemao. O seu trabalho centrou-se principalmente namecani-
caquéantica. Ajudou tambéma desenvolver a teoria dos orbitais moleculares ds ligages quimicas.
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A configuragdo eletrnica do oxigénio (z = 8) é Um atomo de
oxigénio tem dois elétrons desemparelhados:

0 W Ti TTT
2/

A configuragéo eletrdnica do flior (Z = 9) é 1s"2s"2p”. Os nove elétrons
estdo dispostos da seguinte maneira:

F ti Ti TIiTiT
It 22

O atomo de flaor tem um elétron desemparelhado.

No nebnio (Z = 10), a subcamada 2p esta completamente preenchida. A
configuracdo eletronica do nebnio é Is*Is*"lp” e todos 0s elétrons estdo empare-
Ihados, conforme o diagrama seguinte:

Ne Ti Ti TiTiTi
\sh 2/ 2p7

O nedbnio gasoso deve ser diamagnético e a observacdo experimental com-
prova esta previsdo.

Regras para distribuir os eiétrons peios orbitais atbmicos

Com base nos exemplos anteriores, formulamos algumas regras para determinar
0 nimero maximo de elétrons que podem ser atribuidos as varias subcamadas e
orbitais para um dado valor de n:

1. Cada camada ou nivel principal de nimero quantico n contém n subcama-
das. Por exemplo, se « = 2, entdo ha duas subcamadas (dois valores de €)
com os nimeros quanticos de momento angularO e 1

2. Cada subcamada de nimero quéntico € contém (2€ + 1) orbitais. Por
exemplo, se € = 1, entdo ha trés orbitais p.

3. Na&o é possivel colocar mais do que dois elétrons em cada orbital. Assim, o
numero maximo de elétrons é simplesmente o dobro do nimero de orbitais
que sdo utilizados.

4. Um modo rapido de determinar o nimero méaximo de elétrons que um
atomo pode ter em um nivel principal n é usar a férmula 2r~.

Os Exemplos 7.10 e 7.11 ilustram o procedimento para calcular o nimero de
elétrons em orbitais e caracterizar os elétrons com os quatro nimeros quanticos.

Exemplo 7.10

Qual é o nimero maximo de elétrons que pode estar presente no nivel principal com
n=3?

Estratégia Temos o nimero quantico principal (n), de modo que podemos determi-
nar todos os valores possiveis do nimero quantico de momento angular (€). A regra
anterior mostra que o nimero de orbitais para cada valor de € é (2€ +1). Assim,
conseguimos determinar o nimero total de orbitais. Quantos elétrons cada orbital
pode conter?
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Resolugdo Quandon = 3, € = 0,1 e 2. O numero de orbitais para cada valor de €

é dado por
Valor de € NUmero de orbitais (2€ + 1)
0 1
1 3
2 5

O nimero total de orbitais é nove. Visto que cada orbital pode acomodar dois elé-
trons, 0 nimero maximo de elétrons nos orbitais € 2 X 9 = 18.

Verificagdo Se usarmos a formula {r?) no Exemplo 7.8, o nimero total de orbitais €
3" e 0 numero total de elétrons é 2(3") ou 18. Em geral, o nimero de elétrons em um
nivel principal de energian é 2n”. Problemas semelhantes: 7.64, 7.65.

Exercicio Calcule o nimero total de elétrons que pode estar presente no nivel prin-
cipal comn = 4,

Exemplo 7.11

Um atomo de oxigénio tem um total de oito elétrons. Escreva os quatro nimeros
quanticos para cada um dos oito elétrons no estado fundamental.

Estratégia Comegamos comn = le continuamos a preencher os orbitais pela or-
dem indicada na Figura 7.24. Para cada valor de n determinamos os valores possiveis
de €. Para cada valor de €, atribuimos os valores possiveis de m*. Podemos colocar
o0s elétrons nos orbitais de acordo com o principio da exclusdo de Pauli e aregra de
Hund.

Resolugdo Comecamos com n = 1, entdo € = 0, uma subcamada correspondendo
ao orbital 1i. 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 sdo colocados na subcamada € = 1, que contém
trés orbitais 2p. O diagrama de orbitais é

o ti ti ti t ot
Iin -0 2

Os resultados estédo resumidos na tabela a seguir:

Elétron n € Mi ms Orbital
1 1 0 0
1 1 I
2 1 0 0 2
3 2 0 0
1 1 2i
4 2 0 0 7
5 2 1 -1
6 2 1 0
7 2 1 1
1
8 2 1 1 2
Claro que a colocacéo do oitavo elétron no orbital classificado com = 1é com-
pletamente arbitraria. Seria igualmente correto classifica-locomo = 0ou =
-1 Problema semelhante: 7.91.

Exercicio Escreva o conjunto completo dos nimeros quanticos para cada um dos
elétrons do boro (B).
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A palavra alema “Aufbau” significa
“construcao”.

1 18
13141516172
2
J ES
3
m

Os gases nobres.

Neste ponto, vamos resumir o que a analise dos 10 primeiros elementos
revelou sobre as configuracGes dos elétrons no estado fundamental e as proprie-
dades dos elétrons nos tomos:

1 Dois elétrons no mesmo 4tomo nao podem ter os mesmos quatro nimeros
quanticos. Este é o principio de exclusdo de Pauli.

2. Cada orbital pode ser ocupado por um maximo de dois elétrons. Eles de-
vem ter spins 0postos ou nimeros quanticos de spin eletronicos diferentes.

3. O arranjo mais estavel de elétrons em uma subcamada € aquele que tiver o
maior nimero de spins paralelos. Esta é aregra de Hund.

4. Atomos em que um ou mais elétrons estéo desemparelhados s&o paramag-
néticos. Atomos em que todos os spins dos elétrons estdo emparelhados
sdo diamagnéticos.

5. Em um &tomo de hidrogénio, a energia do elétron depende apenas do seu
numero quantico n principal. Em um &tomo polieletrénico, a energia de
um elétron depende tanto de n como do seu niumero quéntico de momento
angular €.

6. Em um atomo polieletrénico, as subcamadas sdo preenchidas na ordem
mostrada na Figura 7.24.

7. Para elétrons com nimero quantico principal idéntico, o seu poder de pene-
tracdo, ou de proximidade ao nucleo, diminui naordems> p> d=> f. Isso
significa que, por exemplo, serd necessaria mais energia para separar um
elétron 35 de um atomo poheletronico do que para remover um elétron 3p.

Revisdo de conceitos

A configuracéo eletrdnica no estado fundamental de um atomo é
15725°2/7"35"3p”. Qual dos quatro nimeros quanticos sera 0 mesmo para 0s
trés elétrons 3/??

7.9 Principio de preenchimento

Nesta se¢do estenderemos as regras usadas na escrita das configuracdes eletréni-
cas dos 10 primeiros elementos aos demais elementos. Este processo é baseado
no principio de preenchimento (também designado por principio de construcdo
ou de Aufbau). O principio de preenchimento postula que, a medida que os
prétons sao adicionados ao nucleo, um por um, paraformar os elementos, 0s
elétrons sdo, de forma semelhante, adicionados aos orbitais atdmicos. Como
veremos mais adiante, o conhecimento das configuracgdes eletrbnicas ajuda a
compreender e a prever as propriedades dos elementos e a exphcar por que a
Tabela Periddica funciona tdo bem.

A Tabela 7.3 mostra as configuracGes eletrénicas no estado fundamental
dos elementos desde H (Z = 1) até Cn (Z = 112). As configuragdes eletrdni-
cas de todos os elementos, exceto o hidrogénio e o hélio, sdo representadas por
um cerne de gas nobre, que apresenta entre colchetes o elemento gas nobre
que precede o elemento considerado, seguido dos simbolos correspondentes as
subcamadas mais elevadas preenchidas das camadas mais externas. Note que as
configuragdes eletrdnicas das subcamadas mais elevadas preenchidas nas cama-
das mais externas do elemento sodio (Z= 11) até o argbnio (Z = 18) seguem um
modelo semelhante as do Ktio (Z = 3) até o nednio (Z = 10).
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Tabela 7.3  As configuracées eletrdnicas dos elementos no estado fundamental*

Nimero Configuracao NUmero Configuracao Ndmero Configuracao
atdbmico  Simbolo eletronica atdbmico  Simbolo eletronica atdmico  Simbolo eletronica
1 H 15n 39 Y [KiJss™Md 77 Ir [Xe]65VAN5i/N
2 He 15 40 zr [Ki]5s"4d” 78 Pt [Xe]6574/15if
3 Li [He]25n 41 Nb [Ki]5s"M4ct 79 Au [Xe]6s™AfAASdM
4 Be [He]25 42 Mo [Ki]5sM4cf 80 Hg [XQl6sMfA5dM
5 B [He]25%" 43 Tc [Kr]55M4i/~ 81 Tl [Xe]6sHf'""5d"%p"
6 C [He]25"2p" 44 Ru [Kr]557/ 82 Pb [X&]6sHfA""5d"%p"
7 N [He]25" 2/~ 45 Rh [Kr]557N/® 83 Bi [X&]6sMf'A5d"%oph
8 (e} [He]25"2p” 46 Pd [Kr]4ine 84 Po [XQ]6sHf""5d"%p"
9 F [He]25"2p” 47 Ag [Ki]5s™Md™ 85 At [Xe]6s"4fAr5d%ph
10 Ne [He]25"2p” 48 Cd [Kr]55W° 86 Rn [XQ]6shfr5d%p”
n Na [Ne]35™ 49 In [Kr]55™4i/A5pn 87 Fr [Rn]75"
12 Mg [Ne]35” 50 Sn [Ki]5sHd M 5pn 88 Ra [Rn]75"
13 Al [Ne]35~3p® 51 Sb [Ki]5sMdM5pn 89 Ac [Rn]7s"6d"
14 Si [Ne]35"3p2 52 Te [Kr]55W°5pn 90 Th [Rn]7s"6d™
15 P [Ne]35"3p” 53 | [Kr]5574i/~°5ph 91 Pa [Rn]757°5/W
16 [Ne]35"3p" 54 Xe [Ki]5s"4dM5ph 92 U [Rn]7s"5f6d”
17 Cl [Ne]35"3p” 55 Cs [Xe]65" 93 Np [Rn]7575/16i/"
18 Ar [Ne]3573p” 56 Ba [Xe]65" 94 Pu [Rn]7s75f
19 K [Ar]45n 57 La [Xe]6s"5d" 95 Am [Rn]7s75f
20 Ca [Ar]45n 58 Ce [Xe]6sHf5d" 96 Cm [Rn]7s75f6d"
21 Sc [Ai]4s"3d" 59 Pr [XQ]6sHf 97 Bk
22 Ti [Ai]4s"3cf 60 Nd [Xe]65V" 98 Cf [Rn]7575/1°
23 \Y [Ai]4s"3d" 61 Pm [Xe]65™4/" 99 Es [Rn]75V
24 Cr [Ar]457°3i/~ 62 Sm [Xe]65~" 100 Fm [Rn]75Vv~
25 Mn [Ai]4s"3d" 63 Eu [Xe]65V"™ 101 Md [Rn]7s"5fAA
26 Fe [Ar]4s”3dn 64 Gd [Xe]6sHf5d” 102 No [Rn]7s"5fA
27 Co [Ar]4573/ 65 Th [XQ]6sHf 103 Lr [Ra]7s 5" 6d"
28 Ni [Ar]4573/ 66 Dy [Xc]6srfr 104 Rf [Rn]7575/"W
29 Cu [Ar]4ir3ire 67 Ho [Xe]6snafmn 105 Db [Rn]75"5/746i/"
30 Zn [Ar]4573i/~° 68 Er [Xc]6sHA 106 Sg [Rn]7s"5fA" 6 ct
31 Ga [Ar]4s"3d™M4ph 69 m [Xe]6sH 107 Bh [Rn]7s"5f%d”
32 Ge [Ai]4s"3dM4p” 70 Yb [X"]6sMfA 108 Hs [Rn]7s"5fA%d"
33 As [Ai]4s"3d"°4ph 71 Lu 109 Mt [Rn]7575/"W
34 Se [Ar]45731/AV 72 Hf [XQ]6s 4" 5cf 110 Ds [Rn]757"5/"W
35 Br [Ar]4s'"3d™M4p? 73 Ta [X&]6sMf*A5d~ 111 Rg [Rn]7575/716]
36 Kr [Ar]4s"3d™M4ph 74 w [X&]6sHf 5ct 112 Cn [Rn] 7575/ 6i[~°
37 Rb [Kr]55~ 75 Re [Xc]6sHf'A5d”
38 Sr [Kr]55* 76 Os [XQ]6sMfA"A5dn
* 0 simbolo [He] é denominado de cerne de hélio e representa 1s~. [Ne] é denominado de cerne de nednio e representa [Ar] é denominado

de cerne de X arg6nio e representa [NeiS™Sp”. [Kr] é denominado de cerne de criptdnio e representa [ArJ45”3(i*p". [Xe] é denominado de cerne de
xendnio e representa [Kr]5j*4i/"*5p”. [Rn] é denominado de cerne de raddnio e representa [Xe]65 4/ 56/,

Como mencionado na Segdo 7.7, a subcamada 4s é preenchida antes da sub-
camada 3d em um atomo polieletrdnico (ver Figura 7.24). Assim, a configuracédo
do potassio (Z = 19) é 1s"2s"2p"3s"3p™4-s". Visto que 152527353/ é a confi-
guracdo eletrénica do argbnio, podemos simplificar a configuragdo eletrdnica do
potassio escrevendo [Ar]45\ onde [Ar] representa o “cerne de argbnio”. Da mes-
ma forma, podemos escrever a configuragao eletrdnica do calcio (Z = 20) como
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[Ar]4s™. A colocagédo do elétron mais externo no orbital 4s (em vez do orbital 3d)
do potéssio é sustentada por evidéncias experimentais. A comparacgdo seguinte
também sugere que esta é a configuragdo correta. A quimica do potassio é muito
semelhante a do litio e a do sodio, os dois primeiros metais alcalinos. O elétron
mais externo tanto no litio como no sddio esta em um orbital s (ndo ha qualquer
ambiguidade na representacdo das suas configuragdes eletronicas); portanto, é de
se esperar que o Ultimo elétron do potassio ocupe o orbital 45 em vez do orbital 3d.

Os elementos do escandio (Z = 21) ao cobre (Z = 29) sdo metais de tran-
sicdo. Os metais de transi¢do tém subcamadas d ndo completamente preen-
chidas ou daofacilmente origem a cations que tém as subcamadas d ndo com-
pletamente preenchidas. Considere a primeira série dos metais de transigdo do
escandio ao cobre. Nesta série, elétrons adicionais sdo colocados nos orbitais
3J, de acordo com a regra de Hund. H4, no entanto, dois casos que ndo seguem
o0 padréo regular. A configuracgéo eletrénica do crdmio (Z = 24) é [Ar]45"3ii" e
ndo, como seria de se esperar, [Pctds*?>(f. Da mesma maneira, hd uma quebra na
regularidade para o cobre, cuja configuracédo eletronica € [Ar]45"3<i™* em vez de
[Ar]4573</. Estas excecdes 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) tém a mesma energia,
mas distribuicbes espaciais diferentes. Consequentemente, o efeito de blinda-
gem que cada um exerce sobre 0s outros é relativamente pequeno e os elétrons
sdo mais atraidos pelo nucleo quando tém configuragdo 3d*. De acordo com a
regra de Hund, o diagrama de orbitais para o crémio é

Cr [Ar] \T\ TTTTT
45* 3dA

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

Cu [Ar] [T] wtl Tt Tl
4s*

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

Para os elementos do Zn (Z = 30) ao Kr (Z = 36), as subcamadas 45 e 4p
podem ser diretamente preenchidas. Com o rubidio (Z = 37), os elétrons come-
¢am a entrar no nivel energéticon = 5.

As configuragdes eletronicas na segunda série dos metais de transi¢do [do
itrio (Z = 39) aprata (Z = 47)] também apresentam algumas irregularidades,
mas ndo nos preocuparemos com esses detalhes.

O sexto periodo da Tabela Peridédica comega com o césio (Z = 55) e o bario
(Z = 56), cujas configuraces eletronicas sdo, respectivamente, [Xe]65* e [Xe]65".
Em seguida vem o lanténio (Z = 57). Da Figura 7.24 seria de se esperar que,
apos o preenchimento do orbital 65, os elétrons adicionais seriam colocados nos
orbitais 4f Na realidade, as energias dos orbitais 5d e 4 /sdo muito préximas; de
fato, para o lantanio, o orbital 4 /tem uma energia pouco maior do que o orbital
5d. Assim, a configuracédo eletronica do lantanio é [Xe]65"5<i* e ndo [Xe]65™4/*.

Apbs o lantanio vém os 14 elementos denominados lantanideos ou terras
raras [do cério (Z = 58) ao lutécio (Z = 71)]. Os metais da série das terras raras
tém as subcamadas 4fndo completamente preenchidas ou dao facilmente ori-
gem a cations que tém as subcamadas 4fndo completamente preenchidas. Nesta
série, os elétrons sdo adicionados aos orbitais 4f. Depois da subcamada 4 /estar
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2s 2p
3s 3p
4 3d Ap
5i Ad 5p
6i 5d 6p
Is 6d (¢

4/

5/

completamente preenchida, o préximo elétron entra na subcamada 5/do lutécio.
Note que a configuracdo eletrénica do gadolinio (Z = 64) é [Xe]6j*4/"5<i"em
vez de [Xe]O5"4/. Tal como o cromio, o gadolinio adquire uma estabilidade
extra tendo uma subcamada semipreenchida (4/%).

A terceira série de metais de transicdo, incluindo o lantanio e o hafnio (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 estdo agora preenchidos.
A subcamada 6p ¢é preenchida a seguir, o que nos leva ao radonio (Z = 86).

A Ultima linha de elementos é a série dos actinideos, que comega com 0
torio (Z = 90). A maioria destes elementos ndo é encontrada na natureza, tendo
sido sintetizada.

Com poucas excecdes, vocé consegue escrever as configuracdes eletrdnicas
de qualquer elemento, usando a Figura 7.24 como um guia. Os elementos que re-
querem um cuidado particular sdo os metais de transi¢do, os lantanideos e os ac-
tinideos. Como observado anteriormente, para valores mais elevados do ndmero
quéntico principal n, aordem 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 sdo colocados.

Exemplo 7.12

Escreva as configuracGes eletronicas no estado fundamental para (a) enxofre (S) e (b)
paladio (Pd), o qual é diamagnético.

(a) Estratégia Quantos elétrons o atomo de S (Z = 16) tem? Comegamos com n =
1 e continuamos a preencher os orbitais de acordo com a ordem apresentada na Figu-
ra 7.24. Para cada valor de €, atribuimos os valores possiveis de Podemos colocar
elétrons nos orbitais de acordo com o principio de exclusao de Pauli e a regra de
Hund e entéo escrever a configuragao eletronica. A tarefa é simplificada se usarmos o
cerne de gas nobre que precede S.

Resolugdo O enxofre tem 16 elétrons. O cerne de gas nobre neste caso é [Ne]. (Ne
€ 0 gas nobre no periodo que precede o enxofre). [Ne] representa Is"2s"2p”. Isso dei-
xa 6 elétrons para preencher a subcamada 3s e, parcialmente, a subcamada 3p. As-

sim, a configuracdo eletrénica 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?

(Continua)

313

Figura 7.28 Classificagdo dos grupos
de elementos na Tabela Periédica de
acordo com o tipo de subcamada sendo

preenchida com elétrons.
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Problemas semelhantes: 7.87, 7.88.

Pontos quanticos

eralmente consideramos que a cor de uma substancia qui-
G mica é uma propriedade intensiva (p. 11), porque a cor nao
depende da quantidade da substancia sendo considerada. Mas
como estamos aprendendo neste capitulo, o comportamento
“normal” da matéria é muito mais dificil de definir quando
adentramos no mundo quantico do muito pequeno.
Os pontos quanticos sdo pequenos pedagos de matéria,
em geral na ordem de meros nandmetros de diametro, com-
postos por um metal ou por um semicondutor (ver na Secdo

21.3 adescricdo de semicondutores). Ao limitar os elétrons a
volumes tdo reduzidos, as energias permitidas desses elétrons
sdo quantizadas. Portanto, se os pontos quénticos forem exci-
tados para energias mais elevadas, apenas certos comprimen-
tos de onda da luz sdo emitidos quando os elétrons voltam
para os seus estados fundamentais, tal como no caso dos es-
pectros de emissdo de atomos. Mas, ao contrario dos atomos,
a energia da luz emitida a partir de um ponto quantico pode ser
“ajustada” ao variar o tamanho do ponto quéntico porque isso

Emissdes de solugdes dispersas de pontos quénticos de CdSe dispostas da esquerda para a direita,

em ordem ereseente de didmetro (2 nm a 7 nm).

(Continuacao)

Resolucdo O paladio tem 46 elétrons. O cerne de gas nobre neste caso é [Kr]. (Kr é
0 gas nobre no periodo que precede o paladio.) [Kr] representa

\S2S 22> PSPHIPSEAD

Os 10 elétrons restantes sdo distribuidos entre os orbitais Ad e 5s. As trés escolhas

sdo (1)

(2) AcfSs” e (3) 4c”5s”. Visto que o paladio é diamagnético, todos os elé-

trons estdo emparelhados e a sua configuracéo eletrnica tem de ser

\sW2p~3s*3pHs”*3d' 4pHd'»

ou simplesmente [Kr]4ri*"" .As configuracdes em (2) e (3) representam elementos

paramagnéticos.

Exercicio

Verificagdo Para confirmar a resposta, escreva os diagramas orbitais para (1), (2) e (3).

Escreva a configuracdo no estado fundamental do fosforo (P).
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altera o volume no interior do qual os elétrons estdo confina-
dos. Este fendmeno é devido ao comportamento ondulatério
dos elétrons e é anadlogo a uma alteragdo do tom (frequéncia)
do som emitido por uma corda da guitarra (ver Figura 7.12)
quando é pressionada contra o brago do instrumento, encur-
tando-a. A capacidade para regular a energia da luz emitida
por um ponto quantico é notavel, sendo possivel gerar todo o
espectro visivel utilizando apenas uma Unica substancia qui-
mica, bastando para isso variar o didmetro dos pontos quénti-
cos ao longo de um intervalo de alguns nanémetros.

Além de ilustrar o comportamento quantico da maté-
ria e de permitir que o comportamento seja estudado em es-
cala nanométrica (em oposi¢do a uma escala picométrica ao
nivel atbmico), os pontos quanticos oferecem a grande pro-
messa de aplicagdes no campo da tecnologia e da medicina.
Assim como 0s materiais semicondutores comuns, 0s pontos
quéanticos podem funcionar como LED (diodos emissores de
luz) mas, ao contrario destes materiais, 0s pontos quanticos

¢ Teoria quantica e estrutura eletrénica dos &tomos

emitem luz simetricamente em regides muito estreitas. Ao
combinar trés pontos quanticos que emitem luz de cores apro-
priadas, é possivel criar dispositivos que produzem luz branca,
com gastos de energia muito menores do que os exigidos pelas
lampadas incandescentes ou fluorescentes, que implicam uma
preocupacdo ambiental adicional porque contém mercdrio. Os
pontos quanticos também podem ser utilizados para estudar
os tecidos biolégicos. Além de apresentarem maior estabi-
lidade do que os tradicionais corantes bioldgicos, a superfi-
cie dos pontos quanticos pode ser quimicamente modificada
para atingir certas células, como as células cancerosas. Além
de permitir a visualizagdo dos tumores, 0s pontos quanticos
modificados tém o potencial de atuar terapeuticamente, quer
sendo incorporados nas células cancerosas mais permeaveis e
destruindo-as, ou imobilizando agentes antitumor nos pontos
quanticos. Outras aplicagBes potenciais para os pontos quanti-
cos incluem a computagdo quantica e as células fotovoltaicas
para a captacdo de energia solar.

O coracdo de um camundongo € visualizado ao injetar pontos quanticos marcados com cobre-64 ra-
dioativo na veia no rabo. Ao longo do tempo, os pontos quantieos migram do coragéo para o figado.

Revisao de conceitos

Identifique o atomo que tem a seguinte configuracdo eletronica no estado

fundamental: [Ai]4s"3c”.

Equacbes-chave

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

(7.2) Relaciona a energia de um quantum (e de um féton) com a sua frequéncia.

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

(7.4) O efeito fotoelétrico.
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AE" = hv —/H

Quimica

(7.5) Energia de um elétron do a&tomo de hidrogénio no nésimo estado.

(7.6) Energia de um féton absorvido ou emitido quando o elétron transita do estado

para o estado rif.

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

mu

(7.8) Calcula aincerteza na posi¢do ou no momento de uma particula.

Resumo de fatos e conceitos

1

A teoria quantica desenvolvida por Planck explica com su-
cesso a emissdo de radiagdo por solidos aquecidos. A teoria
quantica estabelece que a energia radiante é emitida pelos
atomos e moléculas em pequenas quantidades discretas
(quanta), em vez de uma gama continua de energia. Este
comportamento é governado pela relagcdo E = hv, em que
fmé a energia da radiacdo, héa. constante de Planck e vé
a frequéncia da radiacdo. A energia é sempre emitida em
multiplos inteiros de Av (1 hv, 2 hv, 3hv, ...).

Usando a teoria quantica, Einstein resolveu outro mistério
da fisica - o efeito fotoelétrico. Einstein propds que a luz
pode se comportar como um feixe de particulas (fétons).

O espectro de linhas do hidrogénio, outro mistério para
os fisicos do século xix, também foi explicado aplican-
do ateoria quéantica. Bohr desenvolveu um modelo para o
atomo de hidrogénio no qual a energia do seu Unico elé-
tron estd quantizada - limitada a certos valores de energia
determinados por um nGmero inteiro, 0 nimero quantico
principal.

Diz-se que um elétron no seu estado de energia mais es-
tavel esta no estado fundamental e que um elétron em um
estado de energia superior ao do seu estado fundamental
estd em um estado excitado. No modelo de Bohr, um elé-
tron emite um féton 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 liberacdo de quantidades de energia especificas
na forma de fotons explica as linhas do espectro de emis-
sdo do hidrogénio.

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

. A equacdo de Schrddinger descreve os movimentos e ener-

gias de particulas submicroscépicas. Esta equacdo deu ori-
gem a mecanica quantica e marcou uma nova era na fisica.

A equacdo de Schrodinger informa os estados de energia
possiveis de um elétron em um atomo de hidrogénio e a

10.

11.

12.

13.

14.

probabilidade da sua localizagdo em uma dada regido nas
proximidades do nucleo. Estes resultados podem ser apli-
cados com um rigor razoavel aos atomos polieletrdnicos.

Um orbital atdmico é uma funcéo (ij/) que define a distri-
buicdo da densidade eletrénica (i]/) no espago. Os orbitais
sdo representados pelos diagramas de densidade eletrénica
e diagramas de superficie hmite.

Quatro nimeros quanticos caracterizam cada elétron em
um atomo: o nimero quéantico principal n identifica o ni-
vel de energia principal, ou camada, do orbital; o nimero
quéntico de momento angular € indica a forma do orbital; o
nimero quantico magnético  especifica a orientagdo do
orbital no espaco; e o nimero quantico de spin eletrénico
Ms indica o sentido do spin do elétron no seu eixo.

O Unico orbital s em cada nivel de energia é esférico e cen-
trado no nicleo. Os trés orbitais p estdo presentes paran =
2 e valores de n mais elevados; cada uma tem dois l6bulos e
os pares de l6bulos estdo dispostos em angulo reto uns em
relagdo aos outros. A partir de n = 3, ha cinco orbitais d
com formas e orienta¢gdes mais complexas.

A energia do elétron em um atomo de hidrogénio é deter-
minada unicamente pelo seu nimero quantico principal.
Nos 4tomos polieletrdnicos, o numero quantico principal
e 0 nimero quantico de momento angular determinam a
energia de um elétron.

Dois elétrons no mesmo atomo nao podem ter os quatro nd-
meros quanticos iguais (o principio de exclusdo de Pauh).

O arranjo mais estavel dos elétrons em uma subcamada é
aquele que tem o nimero maior de spins paralelos (regra de
Hund). Os atomos com um ou mais spins desemparelhados
sdo paramagnéticos. Os atomos em que todos os elétrons
estdo emparelhados sédo diamagnéticos.

O principio do preenchimento (ou principio de Aufbau ou,
ainda, principio da construgdo) da uma orientacdo para a
construgéo dos diagramas de orbitais dos elementos. A Ta-
bela Periddica classifica os elementos de acordo com os
seus nimeros atdmicos e, portanto, de acordo com as con-
figuracdes eletrdnicas dos seus &tomos.
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Questdes e problemas

Teoria quantica e radiacao eletromagnética
Questdes de revisdo

7.1

7.2

7.3

7.4

7.5

7.6

O que é uma onda? Explique os seguintes termos as-
sociados as ondas: comprimento de onda, frequéncia,
amplitude.

Quais sdo as unidades do comprimento de onda e da
frequéncia de ondas eletromagnéticas? Qual é a veloci-
dade da luz em metros por segundo?

Liste os tipos de radiagdo eletromagnética, comegando
na radiagdo com o maior comprimento de onda e termi-
nando na radiagdo com o menor comprimento de onda.

Diga quais sdo os valores de comprimento de onda
mais alto e mais baixo que delimitam a regido visivel
do espectro eletromagnético.

Resuma a teoria quantica de Planck e explique o que

€ um quantum. Quais sdo as unidades da constante de
Planck?

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

Problemas

7.7

7.8

7.9

(@) Qual é o comprimento de onda (em nandmetros)
da luz com frequéncia 8,6 X 10™ Hz? (b) Qual é a
frequéncia (em Hz) da luz com comprimento de onda
566 nm?

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

A distancia média entre Marte e a Terra é cerca de 2,1
X 10"km. Quanto tempo as imagens de televisao trans-
mitidas pelo veiculo espacial Viking na superficie de
Marte levariam para atingir a Terra?

7.10

7.11

7.12

Quantos minutos uma onda de radio levaria para viajar
do planeta Vénus para a Terra? (A distancia média entre
Vénus e a Terra = 45 milhdes de quilometros.)

A unidade de tempo no Sl é o segundo, que é definido
como 9 192 631,770 ciclos de radiagdo associados a um
certo processo de emissdo de um atomo de césio. Cal-
cule o comprimento de onda desta radiagdo (com trés
algarismos significativos). Em que regido do espectro
eletromagnético estd o comprimento de onda calculado?

A unidade de comprimento no Sl é o metro, que é
definido como o comprimento igual a 1 650 763,73
comprimentos de onda da luz emitida por uma dada
transicdo energética nos atomos de criptonio. Calcule
a frequéncia da luz com trés algarismos significativos.

Efeito fotoelétrico
Questdes de revisdo

7.13

7.14

O que sédo fotons? Que papel teve a explicagdo do efeito
fotoelétrico dada por Einstein para o desenvolvimento
da interpretagdo particula-onda sobre a natureza da ra-
diacdo eletromagnética?

Considere os graficos 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-
¢ad0? (b) O que a inclinacédo das linhas indica?
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Problemas

7.15

7.16

7.17

7.18

7.19

7.20

7.22

Um féton tem um comprimento de onda de 624 nm.
Calcule a energia do foton em joules.

A cor azul do céu resulta do espelhamento da luz solar
pelas moléculas do ar. A luz azul tem uma frequéncia
de cercade 7,5 X 10" Hz. (a) Calcule o comprimento
de onda, em nm, associado a esta radiacédo e (b) calcu-
le a energia, em joules, de um Unico féton associado a
esta frequéncia.

Um féton tem uma frequéncia de 6,0 X 10" Hz. (a)
Converta esta frequéncia em comprimento de onda
(nm). Esta frequéncia esta na regido visivel? (b) Calcu-
le a energia (em joules) deste foton. (c) Calcule a ener-
gia (emjoules) de 1 mol de fétons com esta frequéncia.

Qual é o comprimento de onda, em nm, da radiagédo
que tem um conteddo energético de 1,0 X 10" kJ/mol?
Em que regido do espectro eletromagnético se encontra
esta radiagdo?

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

Uma dada forma de radiagdo eletromagnética tem uma
frequéncia de 8,11 X IO" Hz. (a) Qual é o seu com-
primento de onda em nandmetros? E em metros? (b) A
que regido do espectro eletromagnético vocé associaria
este comprimento de onda? (c) Qual é a energia (em
joules) de um quantum desta radiagdo?

A energia de ligagdo do potassio é 3,68 X 10“™J. (a)
Qual é a frequéncia minima da luz necessaria para eje-
tar elétrons do metal? (b) Calcule a energia cinética dos
elétrons ejetados quando € utilizada na irradiagdo luz
com uma frequéncia igual a 8,62 X 10" s~"

Quando se projeta luz com uma frequéncia igual a
2,11 X 10w sobre a superficie de ouro metalico, a
energia cinética dos elétrons ejetados é 5,83 X 10“™J.
Qual é a energia de ligacéo do ouro?

Teoria de Bohr do &tomo de hidrogénio
Questdes de revisdo

7.23

7.24

(a) O que é um nivel de energia? Explique a diferenga
entre estado fundamental e estado excitado, (b) O que
sdo espectros de emissdo? Em que diferem os espectros
de linhas dos espectros continuos?

(a) Descreva sucintamente a teoria de Bohr do 4tomo
de hidrogénio e como essa teoria exphca o aparecimen-
to de um espectro de entssdo. Em que a teoria de Bohr
difere dos conceitos da fisica classica? (b) Explique o
significado do sinal negativo na Equagéo (7.5).

Problemas

7.25

7.26

Explique por que os elementos produzem cores carac-
teristicas quando emitem fétons.

Alguns compostos de cobre emitem luz verde quando
sdo aquecidos em uma chama. Como vocé determinaria

7.27

7.28

7.29

7.30

7.31

7.32

7.33

7.34

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

E possivel que um material fluorescente emita radiacéo
naregido do ultravioleta depois de absorver luz visivel?
Justifique sua resposta.

Explique como os astrdnomos conseguem identificar
os elementos presentes em estrelas distantes ao analisar
aradiacdo eletromagnética emitida pelas estrelas.

Considere os seguintes niveis de energia de um atomo
hipotético:

£m -1,0 X 10"
£3 -5,0 X 10“™J
£2 -10 X 10"J
£1 -15 X 10"

(@) Qual é o comprimento de onda do féton necessario
para excitar um elétron de para £4? (b) Qual é a
energia (em joules) que um féton precisa ter para ex-
citar um elétron de £2 para £ 3? (¢c) Quando um elétron
passa do nivel ¢s para o nivel E\, diz-se que 0 atomo
emite. Calcule o comprimento de onda do féton emiti-
do neste processo.

A primeira linha da série de Balmer ocorre aum com-
primento de onda de 656,3 nm. Qual é a diferenca de
energia entre os dois niveis de energia envolvidos na
emissdo responsavel por esta linha espectral?

Calcule o comprimento de onda (em nandmetros) de
um féton emitido por um atomo de hidrogénio quando
o0 seu elétron decai do estado n = 5 para o estadon = 3.

Calcule a frequéncia (Hz) e o comprimento de onda
(nm) do féton emitido quando o elétron do atomo de
hidrogénio decai do nivel n = Apara o nivel n = 2.

Uma analise espectral cuidadosa mostra que a luz ama-
rela das lampadas de s6dio (usadas nos postes de rua) é
uma mistura de fétons de dois comprimentos de onda,
589,0 nm e 589,6 nm. Qual ¢é a diferencga de energia
(emjoules) entre os fétons com estes comprimentos de
onda?

O elétron de um atomo de hidrogénio transita de um
estado de energia com ndmero quantico principal

para o estado com n = 2. Se o féton emitido tiver um
comprimento de onda de 434 nm, qual é o valor de «j?

Dualidade particula-onda
Questdes de revisao

7.35

7.36

7.37

Explique a afirmacédo: a matéria e a radiagdo tém uma
“natureza dual”.

Como a hipotese de de Broglie explica o fato de as
energias do elétron em um &tomo de hidrogénio esta-
rem quantizadas?

Por que a Equagdo (7.8) apenas tem significado para
particulas submicroscépicas, como elétrons e atomos, e
ndo para objetos macroscopicos?



7.38

Capitulo?

(a) Se um atomo de H e um atomo de He estdo viajando
na mesma velocidade, quais serdo 0s comprimentos de
onda relativos dos dois atomos? (b) Se um &tomo de H e
um atomo de He tém a mesma energia cinética, quais se-
rdo os comprimentos de onda relativos dos dois atomos?

Problemas

7.39

7.40

7.41

7.42

Os néutrons térmicos sdo néutrons que se movem com
velocidades comparaveis com as das moléculas do ar a
temperatura ambiente. Estes néutrons sdo mais efica-
zes para iniciar as reagfes em cadeia entre is6topos de

Calcule o comprimento de onda (em nm) asso-
ciado a um feixe de néutrons movendo-se a 7,00 X 100
m/s. (Massa de um néutron = 1,675 X 10“™kg.)

Os protons podem ser acelerados até velocidades pro-
ximas da velocidade da luz em aceleradores de parti-
culas. Calcule o comprimento de onda (em nm) de um
desses prétons movendo-se a 2,90 X 10* m/s. (Massa
de um préton = 1,673 X 10“™Mkg.)

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?

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

Mecanica quantica
Questdes de revisdo

7.43
7.44

7.45
7.46

Quiais sdo as limitagdes da teoria de Bohr?

O que é o principio da incerteza de Heisenberg? O que
é a equacdo de Schrodinger?

Qual é o significado fisico da funcdo de onda?

Como é usado o conceito de densidade eletronica para
descrever a posi¢do de um elétron no tratamento meca-
nico-quantico de um atomo?

Orbitais atbmicos
Questdes de revisdo

1A1

7.48

7.49

7.50

7.52

O que é um orbital atdmico? Em que ele difere de uma
orbita?

Descreva as formas dos orbitais s,pQd. Como estas for-
mas se relacionam com os nimeros quanticos n, € e mp.
Liste os orbitais do hidrogénio em ordem crescente de
energia.

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

Por que é Gtil um diagrama de superficie limite na re-
presentagdo de um orbital?

Descreva os quatro nimeros quanticos usados para ca-
racterizar um elétron em um atomo.

¢ Teoria quantica e estrutura eletrénica dos &tomos

7.53

7.54
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Que nimero quantico define uma camada? Que nime-
ros quanticos definem uma subcamada?

Qual dos quatro nameros quanticos (n, €, M, mris) deter-
mina (a) a energia de um elétron em um atomo de hi-
drogénio e em um atomo polieletrénico, (b) o tamanho
de um orbital, (c) a forma de um orbital, (d) a orienta-
¢do de um orbital no espago?

Problemas

7.55

7.56

7.57

7.58

7.59

7.60
7.61

7.62

7.63

7.64

7.65

7.66

7.67

7.68

7.69

7.70

Um elétron em um certo 4tomo esta no nivel quantico
n = 2. Indique os valores possiveis de € e de m".

Um elétron em um atomo esta no nivel quanticon = 3.
Indique os valores possiveis de € e de

Escreva os valores dos nimeros quanticos associados
aos seguintes orbitais: (a) 2p, (b) 3s, (c) 5d.

Escreva os valores dos quatro nimeros quanticos de um
elétron nos seguintes orbitais: (a) 3", (b) 4p, (c) 3d.

Discuta as semelhangas e as diferencas entre os orbitais
Is e 2s.

Qual é a diferenca entre os orbitais 2px e 2py"l

Indique todas as subcamadas possiveis e 0s orbitais as-
sociados ao numero quantico principal n, sen = 5.

Indique todas as subcamadas possiveis e 0s orbitais as-
sociados ao nimero quantico principal n, sen = 6.

Calcule o namero total de elétrons que podem ocupar
(a) um orbital s, (b) trés orbitais p, (c) cinco orbitais d,
(d) sete orbitais/.

Qual é o nimero total de elétrons que pode estar em to-
dos os orbitais que tenham o mesmo nimero quantico
principal n?

Determine o nimero mé&ximo de elétrons que pode ser
encontrado em cada uma das seguintes subcamadas: 3s,
3il,4p,4/,5/.

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

Faca um esquema de todos os orbitais permitidos nos
primeiros quatro niveis de energia principais do ato-
mo de hidrogénio. Designe cada orbital pelo tipo (por
exemplo, s, p) e indique quantos orbitais de cada tipo
existem.

Por que os orbitais 35, 3p e 3d tém a mesma energia no
atomo de hidrogénio, mas energias diferentes em um
atomo poheletrénico?

Indique, para cada um dos seguintes pares de orbitais
do hidrogénio, o que tem maior energia: (a) 15, 25; (b)
2p, 3p; (c) 3dxy, 3dy™; (d) 35, 3d; (e) 4/ 55.

Qual dos orbitais, em cada um dos seguintes pares de
um atomo polieletrdnico, tem a menor energia? (a) 2s,
2p; (b) 3p, 3d; (c) 35, 45; (d) Ad, 5/
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Configuracdo eletrénica
Questdes de revisao

7.71

7.72
7.73

7.74

O que é uma configuracdo eletronica? Descreva a im-
portancia que o principio de exclusao de Pauli e aregra
de Hund desempenham na escrita das configuracdes
eletrdnicas dos elementos.

Explique o significado do simbolo Ad".

Explique o significado de diamagnético e paramagné-
tico. Dé exemplos de um elemento que seja diamagné-
tico e de um que seja paramagnético. O que significa
dizer que os elétrons estdo emparelhados?

O que significa a expressdo “blindagem dos elétrons”
em um atomo? Usando o atomo de Li como exemplo,
descreva o efeito de blindagem na energia dos elétrons
em um &tomo.

Problemas

7.75

7.76

7.77

7.78

Indique qual dos seguintes conjuntos de nimeros quan-
ticos de um 4tomo s&o inaceitaveis e explique por qué:
(@) (1,0, i i), (b) (3,0,0, +i), (c) (2,2,1, + 1), (d) (4,3,
-2,+2,(e)(38,2,1,1).

As configurac@es eletrdnicas no estado fundamental,
para os elementos listados a seguir, estdo incorretas.
Explique os erros que foram cometidos em cada uma e
escreva as configuracgdes eletrénicas corretas:

Al: 1572/3573/7~

B: 1572/7»

F: 15825720

O numero atdbmico de um elemento é 73. Este elemento
é diamagnético ou paramagnético?

Indique 0 nimero de elétrons desemparelhados presen-
tes em cada um dos seguintes atomos: B, Ne, P, Sc, Mn,
Se, Kr, Fe, Cd, I, Pb.

Principio do preenchimento
(de Aufbau ou da construgéo)
Questdes de revisdo

7.79

7.80

7.81

7.82
7.83

7.84

7.85

Enuncie o principio do preenchimento e explique o
seu papel na classificagdo dos elementos na Tabela
Periddica.

Descreva as caracteristicas dos seguintes grupos de ele-
mentos: metais de transi¢éo, lantanideos, actinideos.

O que é o cerne de gas nobre? Como ele simplifica a
escrita das configuracGes eletronicas?

Em que grupo e periodo se insere o elemento dsmio?
Defina os seguintes termos e dé um exemplo de cada
um: metais de transicdo, lantanideos, actinideos.
Explique por que as configuracdes eletronicas nos es-
tados fundamentais do Cr e Cu sdo diferentes do que
seria de se esperar.

Explique o significado de cerne de gas nobre. Escreva a
configuracéo eletrdnica do cerne do xendnio.

7.86

Comente sobre a pertinéncia da seguinte afirmacéo: a
probabilidade de encontrar dois elétrons com os mes-
mos quatro nimeros quanticos é zero.

Problemas
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Utilize o principio do preenchimento para obter a con-
figuracéo eletronica do estado fundamental do selénio.

Utilize o principio do preenchimento para obter a confi-
guracéo eletronica do estado fundamental do tecnécio.

Escreva as configuragOes eletrdnicas do estado funda-
mental dos seguintes elementos: B, V, Ni, As, |, Au.

Escreva as configuracdes eletrdnicas do estado funda-
mental dos seguintes elementos: Ge, Fe, Zn, Ni, W, TI.

A configuragdo eletrdnica de um &tomo neutro é 152"
2/ 735" Escreva o conjunto completo de nameros quan-
ticos para cada um dos elétrons. Identifique o elemento.
Qual das seguintes espécies tem o maior nimero de
elétrons desemperalhados? S ou S~. Justifique a sua
resposta.

Problemas adicionais
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Uma amostra é constituida por &tomos de hidrogénio
no seu estado fundamental. Um estudante iluminou os
atomos com luz monocromatica, ou seja, luz com um
Unico comprimento de onda. Se forem observadas ape-
nas duas linhas de emissdo espectral na regido do visi-
vel, qual é 0 comprimento de onda (ou comprimentos
de onda) da radiacdo incidente?

Um laser produz um feixe de luz com um comprimento
de onda de 532 nm. Se a poténcia de saida é 25,0 mW,
quantos fotons o laser emite por segundo? (1 W = 1
JIs.)

Quando um composto contendo ions de césio é aque-
cido na chama de um bico de Bunsen, sdo emitidos
fétons de energia de 4,30 X 10“™J. Qual é a cor da
chama de césio?

Discuta a opinido atual sobre a pertinéncia das seguin-
tes afirmac0es, (a) O elétron em um &tomo de hidrogé-
nio estd em uma Orbita que nunca o aproxima do nd-
cleo mais do que 100 pm. (b) Os espectros de absor¢éo
atdmica resultam das transi¢Ges de elétrons de niveis
de energia mais baixos para mveis de energia mais al-
tos. (c) Um atomo polieletrbnico comporta-se de uma
maneira que se assemelha a um sistema solar que tem
diversos planetas.

Qual é a base para a suposigdo de os 4tomos terem uma
forma esférica apesar de os orbitais atémicosp, d, ...,
terem distintamente formas néo esféricas?

Qual é 0 nimero maximo de elétrons em um atomo
que pode ter 0s seguintes nimeros quanticos? Espe-
cifique os orbitais nos quais os elétrons seriam encon-
trados. (a) n = 2, = -I-5; (b) n = 4, = +1;(c)
n=3-4=2dn=2¢€=0, (e) n = 4,
€=3, ==
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Identifique as contribuicdes dos seguintes cientistas
para o desenvolvimento da teoria quéntica: Bohr, de
Broglie, Einstein, Planck, Heisenberg, Schrddinger.

Que propriedades dos elétrons sdo usadas na operagédo
de um microscopio eletrénico?

Em uma experiéncia fotoelétrica, um estudante usa
uma fonte de luz cuja frequéncia é maior do que a ne-
cessaria para ejetar elétrons de um certo metal. No en-
tanto, depois de continuamente focar a luz na mesma
area do metal por um longo periodo de tempo, o estu-
dante nota que a energia cinética maxima dos elétrons
ejetados comeca a diminuir, mesmo que a frequéncia
da luz se mantenha constante. Como vocé explicaria
este comportamento?

Uma bola de beisebol é lancada a 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 &tomo de hidro-
génio a mesma velocidade?

Um estudante realizou uma experiéncia fotoelétri-
ca projetando luz visivel sobre um pedaco limpo de
metal de césio. O quadro seguinte mostra as energias
cinéticas (EC) dos elétrons ejetados como fungdo dos
comprimentos de onda (A). Determine graficamente a
energia de ligacdo e a constante de Planck.

405 435,8 480 520 571,7

2,360 X 2,029 X
10-n 10-'»

1,643 X 1,417 X 1,067 X
10-™M 10-» 10-»

(a) Qual € o valor mais baixo possivel do nimero quanti-
co principal (n) quando o ndmero quantico de momento
angular (€) é 1? (b) Quais sdo os valores possiveis do
namero quantico de momento angular (£) quando o nu-
mero quantico magnético (m") é 0, dado que n < 4?
Considerando apenas a configuragdo eletrdnica no es-
tado fundamental, ha mais elementos diamagnéticos ou
paramagnéticos? Explique.

Um laser de rubi produz radiacdo de comprimento de
onda 633 nm em pulsos cuja duracdo é 1,00 X 10“~s.
(a) Se o laser produz 0,376 J de energia por pulso, quan-
tos fétons sdo produzidos em cada pulso? (b) Calcu-
le a poténcia (em watts) produzida por pulso do laser
1w = 1J5).

Uma amostra de 368 g de dgua absorve radiagdo infra-
vermelha de 1,06 X 10" nm, produzida por um laser
de dioxido de carbono. Suponha que toda a radiagdo
absorvida é convertida em calor. Calcule o nimero de
fétons desse comprimento de onda necessarios para
elevar a temperatura da agua em 5,00®C.

A fotodissociacdo da agua
Hjoi/) + hv - >H2(«) +

foi sugerida como uma fonte de hidrogénio. A A//°eac
da reacdo, calculada a partir de resultados termoquini-
cos, é 285,8 kJ por mol de 4gua decomposta. Calcule o
comprimento de onda maximo (em nm) que fomeceria
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a energia necessaria. Em principio, é viavel usar a luz
solar como uma fonte para este processo?

As linhas espectrais das séries de Lyman e Balmer nao
se sobrepdem. Verifique esta afirmagdo calculando o
comprimento de onda mais longo associado a série de
Lyman e o comprimento de onda mais curto associado
a série de Balmer (em nm).

Um atomo movendo-se a sua velocidade quadratica
média a 20°C tem um comprimento de onda de 3,28 X
10“™m. ldentifique o atomo.

Alguns dculos de sol tém pequenos cristais de cloreto
de prata (AgCl) incorporados nas lentes. Quando ex-
postos a uma luz de comprimento de onda apropriado,
ocorre a seguinte reagao:

AgCl-—--- >Ag + Cl

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

O ion He"* contém apenas um elétron, logo, é um ion
do tipo hidrogénio. Calcule os comprimentos de onda,
em ordem crescente, das primeiras quatro transi¢des
do fon He"™ na série de Balmer. Compare estes com-
primentos de onda com as mesmas transi¢cbes em um
adtomo de H. Comente as diferencas. (A constante de
RydbergparaHe” é 8,72 X 10\®J.)

O ozbnio (Og3) na estratosfera absorve a radiagéo nociva
do Sol de acordo com o processo de decomposicdo: O3
----- >0 + 02 (a) Com base na Tabela 6.4, calcule AH°
para este processo, (b) Calcule o comprimento de onda
méaximo (em nm) dos fétons que possuem a energia
necessaria para causar a decomposi¢do fotoquimica do
ozonio.

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 fétons isso corresponde?

Um &tomo de hélio e um atomo de xendnio tém a mes-
ma energia cinética. Calcule a razo entre o compri-
mento de onda de de Broglie do atomo de hélio e do
atomo de xendnio.

No tratamento do descolamento da retina usa-se um
laser. O comprimento de onda do seu feixe é 514 nm
e a poténcia é 1,6 W. Se o laser for ligado por 0,060 s
durante a cirurgia, calcule o nimero de fétons emitido
pelo laser. A1 W = 1J/s.)

Um elétron em um estado excitado em um &tomo de hi-
drogénio pode decair para o estado fundamental por dois
processos: (a) via uma transicao direta em que é emitido
um féton de comprimento de onda Ai e (b) via um esta-
do excitado intermediario alcangado pela emissdo de um
foton de comprimento de onda A2. Este estado excitado
intermediario decai, entdo, para o estado fundamental
emitindo outro féton de comprimento de onda As. Derive
uma equacao que relacione Arcom A2e Az.
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Realizou-se uma experiéncia fotoelétrica ao incidir se-
paradamente um laser a 450 nm (luz azul) e um laser
a 560 nm (luz amarela) sobre uma superficie metali-
ca limpa; foram medidos o nimero 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 a superficie metélica pelos dois la-
sers e que as frequéncias das luzes laser ultrapassam a
frequéncia limite.

Desenhe as formas (superficies limite) dos seguintes
orbitais: (a) Ipy, (b) 2>\ (c) (Mostre os eixos
coordenados.)

Todas as configuracdes eletronicas descritas neste ca-
pitulo referem-se a 4&tomos gasosos nos seus estados
fundamentais. Um atomo pode absorver um quantum
de energia e promover um dos seus elétrons a um nivel
de energia superior. Quando isso acontece, diz-se que 0
atomo estd em um estado excitado. S&o dadas as confi-
guracdes eletronicas de alguns atomos excitados. Iden-
tifique estes 4&tomos e escreva as suas configuragdes no
estado fundamental:

(@) Is"2sh

(b) 1srsn2przdn

(c) I1s"2s"2pMash

(d) [Ar]4573i/rVn

(e) [N&]3s"3p"3d"

Desenhe os diagramas de orbitais para os atomos com
as seguintes configuragOes eletronicas:

@ Is"2s"2ph

(b) Ish2s”2p"3sh3ph

(c) 1s"2s"2p"3s"3pMs"3d™

Se Rutherford e os seus colaboradores tivessem usado
elétrons em vez de particulas alfa para explorar a estru-

tura do nacleo (conforme descrito na Segédo 2.2), o que
eles poderiam ter descoberto?

Os cientistas descobriram hidrogénio interestelar com
ndmero quantico n da ordem das centenas. Calcule o
comprimento de onda da luz emitida quando um atomo
de hidrogénio sofre uma transi¢do de « = 236 paran
= 235. Em que regido do espectro eletromagnético se
situa este comprimento de onda?

Calcule o comprimento de onda de um atomo de hélio
cuja velocidade é igual a velocidade quadratica média a
20°C.

A energia de ionizagdo é a energia minima necessaria
para remover um elétron de um atomo. E comumente
expressa em kJ/mol, isto é, a energia em kilojoules re-
querida para remover um mol de elétrons de um mol de
atomos, (a) Calcule a energia de ionizagdo do atomo de
hidrogénio no estado fundamental, (b) Repita o célculo,
supondo que os elétrons sdo removidos do estado n = 2.
Um elétron em um atomo de hidrogénio é excitado do

estado fundamental até o estado n = 4. Comente a per-
tinéncia das seguintes afirmacoes (verdadeiro ou falso).
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(@) n =4éo primeiro estado excitado.

(b) E necessaria mais energia para ionizar (remover)
o elétron do estado n = 4 do que do estado funda-
mental.

(c) O elétron esta mais afastado do ntcleo (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 paran = 1é mais
longo do que no decaimento do estado n = 4 para
n=2

(e) O comprimento de onda da radiacdo absorvida
pelo atomo quando ele passa do estado n = | para
n = 4é0 mesmo do daradiacdo emitida quando o
atomo decai do estadon = 4 paran = 1

A energia de ionizagdo de um certo elemento é 412 kJ/
mol (ver Problema 7.125). No entanto, quando os ato-
mos deste elemento estdo no primeiro estado excitado,
a energia de ionizacdo é somente 126 kJ/mol. Com
base nesta informagcdo, calcule o comprimento de onda
da luz emitida na transi¢éo do primeiro estado excitado
para o estado fundamental.

Os alvéolos sdo pequenissimos sacos de ar nos pulmdes
(ver Problema 5.136) cujo didametro médio é 5,0 X
10“~m. Considere uma molécula de oxigénio (5,3 X
10“MKkg) no interior de um alvéolo. Calcule aincerteza
na velocidade da molécula de oxigénio. (Sugestdo: a
incerteza maxima na posicdo da molécula é igual ao
didmetro do alvéolo.)

Quantos fétons de comprimento de onda de 660 nm
tém de ser absorvidos para fundir 5,0 X 10" g de gelo?
Em média, quantas moléculas de H20 sdo convertidas
de gelo para agua por um féton? (Sugestdo: sdo neces-
sérios 334 J para fundir Ig de gelo a 0®C))

A seguir sdo mostradas partes de diagramas de orbitais
representando os estados fundamentais de certos ele-
mentos. Quais deles violam o principio de exclusdo de
Pauli? E a regra de Hund?

t t tt n i t tit
@ () ©
ti t tt t ot t i ti
) ©

n n u titi

®

A luz ultravioleta (UV), que é responsavel pelo bron-
zeamento da pele, esta na regido de 320 a 400 nm. Cal-
cule a energia total (em joules) absorvida por uma pes-
soa exposta durante duas horas a esta radia¢éo, sabendo
que 2,0 X 10™ fétons por centimetro quadrado por se-
gundo, em um intervalo de 80 nm (320 nm a 400 nm),
bombardeiam a superficie da Terra e que a area exposta
do corpo é 0,45 m". Suponha que apenas metade da ra-
diacéo ¢ absorvida e que a outra metade é refletida pelo
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corpo. (Sugestdo: use um comprimento de onda médio
de 360 nm para calcular a energia de um féton.)

O Sol esta rodeado por um circulo branco de material ga-
soso denominado corona, que se toma visivel durante um
eclipse total do sol. A temperatura da corona é da ordem
dos milhdes de graus Celsius, que é suficientemente ele-
vada para cindir moléculas e remover alguns ou todos 0s
elétrons dos atomos. Os astronomos tém conseguido es-
timar a temperatura da corona pelo estudo dos espectros
de emisséo de linhas de certos elementos. Por exemplo, o
espectro de emissao dos ions tem sido registrado e
analisado. Sabendo que é necessaria uma energia de 3,5
X 10" kJ/mol para converter Fe"" em FeM™ estime a
temperatura da corona do sol. (Sugestdo: a energia ciné-
tica média de um mol de gas é *RT)

Em 1996, os fisicos criaram um antidtomo de hidro-
génio. Neste tipo de atomo, que é a antimatéria de um
atomo comum, as cargas elétricas de todas as particulas
componentes estdo invertidas. Assim, o nicleo de um
antiatomo é constituido por um antipréton, que tem a
mesma massa de um prdton, mas possui uma carga ne-
gativa, enquanto o elétron é substituido por um antielé-
tron (também chamado pdésitron) com a mesma massa
do elétron, mas possuindo uma carga positiva. Vocé
esperaria que os niveis de energia, espectros de emis-
s8o e orbitais atdmicos de um atomo de anti-hidrogénio
fossem diferentes dos de um atomo de hidrogénio? O
que sucederia se um antiatomo de hidrogénio colidisse
com um atomo de hidrogénio?

Use a Equacdo (5.16) para calcular o comprimento de
onda de de Broglie de uma molécula de N2a 300 K.

Quando um elétron transita entre niveis de energia de
um atomo de hidrogénio, ndo hé restricdes dos valores
inicial e final do namero quantico principal n. No en-
tanto, existe uma regra mecanico-quantica que restrin-
ge os valores inicial e final do nimero quantico de mo-
mento angular €. Esta regra de selecéo estabelece que
A€ = £ 1 isto é, em uma transicéo, o valor de € apenas
pode aumentar ou diminuir em 1. De acordo com esta
regra, quais das seguintes transi¢des sdo permitidas: (a)
25--—-- >|s\ (b) 3p----- >|s-, () 3d----- >
3i? Tendo em vista esta regra de selecdo, explique por
que é possivel observar as diferentes séries de emisséo
mostradas na Figura 7.11.

Em um microscépio eletronico, os elétrons sdo acelera-
dos por meio de uma diferenca de potencial. A energia
cinética adquirida deste modo pelos elétrons é igual a
diferenga de potencial multiplicada pela carga do elé-
tron. Assim, uma diferenca de potencial de 1V da 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 10" V.

Um forno de micro-ondas operando a 1,22 X 10" nm é
usado para aquecer 150 mL de &gua (aproximadamen-
te o volume de uma xicara de cha) de 20°C a 100°C.
Calcule o nimero de fétons necesséario se 92,0% da
energia das nucro-ondas forem convertidos em energia
térndca da agua.
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O isotopo radioativo Co-60 é utilizado em medicina nu-
clear para tratar certos tipos de cancer. Calcule o com-
primento de onda e a frequéncia de uma particula gama
emitida com energia de 1,29 X 10™ J/mol.

(@) Um elétron em um estado excitado do 4&tomo de hi-
drogénio move-se a uma velocidade média de 5 X 10"
m/s. Se a velocidade é conhecida por uma incerteza de
1%, qual é aincerteza sobre a sua posi¢do? Dado que
o raio do atomo de hidrogénio no estado fundamental
€ 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 medic&o
do momento é 1,0 X 10“~do momento, calcule a incer-
teza na posi¢éo da bola.

Um comprimento de onda no espectro de emissdo do
hidrogénio é 1280 nm. Quais sdo os estados inicial e
final da transi¢do responsavel por esta emissao?

As corujas tém uma boa visdo noturna porque 0s seus
olhos conseguem detectar a luz com intensidades t&o
baixas quanto 5,0 X 10“™W/m”. Calcule o niamero
de fotons por segundo que os olhos das corujas con-
seguem detectar se as pupilas ttm um diametro de
9,0 mm e a luz tem um comprimento de onda de 500
nm. (LW = 1J/s.)

Para fons, isto &, fons contendo um Unico elétron, a
Equacédo (7.5) é modificada do seguinte modo: fm, =
—RnZA(I/n”), em que Z é o nimero atdmico do ato-
mo original. A figura a seguir representa o espectro
de emissdo de um fon do tipo de hidrogénio gasoso.
Todas as linhas resultam de transigdes eletrénicas de
estados excitados para o estado n = 2. (a) Que transi-
¢Oes eletrdnicas correspondem as 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 necessaria para remover o elétron do ion no es-
tado n = 4. (d) Qual ¢ o significado fisico do continuo?

A

Quando dois atomos colidem, parte da sua energia ci-
nética pode ser convertida em energia eletrdnica em um
ou em ambos os atomos. Se a energia cinética média
for aproximadamente igual a energia para algumas
transicdes eletrénicas permitidas, um ndmero aprecia-
vel de atomos conseguird absorver energia suficiente
por meio de uma coliséo inelastica para serem elevados
até um estado eletronico excitado, (a) Calcule a ener-
gia cinética média por atomo de uma amostra de gas
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a 298 K. (b) Calcule a diferenca de energia entre os
niveisn = len = 2do hidrogénio, (c) A que tempera-
tura é possivel excitar um atomo de hidrogénio a partir
do nivel n = 1até o nivel n = 2 por colisdo? [A energia
cinética média de 1 mol de um gas ideal é (I)RT.]
Calcule as energias necessarias para remover um elé-
tron do estado n = 1le do estado n = 5 no fon Li™.
Qual é o comprimento de onda (em nm) do féton emiti-
do em uma transi¢do de n = 5 paran = 1? A constante
de Rydberg dos ions do tipo do hidrogénio é (2,18 X
10~ J)Z*, onde Z é o numero atémico.

O comprimento de onda de de Broglie de um préton
em aceleragdo no Grande Colisor de Hadrons é 2,5 X
10“ m. Qual é aenergia cinética (em joules) do préton?

A incerteza minima da posicdo de uma dada particu-
la em movimento é igual ao seu comprimento de onda
de de Broglie. Se a velocidade da particula for 1,2 X
10Mm/s, qual é aminima incerteza na sua velocidade?

De acordo com a teoria da relatividade de Einstein, a
massa de uma particula em movimento, movinento» esta
relacionada com a sua massa em repouso, m"p, pela se-
guinte equacao

onde uec representam as velocidades da particula e da
luz, respectivamente, (a) Nos aceleradores de particu-
las, os protons, os elétrons e as outras particulas com
carga elétrica sdo muitas vezes aceleradas até a veloci-
dades préximas da velocidade da luz. Calcule o com-
primento de onda (em nm) de um préton que se desloca
a 50% da velocidade da luz. A massa de um proton é
1,673 X 10“™Mkg. (b) Calcule a massa de uma bola
de ténis com 6,0 X 10“~kg que se desloca a 63 m/s.
Comente 0s seus resultados.

A equacdo matematica para o estudo do efeito fotoelé-
trico é

hv = EL +

onde n ¢ a frequéncia de luz que incide sobre o metal,
EL é aenergia de ligagdo e e msdo a massa e a ve-
locidade do elétron ejetado. Em uma experiéncia, um
aluno descobriu que é necessario um comprimento de
onda méaximo de 351 nm para ejetar apenas elétrons da
superficie de zinco metélico. Calcule a velocidade (em
m/s) de um elétron ejetado quando o aluno utiliza luz
com comprimento de onda 313 nm.

No inicio do século xx, alguns cientistas acreditavam
que um ndcleo podia conter tanto os prétons como 0s
elétrons. Utilize o principio da incerteza de Heisenberg
para mostrar que um elétron ndo pode estar confina-
do em um nucleo. Repita o calculo para um préton.
Comente os seus resultados. Pressuponha que o raio
de um nucleo é 1,0 X 10" m. As massas de um elé-
tron e de um préton sdo 9,109 X 10“™ kg e 1,673 X
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10 kg, respectivamente. (Nota: considere o didmetro
do nucleo como a incerteza na posigéo.)

Radiagdo de corpo negro é o termo usado para descre-
ver a dependéncia da energia de radiacdo emitida por
um objeto do comprimento de onda a uma determinada
temperatura. Planck invocou a teoria quantica para ex-
plicar essa dependéncia. Na figura seguinte esta repre-
sentada a energia de radiacdo emitida pelo nosso Sol
em funcdo do comprimento de onda. Esta curva é ca-
racteristica da temperatura na superficie do Sol. A uma
temperatura superior, a curva tem forma semelhante,
mas 0 mé&ximo se deslocard para um comprimento de
onda menor. O que esta curva revela sobre duas conse-
quéncias de grande significado bioldgico na Terra?

k (nm)

Todas as moléculas apresentam movimentos vibracio-
nais. A mecanica quantica mostra que a energia vibra-
cional, £vib. de uma molécula diatdmica, como o HCI, é
dada por

onde n representa um nimero quantico dado porn = 0,
1,2, 3, ...evéa frequéncia fundamental de vibragdo,
(a) Esboce os primeiros trés niveis de energia de vibra-
¢do do HCI. (b) Calcule a energia necessaria para exci-
tar uma molécula de HCI a partir do nivel fundamental
para o primeiro m'vel excitado. A frequéncia fundamen-
tal da vibracdo do HCI é 8,66 X 10 s“~ (c) O fato
de a menor energia vibracional no nivel fundamental
ndo ser zero, mas igual a  significa que as moléculas
vibrardo em todas as temperaturas, incluindo o zero ab-
soluto. Use o principio da incerteza de Heisenberg para
justificar esta previsdo. (Sugestdo: Considere uma mo-
lécula que ndo vibra e preveja a incerteza no momento
e, portanto, a incerteza na posi¢éao.)

A funcéo de onda do orbital 2s no &tomo de hidrogénio é

em que ug representa o raio da primeira érbita de Bohr,
igual a 0,529 nm, p é Z(rloo) e r ¢é a distancia em rela-
¢do ao ndcleo em metros. Calcule a localizagdo do nd
da fungdo de onda 2s em relagdo ao nicleo.



Capitulo?

Interpretacdao, modelagem e estimativa

7.153 Os atomos de um elemento tém apenas dois estados ex-
citados acessiveis. Em uma experiéncia de emissdo, no
entanto, foram observadas trés linhas espectrais. Expli-
que. Escreva uma equacgédo 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 maxima na radiagdo de corpo negro,
Arex» é dada por

onde b representa uma constante (2,898 X 10"nm X K)
e ré atemperatura do corpo negro em kelvins. (a) Es-
time a temperatura na superficie do Sol. (b) Como os
astrbnomos conseguem determinar a temperatura das
estrelas? (Ver Problema 7.150 para a defini¢do de ra-
diacéo de corpo negro.)

7.155 Apenas uma fragdo da energia elétrica fornecida a uma
lampada incandescente de tungsténio é convertida em
luz visivel. O resto da energia apresenta-se como ra-
diagdo infravermelha (ou seja, calor). Uma lampada
de 60 W converte cerca de 15,0% da energia que lhe é
fornecida em luz visivel. Qual é o nimero aproximado

Respostas dos exercicios

7.1824m. 7.2339 X 10°nm. 7.39,65 X 10""]). 7.4
2,63 X 10"nm. 7.556,6nm. 7.602m/s. 7.7n= 3,€
=1,m~=-1,0, 1 7816, 7.9(4,2,-2,+i),(4,2,-1,

-fi), (4,2,0,-), (4,2,1, +"), (4,2, 2,+"), (4,2, -2, -M),
4,2 -1,-i), (42,0,-i), (4,2,1,-i), (4,2,2,-*). 7.10
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de fétons emitidos pela lampada por segundo? (1 W =
1J/s.)

7.156 A fotossintese utiliza os fétons da luz visivel para
realizar transformagdes quimicas. Explique por que a
energia térmica na forma de fétons no infravermelho é
ineficaz para a fotossintese. (Sugestdo: geralmente as
energias de ligagdo quimica sdo 200 kJ/mol ou mais.)

7.157 Um ponteiro laser vermelho comum tem uma poténcia
de 5 mW. Quanto tempo seria necessario para um pon-
teiro de laser vermelho emitir o mesmo nimero de fé-
tons emitidos por um laser azul de 1Wem 1s? (1 W =
1J/s.)

7.158 Em relagdo ao texto Quimica em agdo na pagina 314,
estime o comprimento de onda da luz que seria emitida
por um ponto quantico de seleneto de cadmio (CdSe)
que possui um diametro de 10 nm. A luz emitida seria
visivel aolho nu? O diametro e o comprimento de onda
de emissdo de varios pontos quanticos sdo apresentados
na tabela a sequir.

Diametro (nm) 22 25 33 42 49 63

Comprimento de 462 503 528 560 583 626
onda (nm)

32. 7.11(1,0,0,-fi), (1,0, 0, -i), (2, 0,0, (2,0,0, +{),
(2, 1, —1, —j). Existem outros cinco modos possiveis para
escrever 0s nimeros quanticos do ultimo elétron (no orbital
2p). 7.12 [Ne]3/3pl
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O desenho original de Fraunhofer,
de 1814, mostrando as linhas es-
curas de absorgéo no espectro de
emissdo do Sol. A parte de cima
da figura mostra o brilho do Sol em
diferentes cores.

.
A descoberta do hélio e 0 nascimento e a morte do
coronium

s cientistas sabem que o Sol e outras estrelas contém certos elementos. Como estas
O informacgdes foram obtidas?

No inicio do século xix, o fisico alemdo Josef Fraunhofer estudou o espectro de
emissdo do Sol e notou certas linhas escuras com comprimentos de onda especificos.
Explicamos o aparecimento dessas linhas supondo que, originalmente, o Sol emitiu uma
gama continua de cores e que, como essa luz se moveu para o seu exterior, alguma ra-
diacdo foi reabsorvida naqueles comprimentos de onda por 4tomos existentes no espaco.
Logo, estas linhas escuras sdo linhas de absorgdo. A emissdo e a absorcdo da luz pelos
atomos ocorrem nos mesmos comprimentos de onda, mas diferem no aspecto - linhas co-
loridas para a emissdo e linhas escuras para a absorgdo. Sobrepondo as linhas de absorcéo
dos espectros de emissdo de estrelas distantes com os espectros de emissdo de elementos
conhecidos, os cientistas conseguiram deduzir os tipos de elementos que estdo presentes
nessas estrelas.

Outra forma de estudar o sol espectroscopicamente é durante os seus eclipses. Em
1868, o fisico francés Pierre Janssen detectou uma linha amarela brilhante (ver Figura
7.8) no espectro de emissdao da coroa solar durante todo o eclipse. (A coroa é a parte
de luz branca perolada visivel e que circunda o sol em um eclipse total.) Essa linha ndo
correspondia as linhas de emissdo de elementos conhecidos, mas apenas a uma das li-
nhas escuras no espectro elaborado por Fraunhofer. O elemento responsavel pela linha
de absorcdo foi denominado hélio (que é o deus sol na mitologia grega). O hého foi des-
coberto na Terra 27 anos depois pelo quimico britanico William Ramsay em um mineral
de uranio. A Unica fonte de hélio na Terra sdo os processos de decaimento radioativo - as
particulas a emitidas durante decaimentos radioativos convertem-se em atomos de hélio.



A busca de novos elementos originarios do sol ndo 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 responsavel pela
linha, e chamaram-no de coronium porque s6 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 dificil de resolver do que o caso do hélio porque néo fo-
ram encontradas semelhangas com as linhas de emisséo dos elementos conhecidos. Foi
apenas no fim da década de 1930 que o fisico sueco Bengt EdIén identificou essas linhas
como provenientes de &tomos parcialmente ionizados de ferro, niquel e célcio. A tem-
peraturas muito elevadas (mais de um milhdo de graus Celsius), muitos atomos tomam-
-se ionizados ao perder um ou mais elétrons. Portanto, as linhas misteriosas de emissao
provém dos ions resultantes dos metais e ndo de um novo elemento. Assim, depois de
cerca de 80 anos, o problema do coronium foi finalmente resolvido. Afinal, ndo existe um
elemento coronium!

Pistas quimicas

1. Esboce um sistema com dois niveis de energia {Ei e £ 2) para ilustrar 0s processos
de absor¢édo e de emisséo.

2. Explique por que o espectro solar fornece apenas linhas de absorcéo (as linhas
escuras), enquanto o espectro da coroa solar fornece apenas finhas de emisséo.

Por que é dificil detectar hélio na Terra?
Como os cientistas conseguem determinar a abundancia dos elementos nas estrelas?

Conhecendo a identidade de um ion de um elemento que dé origem a uma linha
de emisséo da coroa solar, descreva, em termos qualitativos, como vocé poderia
estimar a temperatura da coroa solar.

Durante os eclipses totais do sol,
gue duram apenas alguns minu-
tos, a coroa solar é visivel.



Relacbes periddicas
entre os elementos

8.1 Desenvolvimento da Tabela Periddica

8.2 Classificagdo periddica dos elementos

8.3 Variagdo periddica das propriedades fisicas
8.4 Energia de ionizagdo

8.5 Afinidade eletronica

8.6 Variacdo das propriedades quimicas dos elementos
representativos

A Tabela Periodica tem-se apresentado de diversas formas
desde os dias de Mendeleev. Nesta verséo circular, a medi-
da que nos deslocamos em direcdo ao centro, o tamanho
atdmico diminui.

Neste capitulo

» Comecamos pelo desenvolvimento da Tabela Peridédicae

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

Vemos que a configuragéo eletrdnica é a forma légica de
construir a Tabela Periodica, o que explica algumas das
anomalias precoces. Também vamos aprender as regras
para escrever as configuragdes eletrdnicas dos cations e
dos anions. (8.2)

Depois vamos examinar as tendéncias periddicas nas pro-
priedades fisicas, como o tamanho dos dtomos e dos fons
em funcédo da carga nuclear efetiva. (8.3)

Continuamos 0 nosso estudo das tendéncias periodicas
examinando as propriedades quimicas, como a energia de
ionizagdo e a afinidade eletrdnica. (8.4 e 8.5)

A seguir aplicamos os conhecimentos adquiridos no capi-
tulo para estudar sistematicamente as propriedades dos ele-
mentos representativos como grupos individuais e tambhém
em um determinado periodo. (8.6)
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uitas das propriedades quimicas dos elementos podem ser compreendidas
Mem termos das suas configuracgdes eletrénicas. Como os elétrons preen-
chem os orbitais atdbmicos de uma forma bastante regular, ndo é de surpreender
que os elementos com configuragdes eletrénicas semelhantes, como o sddio e 0
potassio, se comportem de modo semelhante em muitos aspectos e que, em geral,
as propriedades dos elementos apresentem tendéncias observaveis. Os quimicos
do século XIX reconheceram as tendéncias periddicas nas propriedades fisicas e
quimicas dos elementos muito antes do aparecimento da teoria quantica. Embo-
ra eles ndo tivessem conhecimento da existéncia dos elétrons e dos protons, os
seus esforcos para sistematizar a quimica dos elementos foram excepcionalmente
bem-sucedidos. As suas principais fontes de informacdo eram as massas atomi-
cas dos elementos e outras propriedades fisicas e quimicas conhecidas.

81 Desenvolvimento da Tabela Periodica

No século XIX, quando os quimicos tinham apenas uma vaga ideia sobre os ato-
mos e as moléculas e ndo sabiam da existéncia dos elétrons e dos prétons, eles
criaram a Tabela Periddica usando o conhecimento das massas atdbmicas. Medi-
¢Bes rigorosas das massas atdbmicas de muitos elementos j& tinham sido feitas.
Ordenar os elementos de acordo com as suas massas atdbmicas em uma Tabela
Periddica parecia-lhes 16gico, ja que eles achavam que o comportamento quimi-
co devia estar relacionado de qualquer maneira com a massa atbmica.

Em 1864, o quimico inglés John Newlands" reparou que, quando os ele-
mentos eram colocados em ordem das massas atémicas, cada elemento tinha
propriedades semelhantes com o oitavo elemento seguinte. Newlands referiu-se
a esta estranha relacdo como a lei das oitavas. Contudo, esta “lei” tomou-se ina-
dequada para os elementos a partir do célcio, e o trabalho de Newlands n&o foi
aceito pela comunidade cientifica.

Em 1869, o quimico msso Dmitri Mendeleev” e o quimico aleméo Lo-
thar Meyer” apresentaram, de forma independente, uma tabulagdo muito mais
extensa dos elementos baseada no reaparecimento regular das propriedades. O
sistema de classificagdo de Mendeleev foi um grande avanco em relacdo ao de
Newlands por duas razdes. Primeiro, ele agmpava os elementos de uma forma
mais rigorosa, de acordo com as suas propriedades. Igualmente importante, ele
permitiu prever as propriedades de vérios elementos que ainda ndo tinham sido
descobertos. Por exemplo, Mendeleev prop6s a existéncia de um elemento des-
conhecido, ao qual chamou eka-aluminio, e previu varias das suas propriedades.
(Eka é uma palavra do sanscrito que significa “primeiro”; assim, o eka-aluminio
seria o primeiro elemento abaixo do alurninio no mesmo grupo.) Quatro anos
mais tarde, quando o gaho foi descoberto, as suas propriedades estavam de acor-
do com as propriedades previstas para o eka-aluminio:

Eka-aluminio (Ea) Galio (Ga)

Massa atbmica 68 u 69,9 u
Ponto de fusdo Baixo 29,78°C
Densidade 5,9 g/cm” 5,94 g/lcm”
Formula do 6xido Ea203 Ga203

John Alexander Reina Newlands (1838-1898). Quimico inglés. O trabalho de Newdands foi um
passo na diregdo certanaclassificagao dos elementos. Infelizmente, devido as suas falhas, Newdands
foi muito criticado e até ridicularizado. Em uma reunido perguntaranthe 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 contribuic&o.

Dmitri Ivanovich Mendeleev (1836-1907). Quimico msso. O seu trabalho na classificacéo periddica
dos elementos é considerado por muitos como o avango mais significativo da quimica no século Xix.
~ulius Lothar Meyer (1830-1895). Quimico alemé&o. Além da sua contribuicgo para a Tabela Perio-
dica, Meyer descobriu a afinidade da hemoglobina por oxigénio.

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



330

37
Rb

55
Cs

87
Fr

Quimica
Antiguidade
Idade média-1700
4
Be
12
Mg
20 21 22 23
Ca Sc Ti \
38 39 40 41
Sr Y Zr Nb
56 57 72 73
Ba La Hf Ta
88 89 104 105
Ra Ac Rf Db
58
Ce
90
Th

24
Cr

42
Mo

74

106
Sg

59
Pr

91
Pa

1735-1843 1894-1918

1843-1886 1923-1961 1965-

He
5 6 7 8 9 10
B N o F Ne

13 14 15 16 17 18
Al Si P S Cl Ar

25 26 27 28 29 30 31 32 33 34 35 36

Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga GO As Se Br Kr
43 44 45 46 47 48 49 50 51 52 53 54
Tc Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb Te I Xe
75 76 77 78 79 80 81 82 83 84 85 86
Re Os Ir Pt Au Hg Tl Pb Bi Po At Rn
107 108 109 110 111 112 113 114 115 116 117 118

Bh Hs Mt Ds Rg Cn

60 61 62 63 64 65 66 67 68 69 70 71
Nd Pm Sm Eu Gd Th Dy Ho Er Tm Yb Lu

92 93 94 95 96 97 98 99 100 101 102 103
U Np Pu Am Cm Bk Ccf Es Fm Md No Lr

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

O Apéndice 1 explica os nhomes e os
simbolos dos elementos.

A Tabela Periédica de Mendeleev incluia 66 elementos conhecidos. Em 1900,30
haviam sido adicionados a lista, preenchendo alguns espacos vazios. A Figura
8.1 ilustra a cronologia da descoberta dos elementos.

Embora esta Tabela Periddica fosse um sucesso reconhecido, as versdes
iniciais continham inconsisténcias gritantes. Por exemplo, a massa atdmica do
argonio (39,95 u) é maior do que a do potassio (39,10 u). Se os elementos esti-
vessem organizados meramente de acordo com as massas atdmicas crescentes, 0
argdnio deveria aparecer na posi¢do ocupada pelo potassio na Tabela Periddica
moderna. Mas nenhum quimico colocaria o argdnio, um gas inerte, no mesmo
grupo do litio e do sédio, dois metais muito reativos. Esta e outras discrepancias
sugeriam que deveria haver outra propriedade fundamental que ndo a massa ato-
mica como base para a periodicidade. Verificou-se que esta propriedade estava
associada ao nimero atdmico, um conceito desconhecido de Mendeleev e dos
Sseus contemporaneos.

Usando os resultados de experiéncias de difracdo de particulas a (ver Se-
¢do 2.2), Rutherford fez uma estimativa do nimero de cargas positivas no nlcleo
de alguns elementos, mas durante muitos anos ndo se deu importancia ao signi-
ficado destes nimeros. Em 1913, um jovem fisico inglés, Henry Moseley,"” des-
cobriu uma correlagdo entre o que ele chamou nimero atémico e a frequéncia
de raios X gerados bombardeando o elemento com elétrons de energia elevada.

Henry Gwyn-Jeffreys Moseley (1887-1915). Fisico inglés. Moseley descobriu a relacdo entre os
espectros deraios X e ondmero atémico. Oficial dos Engenheiros Reais, Moseley foi morto emagdo
aos 28 ancs na campanha inglesa em Gallipoli, Turquia.
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Moseley verificou que as frequéncias dos raios X emitidos pelos elementos po-
diam ser correlacionadas pela equacao

Vv =a{Z-b) (8.1)

onde V é 2 frequéncia dos raios X emitidos &a e b sdo constantes, que sdo as
mesmas para todos os elementos. Assim, a partir da raiz quadrada da frequéncia
medida dos raios X, podemos determinar o numero atbmico dos elementos.

Com algumas exceg¢des, Moseley verificou que o nimero atdmico aumen-
ta na mesma ordem que a massa atdbmica. Por exemplo, o calcio é o vigésimo
elemento na ordem crescente de massas atbmicas e tem nimero atdmico 20.
As discrepéncias que tinham intrigado anteriormente os cientistas agora faziam
sentido. O namero atdmico do argbnio é 18 e o do potassio, 19 logo, o potassio
deve vir depois do argdnio na Tabela Periddica.

Uma Tabela Periddica moderna em geral mostra o nimero atémico jun-
to com o simbolo do elemento. Como j& sabemos, o nimero atdmico também
indica o numero de elétrons nos 4&tomos de um elemento. As configuracdes ele-
tronicas dos elementos ajudam a explicar a repeti¢do das propriedades fisicas e
quimicas. A importancia e a utilidade da Tabela Periddica estdo no fato de po-
dermos usar 0 nosso conhecimento das propriedades gerais e das tendéncias em
um grupo ou periodo para prever com consideravel precisao as propriedades de
um dado elemento, mesmo que esse elemento seja pouco famihar.

8.2 Classificacdo periddica dos elementos

A Figura 8.2 mostra a Tabela Periddica junto com as configuragdes eletrdnicas
das camadas externas no estado fundamental dos elementos. (As configuragcdes
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Figura 8.2 Configuracdes eletronicas no estado fundamentai dos elementos. Para simplificar, sdo indicadas apenas as configuracdes
eletrénicas das camadas externas.
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Para os elementos representativos, os
elétrons de valéncia sédo simplesmente os
elétrons no nivel principal N de energia mais
alta.

Tabela81 Configuragéo eletronica
dos elementos do Grupo 1 e do Grupo 2

Grupo 1 Grupo 2

Li [HeW 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]6i®
Fr [Rn]ls? Ra [Rn]7s*

eletronicas dos elementos também sdo dadas na Tabela 7.3). Comegando com o
hidrogénio, vemos que as subcamadas sdo preenchidas pela ordem indicada na
Figura 7.24. Conforme o tipo de subcamada preenchida, os elementos podem ser
divididos em categorias - 0s elementos representativos, 0s gases nobres, os ele-
mentos de transi¢do (ou metais de transicdo), os lantanideos e os actinideos. Os
elementos representativos (também chamados de elementos do grupo principal)
s80 os elementos dos Grupos 1, 2 e 13 a 17, em que todos tém subcamadas s ou
p com o nimero quantico principal mais alto parcialmente preenchidas. Com
excecdo do hélio, os gases nobres (0s elementos do Grupo 18) tém todos a sub-
camada p totalmente preenchida. (As configuracgdes eletronicas sdo 15" para o
hélio e ns” np” para 0s outros gases nobres, onde né o nimero quantico principal
da camada mais exterior.)

Os metais de transi¢do sdo os elementos dos Grupos 3 a 12, que tém subca-
madas d parcialmente preenchidas ou que facilmente produzem cations com sub-
camadas d parcialmente preenchidas. (Estes metais sdo por vezes referidos como
elementos de transi¢do do bloco d.) h numeragdo dos elementos de transicdo na
Tabela Periddica mostra a correspondéncia entre a configuragao dos elétrons ex-
teriores destes elementos e a dos elementos representativos. Por exemplo, o es-
candio e o galio ttm ambos trés elétrons externos. Contudo, como estdo em tipos
de orbitais atdmicos diferentes, estdo em grupos diferentes (3 e 13). Os metais
ferro (Fe), cobalto (Co) e niquel (Ni) ndo se encaixam nesta classificacdo e séo
colocados nos Grupos 8, 9 e 10, respectivamente. Os elementos do Grupo 12, Zn,
Cd e Hg, ndo sdo nem elementos representativos, nem metais de transi¢cdo. Nao ha
um nome especial para este grupo de metais. Note que a designacdo de Grupos A
e B ndo ¢ universal. A Unido Internacional de Quimica Pura e Aplicada (IUPAC)
recomenda a humeragao sequencial de 1a 18 (ver Figura 8.2).

Os lantanideos e os actinideos sdo, por vezes, chamados elementos de tran-
si¢do do bloco/pois tém subcamadas/parcialmente preenchidas. A Figura 8.3
distingue os grupos de elementos aqui discutidos.

A reatividade quimica dos elementos é, em grande parte, determinada pelos
elétrons de valéncia, que sdo os elétrons mais periféricos. Para os elementos re-
presentativos, os elétrons de valéncia sdo os da camada n ocupada mais alta. Todos
os elétrons de um atomo que n&o sdo os de valéncia séo referidos como elétrons
do ndcleo. Olhando novamente para as configuragdes eletrénicas dos elementos
representativos, surge um padrdo claro: todos os elementos de um determinado
grupo tém o mesmo ndmero e tipo de elétrons de valéncia. A semelhanca de con-
figuracdo dos elétrons de valéncia é o que faz os elementos do mesmo grupo se
assemelharem uns aos outros no seu comportamento quimico. Por exemplo, o0s
metais alcalinos (os elementos do Grupo 1) tém a configuracdo para os elétrons
de valéncia ns® (Tabela 8.1) e todos tendem a perder um elétron para formar os cé-
tions monopositivos. Da mesma forma, os metais alcalino-terrosos (elementos do
Grupo 2) tém a configuracdo do elétron de valéncia ns”, e todos tendem a perder
dois elétrons para formar cations bipositivos. Devemos ter cuidado, no entanto,
na previsdo das propriedades dos elementos se nos basearmos apenas no fato de
eles fazerem “parte do clube”. Por exemplo, os elementos do Grupo 14 tém todos
a mesma configuracdo para os elétrons de valéncia ns"np”, mas ha uma variagdo
notavel nas propriedades quimicas dos elementos: o carbono é um ndo metal, o
silicio e 0 germénio sdo semimetais, e 0 estanho e 0 chumbo sdo metais.

Considerados como um grupo, os gases nobres comportam-se de modo
muito semelhante. O hélio e 0 nednio sdo quimicamente inertes e ha poucos
exemplos de compostos formados por outros gases nobres. Esta falta de reativi-
dade quimica deve-se ao preenchimento completo das subcamadas ns e np, con-
dicdo que esta geralmente correlacionada com uma grande estabihdade. Embora
a configuragdo eletrdnica das camadas exteriores dos elementos de transigdo ndo
seja sempre a mesma dentro do grupo e ndo haja um padrdo regular na varia-
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Figura 8.3 A classificagdo dos elementos. Repare que os elementos do Grupo 12 s&o muitas vezes classificados como metais de transi-

¢do, embora ndo apresentem as caracteristicas dos metais de transigéo.

¢do da configuracdo eletrdnica de um metal para o seguinte no mesmo periodo,
todos os metais de transicdo compartilham muitas caracteristicas que os distin-
guem dos outros elementos. A razdo é que estes metais tém uma subcamada d
parcialmente preenchida. Do mesmo modo, os lantanideos (e os actinideos) as-
semelham-se uns aos outros porque tém subcamadas/parcialmente preenchidas.

Exemplo 8.1

Um &tomo de um certo elemento tem 15 elétrons. Sem consultar a Tabela Periddica,
responda as seguintes questdes: (a) Qual é a configuracéo eletronica no estado fun-
damental deste elemento? (b) Como este elemento devera ser classificado? (c) O
elemento é diamagnético ou paramagnético?

Estratégia (a) Retomamos o principio do preenchimento discutido na Se¢do 7.9 e
comegamos a escrever a configuragao eletrdnica com o nimero quéntico principal n
= le continuamos aumentando até que todos os elétrons estejam distribuidos, (b)
Quais séo as caracteristicas da configuragdo eletrdnica dos elementos representati-
vos? Dos elementos de transicdo? Dos gases nobres? (c) Examine o esquema de em-
parelhamento dos elétrons da camada mais externa. O que determina se um elemento
¢ diamagnético ou paramagnético?

Resolucdo (a) Sabemos que paran = 1temos um orbital 1* (2 elétrons); paran
= 2 temos um orbital 2s (2 elétrons) e trés orbitais 2p (6 elétrons); para« = 3
temos um orbital 3i (2 elétrons). O nimero de elétrons que faltaél5 —12 = 3
e estes trés elétrons sdo colocados nos orbitais 3p. A configuragéo eletrénica é
1s"25'"2p"3s"3p\

(Continua)
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Problema semelhante: 8.20.

Repare que estas duas equagdes para a
combustédo do enxofre tém estequiometrias
idénticas. Esta correspondéncia ndo deve
nos surpreender, pois ambas as equagdes
descrevem o mesmo sistema quimico.

Em ambos os casos, um certo namero

de &tomos de enxofre reage com o dobro
desse nimero de &tomos de oxigénio.

{Continuagéo)

(b) Como a subcamada >pndo esta completamente preenchida, este é um elemento
representativo. Com base nas informagdes dadas, ndo é possivel dizer se é um
metal, um ndo metal ou um semimetal.

(c) De acordo com aregra de Hund, os trés elétrons nos orbitais 3p tém spins para-
lelos (trés elétrons desemparelhados). Portanto, o elemento é paramagnético.

Verificagdo Para (b), repare que um metal de transicdo tem uma subcamada d par-
cialmente preenchida e um gas nobre tem a camada externa completamente preen-
chida. Para (c), lembre-se de que se 0 &tomo contém um ndmero impar de elétrons,
entdo o elemento tem de ser paramagnético.

Exercicio Um atomo de um certo elemento tem 20 elétrons, (a) Escreva a configu-
racdo eletrénica no estado fundamental do elemento, (b) classifique o elemento, (c)
determine se o elemento é diamagnético ou paramagnético.

Representando os elementos livres nas equagdes quimicas

Tendo classificado os elementos de acordo com a sua configuragao eletrdnica
no estado fundamental, agora podemos ver como 0s quimicos representam 0s
metais, 0s semimetais e 0s ndo metais como elementos livres em equacdes qui-
micas. Visto que os metais ndo existem como unidades moleculares discretas,
nas equacgdes quimicas usamos sempre as suas formulas empiricas. As formulas
empiricas sdo iguais aos simbolos que representam os elementos. Por exemplo,
a formula empirica do ferro é Fe, 0 mesmo que o simbolo do elemento.

Para os ndo metais, ndo ha uma regra Unica. O carbono, por exemplo, exis-
te como uma extensa rede tridimensional de atomos e, por isso, usamos a sua
férmula empirica (C) para representar o carbono elementar nas equagdes quimi-
cas. Mas o hidrogénio, o nitrogénio, o oxigénio e os halogénios existem como
moléculas diatdbmicas e, portanto, usamos as suas férmulas moleculares (H2, N2,
02, F2, CI2, Brz,12) nas equagdes. A forma estavel do fosforo € molecular (P4) e,
por isso, usamos P4. Para o enxofre, 0s quimicos usam muitas vezes a formula
empirica (S) nas equagdes quimicas, em vez de Sg, que é a forma estavel. Assim,
em vez de escrever a equacgdo de combustdo do enxofre como

S8(M) + 802(M)------>8502(g)
normalmente escrevemos
S(i) + 02(g)-—m >502(g)

Todos os gases nobres sdo espécies monoatdémicas; assim, usamos 0s seus sim-
bolos: He, Ne, Ar, Kr, Xe e Rn. Os semimetais, tal como os metais, tém redes
tridimensionais complexas e também os representamaos com as suas formulas
empiricas, isto é, os seus simbolos: B, Si, Ge e assim por diante.

Configuracdes eletrénicas dos cations e dos anions

Como muitos compostos idnicos sdo constituidos por anions e cations monoatdmi-
cos, é Util saber como escrever as configuragdes eletronicas destas espécies idnicas.
Tal como para 0s 4tomos neutros, usamos 0 principio de excluséo de Pauli e aregra
de Hund para escrever as configuracoes eletronicas nos estados fundamentais dos
cations e dos anions. Para a discussao, agruparemos 0s ions em duas categorias.

fons derivados dos elementos representativos

Os ions formados a partir dos atomos da maior parte dos elementos representa-
tivos tém a configuracdo eletrdnica de gas nobre ns"np” na camada exterior. Na
formacdo de um cation a partir do &tomo de um elemento representativo, um ou
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mais elétrons sdo removidos da camada n mais alta ocupada. As configuracbes
eletrbnicas de alguns 4&tomos e dos seus cations correspondentes sdo as seguintes:

Na; [Ne]3i' Na™: [Ne]
Ca; [Ar]4in [Ar]
Al; [Ne]3in3p'  AI'™; [Ne]

Repare que cada ion tem uma configuracdo estavel de gés nobre.
Na formacdo de um &nion, sdo acrescentados um ou mais elétrons & cama-
da n mais alta parcialmente preenchida. Considere os seguintes exemplos:

W H*; ou [He]

\s"2s72p” F“; \s"2s"2p”™ ou [Ne]
\sW2p' 07 \s"2s"2p”™ ou [Ne]
\s"2shp”r N5 1in2i72p”ou [Ne]

Todos estes anions também tém a configuracédo estavel de gas nobre. Repare que
F~, Na™ e Ne (e Al e N*~) tém todos a mesma configuracédo eletrbnica.
Diz-se que eles sdo isoeletronicos porque tém o mesmo nimero de elétrons e,
por isso, a mesma configuracéo eletrdnica no estadofundamental. Assim, o H*
e 0 He também séo isoeletrénicos.

Cétions derivados de metais de transigao

Na Seg¢do 7.9 vimos que nos metais de transi¢do da primeira fila (Sc a Cu), o or-
bital 45 é sempre preenchido antes dos orbitais >d Considere 0 manganés, cuja
configuracdo eletrénica é [Ar]45"3J*. Quando se forma o ion Mn™*, podemos
esperar que os dois elétrons removidos séo dos orbitais 3d para dar [Ar]45"3J".
Na reahdade, a configuragdo eletronica do Mn™ é [Ar] 3d™ A razdo disso é que
as interacBes elétron-elétron e elétron-nicleo em um atomo neutro podem ser
bastante diferentes das do seu ion. Assim, enquanto o orbital 45 é sempre preen-
chido antes do orbital 3d no Mn, os elétrons sdo removidos do orbital 45 para
formar o ion Mn™ porque nos ions dos metais de transicdo os orbitais 3d sdo
mais estaveis do que o orbital 45. Por isso, quando se forma um cation a partir de
um atomo de um metal de transicdo, os elétrons sdo sempre removidos primeiro
do orbital ns e depois dos orbitais (n — I)d.

Lembre-se de que a maior parte dos metais de transi¢cdo pode formar mais
de um cation e frequentemente estes cations ndo sdo isoeletrénicos com o gas
nobre precedente.

Revisao de conceitos

Identifique os elementos que correspondem as seguintes descrigdes: (a)
um ion de metal alcahno-terroso que € isoeletrénico com Kr. (b) Um anion
com uma carga de —3 que é isoeletrdnico com K”. (c) Um ion com uma
carga +2 que é isoeletronico com Co™.

8.3 Variacdo periddica das propriedades fisicas

Como vimos, as configuracdes eletrénicas dos elementos apresentam uma varia-
cdo periddica & medida que aumenta o nimero atdbmico. Consequentemente, ha
também variagGes periddicas no comportamento fisico e quimico. Nesta se¢édo e
nas duas seguintes, examinaremos algumas propriedades fisicas dos elementos
que estdo no mesmo grupo ou periodo e outras propriedades que influenciam o
comportamento quimico dos elementos. Primeiro, olhamos para o conceito de
carga nuclear efetiva, que tem um efeito direto em muitas propriedades atémicas.

Note que a ordem de preenchimento dos
elétrons ndo determina ou prevé a ordem
de remocéo dos elétrons nos metais de
transicdo. Para estes metais, os elétrons NS
sé@o removidos antes dos elétrons (n - 1)d.
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18

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

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

A forca de atragéo entre o nucleo e

um determinado elétron é diretamente
proporcional a carga nuclear efetiva e
inversamente proporcional ao quadrado da
distancia de separacao.

Carga nuclear efetiva

No Capitulo 7 discutimos o efeito de blindagem que os elétrons préoximos do
nucleo exercem nos elétrons das camadas exteriores em a&tomos com muitos elé-
trons. A presenca de outros elétrons em um atomo reduz a atracéo eletrostatica
entre um dado elétron e os protons com carga positiva dos nicleos. A carga
nuclear efetiva (Zgf) é a carga nuclear sentida por um elétron quando a carga
nuclear real (Z) e os efeitos repulsivos (blindagem) dos outros elétrons séo leva-
dos em conta. Genericamente, Zgf é dada por

Zef= 127 - cr (8.2)

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

Uma maneira de ilustrar a blindagem dos elétrons é considerar a quanti-
dade de energia necessaria para remover os dois elétrons do atomo de hélio. As
medi¢cdes mostram que sdo necessarios 3,94 X J de energia para remover o
primeiro elétron e 8,72 X 10~ J para remover o segundo elétron. N&o ha blin-
dagem depois de o primeiro elétron ser removido, assim, o segundo elétron sente
todo o efeito da carga nuclear +2.

Como os elétrons internos estdo, em média, mais perto do ntcleo do que os
elétrons de valéncia, os elétrons préximos do nucleo tém um efeito de blindagem
muito maior do que o efeito de bhndagem que os elétrons de valéncia tém uns
sobre os outros. Considere os elementos do segundo periodo, desde o Li ao Ne.
Deslocando-nos da esquerda para a direita, vemos que o namero de elétrons do
nucleo (UN) permanece constante enquanto a carga nuclear aumenta. No entan-
to, como o elétron adicionado é um elétron de valéncia e o efeito de bhndagem
nédo se faz sentir entre os elétrons de valéncia, o resultado da deslocagdo ao lon-
go de todo o periodo é uma maior carga nuclear efetiva sentida pelos elétrons de
valéncia, conforme mostrado a seguir.

Li Be B c N 0 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 a medida que nos deslocamos
para baixo em um determinado grupo da Tabela Periédica. No entanto, como
os elétrons de valéncia sdo agora adicionados a camadas crescentes a medida
que n aumenta, a atragao eletrostatica entre o nacleo e os elétrons de valéncia na
verdade diminui.

Li Na K Rb Cs

Zef 1,28 2,51 3,50 4,98 6,36
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Raio atbmico

Algumas propriedades fisicas, incluindo densidade, ponto de fusdo e ponto de
ebulicédo, estdo relacionadas com o tamanho dos atomos, mas é dificil definir o
tamanho do &tomo. Como vimos no Capitulo 7, a densidade eletronica estende-
-se além do nucleo, mas normalmente consideramos como tamanho do atomo o
volume que contém cerca de 90% do total de densidade eletronica em tomo do
ndcleo. Quando temos de ser mais especificos, definimos o tamanho do 4&tomo
em termos do raio atbmico, que é metade da distancia entre os dois nicleos em
dois &tomos de metal adjacentes ou em uma molécula diatdmica.

Para &tomos hgados de modo a formar uma rede tridimensional estendida,
0 raio atdbmico é simplesmente metade da distancia entre os nucleos de dois
atomos vizinhos [Figura 8.4(a)]. Para os elementos que existem como moléculas
diatdbmicas simples, o raio atbmico é metade da distancia entre os nucleos dos
dois &tomos em uma dada molécula [Figura 8.4(b)].

A Figura 8.5 mostra os raios atdmicos de varios elementos de acordo com
as suas posi¢des na Tabela Periddica e a Figura 8.6 representa a variacdo dos
raios atdmicos destes elementos em fungéo dos seus nimeros atémicos. As ten-
déncias periddicas sdo evidentes. Considere os elementos do segundo periodo.
Como a carga nuclear efetiva aumenta da esquerda para a direita, o elétron de
valéncia acrescentado a cada passo é atraido mais fortemente pelo ntcleo do que

Raio atémico crescente

1 2 13 14 15 16 17 18
H He
G G
37 31
B C N F Ne
(@] O (@] o c w
85 7 75 73 72 70
227
265 222 171 175 155 164 142 140

Figura 8.5 Os raios atémicos (em picometros) dos elementos representativos de acordo
com a sua posi¢édo na Tabela Periédica. Repare que ndo ha qualquer concordancia geral
sobre o tamanho dos raios atémicos. Interessam-nos apenas as tendéncias dos raios ato-
micos, ndo os seus valores precisos.

N Animagéo

Raio atémico e idnico

(b)
Figura 8.4 (2) Em metais como o
poldnio, o raio atdmico é definido como
metade da distancia entre os nucleos
de dois atomos adjacentes, (b) Para os
elementos que existem como molécu-
las diatbmicas, como o iodo, o raio do
atomo é definido como metade da dis-
tancia entre os centros dos atomos da
molécula.
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Problemas semelhantes: 8.37, 8.38.

10

Figura 8.6 Raio atdmico (em picometros) dos elementos em fungédo dos seus nimeros
atdbmicos.

0 anterior. Portanto, espera-se, e constata-se, que o raio atbmico diminui do Li
para o Ne. Dentro de um grupo verificamos que o raio atbmico aumenta com o
nimero atdbmico. Para os metais alcalinos no Grupo 1, o elétron de valéncia esta
em um orbital ns. Como o tamanho do orbital aumenta com o nimero quantico
principal n, o tamanho do raio atbmico aumenta, mesmo que a carga nuclear
efetiva também aumente do Li para o Cs.

Exemplo 8.2

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

Estratégia Como o raio atdmico varia ao longo de um grupo e em um dado pe-
riodo? Quais dos elementos acima citados estdo no mesmo grupo? No mesmo pe-
riodo?

Resolugdo Na Figura 8.1, vemos que o N e o P estdo no mesmo grupo (Grupo 15).
Portanto, o raio do N é menor do que o do P (o raio atdmico aumenta & medida que
descemos no grupo). O Si e o P estdo ambos no terceiro periodo e o Si esta a esquer-
da do P. Logo, o raio do P é menor do que o do Si (o raio atdbmico diminui conforme
nos deslocamos da esquerda para a direita ao longo de um periodo). Assim, a ordem
crescente do raio atbmico € N < P < Si.

Exercicio Coloque os dtomos seguintes em ordem decrescente de raio: C, Li, Be.
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Revisao de conceitos

Compare a dimensdo dos seguintes pares de atomos: (a) Be, Ba; (b) Al, S;
(c) ~C,'"C.

Raio iénico
Raio idnico é o raio de um cation ou de um anion, e pode ser medido por di-
fracdo de raios X (ver Capitulo 11). O raio i6nico afeta as propriedades fisicas
e quimicas de um composto idnico. Por exemplo, a estrutura tridimensional de
um composto iénico depende das dimensdes relativas dos seus cations e anions.

Quando um &tomo neutro se converte em um fon, espera-se uma mudanca
no tamanho. Se o &tomo forma um &nion, o seu tamanho (ou raio) aumenta, pois
a carga nuclear mantém-se, mas a repulsdo resultante do ou dos elétrons adi-
cionais aumenta o dominio da nuvem eletrénica. Por outro lado, a remocéo de
um ou mais elétrons de um atomo reduz a repulsdo elétron-elétron, mas a carga
nuclear mantém-se, logo, a nuvem eletrdnica diminui e o cation é menor do que
0 atomo. A Figura 8.7 mostra as variagdes de tamanho que resultam quando o0s
metais alcalinos sdo convertidos em cations e os halogénios sdo convertidos em
anions; a Figura 8.8 mostra as mudancas de tamanho que ocorrem quando o
atomo de Ktio reage com um atomo de flGor para formar uma unidade de LiF.

A Figura 8.9 mostra os raios dos ions derivados de elementos da mesma
familia ordenados de acordo com a posicdo dos elementos na Tabela Periddica.

Li Li

Figura 8.7 Comparagéo dos raios
atdmicos com os raios idnicos. (a) Metais
alcalinos e cétions de metais alcalinos.
(b) Halogénios e os ions haleto.

Figura 8.8 Mudancas de tamanho do
Li e do Fquando reagem para formar LiF.
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165 143

137 112 105 84 211 220

Figura 8.9 Raios idnicos (em picometros) de elementos da mesma familia ordenados de acordo com a posicéo dos elementos na Tabela

Periddica.

Nos ions isoeletrénicos, a dimenséo do fon
baseia-se na dimensdo da nuvem eletrdnica
e ndo no nimero de prétons do nucleo.

Podemos ver tendéncias paralelas entre os raios atbmicos e 0s raios idnicos. Por
exemplo, o raio atdbmico e o raio i6nico aumentam de cima para baixo em um
grupo. Para ions derivados de 4tomos de grupos diferentes, uma comparagdo
de tamanhos s6 tem sentido se os fons forem isoeletrdnicos. Se examinarmos
fons isoeletrénicos, veremos que os cations sdo menores do que os anions. Por
exemplo, o Na” é menor do que o F*“. Ambos o0s ions tém o mesmo nimero de
elétrons, mas Na (Z = 11) tem mais protons do que F (Z = 9). A carga nuclear
efetiva do Na” resulta em um raio menor.

Em relacdo aos cations isoeletrdnicos, vemos que o raio dos ions triposi-
tivos (ions que tém trés cargas positivas) é menor do que o dos ions bipositivos
(fons que tém duas cargas positivas), que, por sua vez, sdéo menores do que 0S
ions monopositivos (ions que tém uma carga positiva). Esta tendéncia é clara-
mente ilustrada pelos tamanhos de trés ions isoeletrdnicos do terceiro periodo:
AIM, Mg™M e Na” (ver Figura 8.9). O ion A tem 0 mesmo nlmero de elétrons
que 0 Mg™, mas tem um préton a mais. Assim, a nuvem eletrénica no AI™ ¢
mais retraida do que no Mg™\. O raio menor do Mg™" do que o do Na” tem uma
explicacdo semelhante. Em relacdo aos anions isoeletrdnicos, vemos que o raio
aumenta quando vamos do fon com carga negativa (— para os de carga (2—
e assim por diante. Assim, o ion 6xido € maior do que o ion fluoreto porque o
oxigénio tem um prdton a menos do que o fluor; a nuvem eletrdnica esta 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 FeM™.

Estratégia Ao comparar raios idnicos, € til classificar os fons em trés categorias:
(2) ions isoeletrdnicos, (2) ions que tém a mesma carga e sdo gerados a partir de ato-
mos do mesmo grupo e (3) ions com cargas diferentes mas gerados a partir do mes-
mo atomo. No caso (1), os fons com maior carga negativa sdo sempre maiores; no
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caso (2), os ions de atomos de maior nimero atdmico sdo sempre maiores; no caso
(3), os ions com menor carga positiva sdo sempre maiores.

Resolugcdo (a) e F~ séo isoeletrdnicos, ambos contendo 10 elétrons. Como
tem apenas 7 protons e F” tem nove, a menor atragdo exercida pelo ntcleo
sobre os elétrons resulta em um ion maior.

(b) O Mg e o Ca pertencem ao Grupo 2 (os metais alcalino-terrosos). Assim, o ion
Ca’™ é maior do que o ion Mg porque os elétrons de valéncia do Ca estdo em
uma camada maior (n = 4) do que os do Mg (n = 3).

(c) Ambos os ions tém a mesma carga nuclear, mas o Fe tem um elétron a mais
(24 elétrons comparados com 23 elétrons do Fe”), dai uma maior repulsao
elétron-elétron. O raio do Fe* é maior.

Exercicio Selecione o ion menor em cada um dos seguintes pares: (a) K", Li**; (b)
AuN AuUN;(C) PAY NAY,

Revisao de conceitos

Relacione as esferas apresentadas com cada um dos seguintes ions:
Mg™, F*“, Na+.

A «

Variagcdo das propriedades fisicas ao iongo de um periodo e em
um grupo

Da esquerda para a direita ao longo de um periodo, h4 uma transi¢do de metais
para semimetais e para ndo metais. Considere os elementos do terceiro periodo,
do sodio para o argbnio (Figura 8.10). O sédio, o primeiro elemento do tercei-
ro periodo, é um metal muito reativo, enquanto o cloro, o penultimo elemento
desse periodo, é um ndo metal muito reativo. No meio, 0s elementos apresentam
uma transigdo gradual de propriedades metélicas para propriedades ndo metali-
cas. O sodio, 0 magnésio e o aluminio tém todos redes atdmicas tridimensionais
estendidas, que se mantém ligadas por forcas caracteristicas do estado metélico.
O silicio, um semimetal, tem uma estrutura tridimensional gigante na qual os
atomos de Si estdo fortemente ligados. A partir do fésforo, os elementos existem
em unidades moleculares simples (P4, Sg, Cl2 e Ar), que tém pontos de fuséo e
de ebulicdo baixos.

Dentro de um grupo da Tabela Pariddica, as propriedades fisicas variam
de uma forma mais previsivel, especialmente se os elementos estiverem no mes-
mo estado fisico. Por exemplo, os pontos de fusdo do argdnio e do xendnio séo
—189,2°C e —111,9°C, respectivamente. Podemos estimar o ponto de fusdo do
elemento intermedidrio criptdnio fazendo a média destes dois valores como segue:

[(-189,2°C) + (-111,9°C)] _

temperatura de fusdo do Kr ) = -150,6°C

Este valor estd préximo do valor real do ponto de fusdo do criptnio, que é
-156,6°C.

Problema semelhante: 8.43, 8.45.

341
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Figura 8.10 Elementos do
terceiro periodo. A fotografia do
argdnio, que é um gas incolor
e inodoro, mostra a cor emitida
pelo gas em um tubo de des-
carga.

Saédio (Na) Magnésio (Mg)

O texto Quimica em agdo na pagina 343 ilustra uma aplicacgao interessante
das propriedades dos grupos periédicos.

8.4 Energia de ionizacéo

Existe uma correlagdo ndo so entre a configuracdo eletrénica e as propriedades
fisicas, mas também entre a configuragdo eletrénica (uma propriedade micros-
coOpica) e o comportamento quimico (uma propriedade macroscépica). Como
veremos ao longo deste livro, as propriedades quimicas de qualquer &tomo séo
determinadas pela configuracdo dos elétrons de valéncia do atomo. A estabili-
dade destes elétrons mais externos é diretamente refletida nas energias de ioni-
zacdo do atomo. Energia de ionizagdo ¢é a energia minima necessaria (em kJ/
mol) para remover um elétron de um &tomo no estado gasoso e no seu estado
fundamental Em outras palavras, a energia de ionizagao é a quantidade de ener-
gia (em quilojoules) necessaria para retirar um mol de elétrons de um mol de



0 terceiro elemento liquido?

0s 118 elementos conhecidos, 11 sdo gasosos em condi-

¢Oes atmosféricas. Seis deles sdo elementos do Grupo 18
(os gases nobres He, Ne, Ar, Kr, Xe e Rn) e 0s outros cinco
s&o o hidrogénio (H2), o nitrogénio (N2), o oxigénio (02), o
fltor (F2) e o cloro (Cl2). Curiosamente, apenas dois elemen-
tos sdo liquidos a 25°C: o mercurio (Hg) e o bromo (Br2).

sodio, a temperatura de fusdo diminui 81,4°C; do s6dio para
0 potassio, 34,6°C; do potassio para o rubidio, 24°C; do rubi-
dio para o césio, 11°C. Com base nesta tendéncia, podemos
prever que a variagdo do césio para o francio seja de cerca
de 5°C. Se assim for, o ponto de fusdo do francio seria de
cerca de 23°C, o que o tomaria um liquido em condigfes

N&do sabemos as propriedades de todos os elementos  atmosféricas.
conhecidos porque alguns deles nunca foram preparados em
quantidades suficientes para investigacdo. Nestes casos, temos
de confiar nas tendéncias periddicas para prever as suas pro-
priedades. Quais sdo as possibilidades, entdo, de descobrir um
terceiro elemento liquido? 150
Consideremos o ffancio (Fr), o tltimo membro do Gru-
po 1, para ver se ele pode ser liquido a 25°C. Todos 0s is6-
topos do francio sdo radioativos. O isétopo mais estavel é o
francio-223, que tem uma meia-vida de 21 minutos. (Meia-
-vida é o tempo que leva para que metade dos ndcleos em uma
dada quantidade de uma substancia radioativa se desintegre.)
Esta meia-vida curta significa que ha apenas pequenos tracos
de francio na Terra. Embora seja possivel preparar o francio
em laboratério, ndo foi preparada ou isolada uma quantidade 30
mensuravel do elemento. Assim, sabemos muito pouco sobre
as propriedades fisicas e quindcas do francio. No entanto,

180

—

60

podemos usar as tendéncias periédicas do grupo para prever 0 20

algumas dessas propriedades.
Consideremos como exemplo o ponto de fusdo do
francio. O grafico mostra como os pontos de fusdo dos me-

tais alcalinos variam com o nimero atémico. Do litio parao  23°c,

atomos gasosos. Nesta defini¢do, especificam-se 0s &tomos gasosos porque um
atomo na fase gasosa nao é influenciado pelos seus vizinhos e, portanto, ndo ha
forcas intermoleculares (isto é, forcas entre as moléculas) a serem consideradas
ao medir a energia de ionizagéo.

A magnitude da energia de ionizagdo é a medida do qudo “fortemente” o
elétron se encontra ligado ao 4tomo. Quanto maior a energia de ioniza¢do, mais
dificil é a remocéo do elétron. Para um atomo de muitos elétrons, a quantidade
de energia necessaria para remover o primeiro elétron de um &tomo no seu esta-
do fundamental.

energia + X(g)---—- >XNg) + e (8.3)

é chamada de primeira energia de ionizagdo {!{). Na Equagéo (8.3), X repre-
senta um atomo de qualquer elemento &e~ é um elétron. A segunda energia de
ionizacdo {I'"* e a terceira energia de ionizacdo (13) estdo ilustradas nas equagdes
seguintes:

energia + X/\(g) _____ >x/\/\(g) +e
energia + XN (g)-———->XM(N) +

segunda ionizacao
terceira ionizacgdo

O padréo continua para a remogéo dos elétrons subsequentes.

40 60 80 100
NUmero atémico

Pontos de fusédo dos metais alcalinos em funcdo dos seus nua-
meros atdmicos. Por extrapolagdo, O ponto de fusdo do Fr seria

Repare que, enquanto os elétrons de
valéncla séo relativamente faceis de
remover do atomo, 0s mais préximos do
ndcleo sdo multo mais dificeis de remover.
Assim, ha um salto grande de energia de
lonizacdo entre o ultimo elétron de valéncla
e o elétron mais préximo do ntcleo.
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O aumento da primeira energia de ioniza-
cdo da esquerda para a direita ao longo
de um periodo e de baixo para cima em
um grupo de elementos representativos.

Tabela 8.2 As energias de ionizagdo 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 3660 25000 32820

6 C 1086 2350 4 620 6220 38000 47261
7 N 1400 2860 4 580 7500 9400 53000
8 (o) 1314 3390 5300 7470 11000 13000
9 F 1680 3370 6 050 8400 11000 15200
10 Ne 2080 3950 6 120 9370 12200 15000
n Na 495,9 4560 6 900 9540 13400 16600
12 Mg 738,1 1450 7730 10500 13600 18000
13 Al 577,9 1820 2750 11600 14800 18400
14 Si 786,3 1580 3230 4360 16000 20000
15 P 1012 1904 2910 4960 6240 21000
16 S 999,5 2250 3360 4 660 6990 8500
17 Cl 1251 2297 3820 5 160 6 540 9 300
18 Ar 1521 2666 3900 5770 7240 8 800
19 K 418,7 3052 4410 5900 8 000 9600
20 Ca 589,5 1145 4900 6 500 8100 11000

Quando um elétron é removido de um atomo, a repulsdo entre os elétrons
restantes diminui. Como a carga nuclear se mantém constante, é necessaria mais
energia para remover outro elétron do ion com carga positiva. Assim, as energias
de ionizacgdo crescem sempre na seguinte ordem:

[t <2< [3< oo

A Tabela 8.2 apresenta as energias de ionizagdo dos primeiros 20 elementos. A
ionizagdo é sempre um processo endotérmico. Por convengéo, a energia absor-
vida por atomos (ou fons) em um processo de ionizagdo tem um valor positivo.
Assim, as energias de ionizagdo sdo todas quantidades positivas. A Figura 8.11
mostra a variagdo da primeira energia de ionizagdo com o nimero atdmico. O
gréfico apresenta claramente a periodicidade na estabilidade dos elétrons menos
ligados. Repare que, exceto por pequenas irregularidades, a primeira energia de
ionizacdo dos elementos de um periodo aumenta com o aumento do nimero até-
mico. Esta tendéncia deve-se ao aumento da carga nuclear efetiva da esquerda
para a direita (como no caso da varia¢do dos raios atbmicos). Uma carga nuclear
efetiva maior significa que o elétron exterior esta mais fortemente ligado, dai
uma primeira energia de ionizagdo maior. Um aspecto notavel da Figura 8.11
sd0 0s picos, que correspondem aos gases nobres. Temos a tendéncia de associar
a configuragdo completa para os elétrons de valéncia com um grau inerente de
estabilidade quimica. As energias de ionizacdo elevadas dos gases nobres, de-
correntes da sua grande carga nuclear efetiva, constituem uma das razfes para
esta estabilidade. De fato, o hélio (U”) possui a primeira energia de ionizagdo
mais alta entre todos os elementos.

Na parte inferior do grafico da Figura 8.11 estdo os elementos do Grupo
1 (os metais alcalinos) que tém as primeiras energias de ionizagdo mais baixas.
Cada um desses metais possui um elétron de valéncia (a configuracdo do elétron
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Figura 8.11 Variagéo da primeira energia de ionizagdo com o nimero atdmico. Repare
gue os gases nobres tém energias de ionizacéo elevadas, enquanto os metais alcalinos e
alcalino-terrosos tém energias de ionizagao baixas.

mais externo € ns”), que ¢ efetivamente blindado pelas camadas interiores total-
mente preenchidas. Assim, é energeticamente facil remover um elétron de um
atomo de um metal alcalino para formar um ion monovalente (Li*, Na®, K?,
...). Por algumarazdo as configuracdes eletronicas destes cétions sdo isoeletrd-
nicas com os gases nobres que os precedem na Tabela Periddica.

Os elementos do Grupo 2 (os metais alcalino-terrosos) tém os valores das
primeiras energias de ionizacdo maiores do que os metais alcalinos. Os metais
alcalino-terrosos tém dois elétrons de valéncia (a configuragdo dos elétrons
mais externos é ns®). Como estes dois elétrons s ndo se blindam bem um ao
outro, a carga nuclear efetiva para um atomo de um metal alcalino-terroso é
maior do que a do metal alcalino precedente. A maior parte dos compostos de
metais alcalino-terrosos contém ions divalentes (Mg"*, Ca™, Sr™, Ba™). O
fon Be™ é isoeletrdnico com Li® e com He, Mg™® é isoeletrdnico com Na” e
com Ne, e assim por diante.

Conforme a Figura 8.11, os metais tém energias de ionizacao relativamen-
te baixas em comparagdo com os ndo metais. As energias de ionizagdo dos semi-
metais situam-se em geral entre as dos metais e as dos ndo metais. A diferenga
nas energias de ionizagdo nos ajuda a entender por que 0s metais formam cé-
tions e os ndo metais formam anions em compostos idnicos. (O Unico cation ndo
metélico importante é o ion aménio, NH4). Para um dado grupo, a energia de
ionizacdo diminui com o aumento do nimero atémico (isto €, a medida que des-
cemos no grupo). Os elementos no mesmo grupo tém configuragdes eletrdnicas
dos elétrons mais externos semelhantes. Contudo, a medida que o nimero quan-
tico principal n aumenta, também aumenta a distadncia média entre um elétron
de valéncia e 0 ndcleo. Uma maior separagao entre o elétron e o nicleo imphca
uma atracdo mais fraca, de modo que se toma mais facil remover o primeiro
elétron a medida que vamos de um elemento para o seguinte ao longo do gmpo,
apesar de a carga nuclear efetiva também aumentar na mesma dire¢do. Assim, o
carater metédhco dos elementos dentro de um gmpo aumenta de cima para baixo.
Esta tendéncia é particularmente notavel nos elementos dos Gmpos 13 a 17. Por
exemplo, no Gmpo 14, o carbono é um ndo metal, o silicio e o germénio sdo
semimetais e o estanho e o chumbo sdo metais.
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Problema semelhante: 8.55.

18

Embora a tendéncia geral na Tabela Periddica seja de as primeiras energias
de ionizacdo aumentarem da esquerda para a direita, ha algumas irregularidades.
A primeira excecdo ocorre entre os elementos dos Grupos 2 e 13 no mesmo pe-
riodo (por exemplo, entre 0 Be e 0 B e entre 0 Mg e 0 Al). Os elementos do Gru-
po 13 tém as primeiras energias de ionizacdo mais baixas do que os elementos
do Grupo 2 porque tém um Unico elétron na subcamadap mais externa (ns\p”),
que esta bem protegido pelos elétrons interiores e pelos elétrons ns™. Por isso,
€ necessario menos energia para remover o UGnico elétron p do que para remo-
ver um elétron s do mesmo nivel de energia principal. A segunda irregularidade
ocorre entre os Grupos 15 e 16 (por exemplo, entre oNeo Oeentre o P e 0 S).
Nos elementos do Grupo 15 (ns*np”), os elétronsp estdo em trés orbitais separa-
dos de acordo com a regra de Hund. No Grupo 16 (hs"np™?), o elétron adicional
tem de emparelhar com um dos trés elétrons p. A proximidade de dois elétrons
no mesmo orbital resulta em uma repulsdo eletrostatica maior, que faciiita a
ionizagdo de um atomo de um elemento do Grupo 16, embora a carga nuclear
tenha aumentado uma unidade. Assim, as energias de ioniza¢do dos elementos
do Grupo 16 sdo mais baixas do que as dos elementos do Grupo 15 do mesmo
periodo.

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

Exemplo 8.4

(a) Qual dos &tomos devera ter uma primeira energia de ionizagdo mais baixa: o
oxigénio ou o enxofre? (b) Qual dos a&tomos devera ter a maior segunda energia de
ionizagdo: o litio ou o berilio?

Estratégia (a) A primeira energia de ionizagdo diminui a medida que descemos
em um grupo porque o elétron mais externo est4 mais longe do nucleo e sente menos
atragdo, (b) A remocéo do elétron mais externo requer menos energia se ele estiver
blindado por uma camada interior completa.

Resolugdo (a) O oxigénio e o enxofre sdo elementos do Grupo 16. Eles tém a
mesma configuracdo para os elétrons de valéncia (n/ np*), mas o elétron 3p do
enxofre estd mais longe do nucleo e sente uma menor atracdo nuclear do que o
elétron 2p do oxigénio. Assim, prevemos que o enxofre devera ter uma primeira
energia de ionizagdo menor.

(b) As configuragoes eletrdnicas do Li e do Be sdo \s™ 25" e I 2/, respectivamen-
te. A segunda energia de ionizagdo é a energia minima necessaria para remover
um elétron de um fon monovalente gasoso no seu estado fundamental. Para o
processo da segunda energia de ionizagdo, escrevemos

Li+te) --—-- >Lf\g) +i-
i} I
Be+te) ----- > Be"~(g) + e
lir2i lin

Como os elétrons |i protegem os elétrons 2s de forma muito mais eficiente do que
eles se protegem um ao outro, prevemos que sera mais facil remover um elétron 2s
do Be” do que remover um elétron Ii do Li"

Verificagdo Compare o seu resultado com os dados da Tabela 8.2. Em (a), a sua
previsdo é consistente com o fato de o carater metalico dos elementos aumentar a
medida que descemos em um grupo periddico? Em (b), a sua previsao justifica o
fato de os metais alcalinos formarem fons -ml enquanto os metais alcalino-terrosos
formam ions +2?

Exercicio (a) Qual dos atomos seguintes terd maior primeira energia de ionizagéo:
N ou P? (b) Qual dos &tomos seguintes deverd ter uma segunda energia de ionizagéo
menor: Na ou Mg?
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Revisao de conceitos

Identifique as linhas apresentadas para a primeira, segunda e terceira ener-
gias de ionizagdo do Mg, Al e K.

1 2 3
Numero de elétrons removidos

8.5 Afinidade eietrbnica

Outra propriedade que tem uma grande influéncia no comportamento quimico
dos atomos é a sua capacidade de receber um ou mais elétrons. Esta propriedade
é chamada afinidade eletrénica (AE), que € o negativo da variagcdo de energia
que ocorre quando um elétron é aceito por um atomo no estado gasoso para
originar um anion.

X(g) + A —->X-(g) (84)
Considere o processo em que o flior gasoso recebe um elétron:
F(g) +  -——-- >F“(g) AH = -328 kJ/mol

A afinidade eletrdnica do fltor tem, portanto, o valor +328 kJ/mol. Quanto mais
positiva for a afinidade eletrébnica de um elemento, maior é a afinidade de um
atomo desse elemento para aceitar um elétron. Outra maneira de ver a afinidade
eletrdnica é pensar nela como a energia que tem de ser fornecida ao anion para
Ihe retirar um elétron. Para o fllor, escrevemos

F“(g9)-—->F(g) + " AH = +328 kJ/mol

Assim, uma afinidade eletrénica grande e positiva significa que o &nion é muito
estavel (isto é, o &tomo tem uma grande tendéncia para aceitar um elétron), tal
como uma energia de ionizacéo elevada de um &tomo significa que o elétron no
atomo é muito estavel.

Experimentalmente, a afinidade eletrdnica é determinada pela remogéo do
elétron adicional de um anion. Ao contrario das energias de ionizagdo, as afini-
dades eletrdnicas sdo dificeis de medir porque os anions de muitos elementos
sdo instaveis. A Tabela 8.3 mostra as afinidades eletrdnicas de alguns elemen-
tos representativos e dos gases nobres e a Figura 8.12 representa as afinidades
eletrénicas dos primeiros 56 elementos em fungdo do nimero atdbmico. A ca-
racteristica geral € um aumento da tendéncia para aceitar elétrons (os valores
da afinidade eletronica tomam-se mais positivos) da esquerda para a direita ao
longo de um periodo. As afinidades eletronicas dos metais sdo muito menores
do que as dos ndo metais. Os valores variam pouco dentro de um dado gmpo. Os
halogénios (Gmpo 17) tém os maiores valores de afinidades eletronicas.

A afinidade eletronica é positiva se a reagéo
for exotérmica, e negativa se a reagao for
endotérmica. Esta convencéo é utilizada
em livros de quimica inorgéanica e de fisico-
quimica.
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Figura 8.12 Afinidade eletronica em
fungdo do nimero atdmico do hidrogé-
nio até o bario.

Tabela 8.3 Afinidades eletrénicas 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 e} 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 Sh Te | 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 eletronicas dos gases nobres, do Be e do Mg ndo foram determinadas
experimentalmente, mas acredita-se que sejam proximas de zero ou negativas.

Ha uma correlagdo geral entre a afinidade eletronica e a carga nuclear
efetiva, que também aumenta da esquerda para a direita em um determinado
periodo (ver p. 336). No entanto, como no caso das energias de ionizagdo, ha
algumas irregularidades. Por exemplo, a afinidade eletrénica de um elemento
do Grupo 2 é menor do que a do elemento correspondente do Grupo 13, e a
afinidade eletronica de um elemento do Grupo 15 é menor do que a do elemen-
to correspondente do Grupo 4. Essas excecOes se devem a configuragdo dos
elétrons de valéncia dos elementos envolvidos. Um elétron adicionado a um
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elemento do Grupo 2 deve alojar-se em um orbital np com um nivel superior
de energia, onde fica blindado pelos elétrons ns” e, portanto, sofre uma atracéo
mais fraca do nlcleo. Logo, ele tem uma afinidade eletrdnica inferior a do ele-
mento correspondente do Grupo 1. Da mesma forma, é mais dificil 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 ja contém um elétron e, por isso, ele
sofrerd uma maior repulsdo eletrostatica. Finalmente, apesar de os gases nobres
terem uma carga nuclear efetiva elevada, eles apresentam uma afinidade eletrd-
nica extremamente reduzida (valor igual a zero ou negativo). A razdo para isso
€ que um elétron adicionado a um atomo com uma configuracdo ns\p” tem de
ser introduzido em um orbital {n + 1)5, onde ele é bem blindado pelos elétrons
mais internos e apenas serd fracamente atraido pelo ndcleo. Esta analise tam-
bém explica por que as espécies com camadas de valéncia completas tendem a
ser quimicamente estaveis.

O Exemplo 8.5 mostra por que razdo os metais alcalino-terrosos ndo tém
uma grande tendéncia para aceitar elétrons.

Exemplo 8.5

Por que as afinidades eletrdnicas dos metais alcalino-terrosos, apresentados na Tabe-
la 8.3, sdo negativas ou tém valores positivos pequenos?

Estratégia Quais séo as configuragdes eletrdnicas dos metais alcalino-terrosos? O
elétron adicionado a tal atomo estara fortemente ligado ao ndcleo?

Resolugdo A configuracdo dos elétrons de valéncia dos metais alcalino-terrosos é
ns”, onde n é o nimero quantico principal mais alto. Para o processo

M(g) + A M (g)
ns? ns’np*

onde M representa um membro da familia do Grupo 2, o elétron extra entra na subca-
mada np, que é efetivamente blindada pelos dois elétrons ns (os elétrons ns sdo mais
penetrantes do que os elétrons np) e pelos elétrons internos. Consequentemente, 0s
metais alcalino-terrosos tém pouca tendéncia a receber mais um elétron.

Exercicio E provavel que o Ar forme o anion Ar*?

Revisao de conceitos

Por que é possivel medir as energias de ionizacdo sucessivas de um atomo
até que todos os elétrons sejam removidos, mas toma-se cada vez mais di-
ficil, e muitas vezes impossivel, medir a afinidade eletronica de um aomo
para além da primeira etapa?

8.6 Variacdo das propriedades quimicas dos elementos
representativos
A energia de ionizag&o e a afinidade eletrdnica ajudam os quimicos a compreen-

der os tipos de reacGes que os elementos sofrem e a natureza dos compostos
dos elementos. No nivel conceituai, estas duas medidas estdo relacionadas de

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

Problema semelhante: 8.63.
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Figura 8.13 Relagdes diagonais na
Tabela Periddica.

uma maneira simples: a energia de ionizagdo mede a atragdo de um atomo pelos
seus proprios elétrons, enquanto a afinidade eletrdnica exprime a atragdo de um
atomo por um elétron adicional de outra fonte. Juntas elas proporcionam uma
visdo da atracdo geral de um atomo pelos elétrons. Com estes conceitos, pode-
mos analisar o comportamento quimico dos elementos de forma sistemaética,
dando particular atencdo a relagdo entre as suas propriedades quimicas e a sua
configuracdo eletrénica.

Vimos que o carater metalico dos elementos diminui da esquerda para a
direita ao longo de um periodo e aumenta de cima para baixo em um grupo.
Com base nestas tendéncias e no conhecimento de que os metais tém energias
de ionizacgdo baixas enquanto os ndo metais tém afinidades eletrénicas elevadas,
frequentemente conseguimos prever o resultado de uma reacéo que envolve al-
guns destes elementos.

Tendéncia geral nas propriedades quimicas

Antes de estudar os elementos em grupos individuais, consideraremos algumas
tendéncias gerais. Dissemos que o0s elementos do mesmo grupo possuem compor-
tamento quimico similar porque tém configuracdes semelhantes para os elétrons de
valéncia. Esta afirmacgdo, embora correta no sentido geral, deve ser aplicada com
precaugdo. Os quimicos had muito sabem que o primeiro elemento de cada grupo (o
elemento do segundo periodo desde o litio até o fltor) difere dos demais membros
do mesmo grupo. O litio, por exemplo, exibe muitas, mas ndo todas, das proprie-
dades caracteristicas dos metais alcaiinos. De modo semelhante, o berilio é um
membro atipico do Grupo 2, e assim por diante. A diferenga pode ser atribuida ao
tamanho demasiado pequeno do primeiro elemento de cada grupo (ver Figura 8.5).

Outra tendéncia no comportamento quimico dos elementos representati-
vos é a relagdo diagonal. As relacgdes diagonais sd0 semelhangas entre pares
de elementos em grupos e periodos diferentes da Tabela Periodica. Especifi-
camente, os primeiros trés membros do segundo periodo (Li, Be e B) exibem
muitas semelhancas aos elementos colocados diagonalmente abaixo deles na
Tabela Periddica (Figura 8.13). A razdo para este fendmeno é a proximidade
das densidades de carga dos seus cations. {Densidade de carga é a carga de um
ion dividida pelo seu volume.) Os cations com densidades de carga comparaveis
reagem de modo semelhante com os &nions e, portanto, formam o mesmo tipo
de compostos. Assim, a quimica do litio assemelha-se a do magnésio (em alguns
aspectos); o mesmo € vafido para o berilio e o aluminio e para o boro e o sihcio.
Diz-se que cada um destes pares exibe uma relagdo diagonal. Veremos varios
exemplos desta relacdo mais adiante.

Lembre-se de que uma comparacao entre as propriedades de elementos do
mesmo grupo é muito vailida se estivermos lidando com elementos do mesmo
tipo em relacdo ao seu carater metahco. Esta orientagcdo aphca-se aos elementos
dos Grupos 1e 2, que sdo todos metais, e aos elementos dos Grupos 17 e 18, que
sdo todos ndo metais. Nos Grupos 13 a 16, onde os elementos passam de ndo
metais a metais ou de ndo metais a semimetais, € natural esperar uma maior va-
riacdo nas propriedades quimicas, embora os membros do mesmo grupo tenham
configuragdes semelhantes para os elétrons mais externos.

Agora analisamos as propriedades quimicas dos elementos representati-
vos e dos gases nobres. (Consideraremos a quimica dos metais de transi¢do no
Capitulo 23.)

Hidrogénio (1s7)
N&o h& uma posicdo totalmente adequada para o hidrogénio na Tabela Periddica.
Tradicionalmente, o hidrogénio esta no Grupo 1, mas na realidade poderia ser
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uma classe por si s6. Tal como os metais alcalinos, ele tem um Gnico elétron s
de valéncia e forma um ion monopositivo (H"), que esta hidratado em solucéo.
Por outro lado, o hidrogénio também forma o ion hidreto (H*) em compostos i6-
nicos como NaH e CaH2. Neste aspecto, o hidrogénio assemelha-se aos halogé-
nios, onde todos formam ions monovalentes (F“, CP, Br“ e P) em compostos
ibnicos. Os hidretos ibnicos reagem com a agua para produzir hidrogénio e os
respectivos hidroxidos metahcos:

2NaH(i) + 2H20(0----->2NaOH(a") + U:ls)
CaH2(5) + 2H20(/)—-->Ca(OH)2(5) + 2H2(q)

Certamente, o composto mais importante do hidrogénio é a agua, que se forma
quando o hidrogénio entra em combustdo 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 tém energias de ionizacdo baixas e, portanto, tém tendéncia a perder o
Unico elétron de valéncia. De fato, na maioria dos seus compostos eles s&o ions
monovalentes. Estes metais sdo tdo reativos que ndo se encontram na natureza
no seu estado puro. Eles reagem com a &4gua para produzir hidrogénio e o hidro-
xido do metal correspondente:

2M(s) + 2H20(0-—-->2MOH(fI") + H2(g)

onde M representa o metal alcalino. Quando expostos ao ar, perdem gradual-
mente o seu aspecto brilhante & medida que se combinam com o oxigénio para
formar 6xidos. O litio forma o 6xido de Ktio (que contém o ion 0"*):

4Li(5) + 02(g)--—--->2L120(5)

Potéssio (K) Rubidio (Rb)

Césio (Cs)
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Estréneio (Sr)
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Os outros metais alcalinos formam todos éxidos e peréxidos (contendo o
fon O2 ) Por exemplo,

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

O potassio, o rubidio e o césio também formam superoéxidos (contendo o
ion O2):

Us) + 02ig)——->K02(s)

Ao reagirem com o oxigénio, os metais alcalinos formam tipos diferentes
de dxidos, o que tem a ver com a estabilidade dos dxidos no estado sélido. Como
estes Oxidos sdo todos compostos ifnicos, a sua estabilidade depende da inten-
sidade da forga de atracdo entre os cations e os anions. O Ktio tende a formar
predominantemente o 6xido de Ktio porque este composto é mais estavel do que
o0 peroxido de Ktio. A formagédo dos outros 6xidos de metais alcalinos pode ser
explicada de modo semelhante.

Elementos do Grupo 2 (15" n>2)

A Figura 8.15 mostra os elementos do Grupo 2. Como um grupo, os metais alcaK-
no-terrosos sdo um pouco menos reativos do que os metais alcalinos. A primeirae a
segunda energias de ionizagdo diminuem do berilio para o bario. Assim, a tendén-
cia é formar ions (onde M representa um atomo de um metal alcalino-terroso)
e, portanto, o carater metalico aumenta de cima para baixo. A maior parte dos com-
postos de beriKo (BeHz2 e os halogenetos de berilio, como o BeCl2) e alguns com-
postos de magnésio (MgH2, por exemplo) sdo de natureza molecular e ndo idnica.

As reatividades dos metais alcahno-terrosos com a agua variam de forma
bastante marcada. O berilio ndo reage com a 4gua; 0 magnésio reage lentamente
com vapor de agua quente; o calcio, o estrdncio e o bario sdo suficientemente
reativos para atacar a agua fria:

Ba(i) + 2H20(/)-—->Ba(OH)2(fl") + H2(q)

Bario (Ba) Radio (Ra)

Figura 8.15 Elementos do Grupo 2: os metais alcalino-terrosos.
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As reatividades dos metais alcalino-terrosos em relacéo ao oxigénio aumentam
do berilio para o bério. O berilio e 0 magnésio formam oOxidos (BeO e MgO)
apenas a temperaturas elevadas, enquanto o CaO, SrO e o BaO se formam a
temperatura ambiente.

O magnésio reage com 4cidos em solucdo aquosa, liberando hidrogénio:

Mg(i) + 2Yi\aqg)--—-—-*M i\aq) + H2(g)

O célcio, o estroncio e o bario reagem também com solucdes aquosas de acidos
para liberar hidrogénio. Contudo, como estes metais também atacam a agua,
ocorrem duas reacdes simultaneamente.

As propriedades quimicas do célcio e do estroncio sdo um exemplo inte-
ressante de semelhanga de um grupo periédico. O estroncio-90, um isétopo ra-
dioativo, é um dos produtos das explosdes de bombas atbmicas. Se umabomba
atdmica explode na atmosfera, o estréncio-90 formado assentara na terra e na
agua e chegara aos nossos corpos por uma cadeia ahmentar relativamente cur-
ta. Por exemplo, se as vacas comerem a erva contaminada e beberem &gua
contaminada, passardo o estroncio-90 pelo leite. Como o célcio e o estrdncio
sdo quimicamente semelhantes, os ions Sr™ podem substituir os ions Ca™ nos
nossos 0ss0s. Uma exposicdo constante do corpo a energia da radiagdo emitida
pelos is6topos estrdncio-90 pode levar a anemia, leucemia e outras doencas
cronicas.

Elementos do Grupo 13 n>2)

0 primeiro membro do Grupo 13, o boro, é um semimetal; os outros sdo metais
(Figura 8.16). O boro ndo forma compostos binérios idnicos e ndo reage com 0
oxigénio nem com a agua. O elemento seguinte, o aluminio, forma prontamente
0 Oxido de aluminio quando exposto ao ar:

4AL(5) + 302(g)--—-"2A1203(5)

Boro (B) Aluminio (Al)

Galio (Ga) indio (In)

Figura 8.16 Elementos do Grupo 13.
O baixo ponto de fusdo do gélio (29,8°C)
o faz fundir quando colocado na méo.
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Carbono (grafite)

Germénio (Ge)
Figura 8.17 Elementos do Grupo 14.

O aluminio com uma camada protetora de 6xido é menos reativo do que o alu-
minio elementar. O aluminio forma apenas ions trivalentes, e reage com o acido
cloridrico da seguinte maneira:

2AI(1) + m*(aq)----*2A\"*(aq) + 3H2(g)

Os outros elementos metalicos do Grupo 13 formam tanto ions monovalentes
como trivalentes. Descendo ao longo do grupo, vemos que o ion monovalente
vai se tomando mais estavel do que o ion trivalente.

Os elementos metalicos do Gmpo 13 também formam muitos compos-
tos moleculares. Por exemplo, o aluminio reage com o hidrogénio para formar
AIH3, que se assemelha a BeH2 nas suas propriedades. (Aqui estd um exemplo
da relagdo diagonal.) Assim, da esquerda para a direita na Tabela Periddica, ve-
mos uma mudanca gradual do carater metahco para ndo metahco nos elementos
representativos.

Elementos do Grupo 14 (Nén[f, n>2)

0 primeiro membro do Grupo 14, o carbono, é um ndo metal, e os dois elemen-
tos seguintes, o sihcio e o germanio, sdo semdmetais (Figura 8.17). Os elementos
metéhcos deste grupo, estanho e chumbo, ndo reagem com a agua, mas reagem
com &cidos (&cido cloridrico, por exemplo) para liberar hidrogénio:

Sn(i) + m \a q)-——-»Sn*+(a9) + Hjig)
Pb(i) + m \a q)-—--->Pb+(@") + H2(g)

Os elementos do Grupo 14 formam compostos nos estados de oxidacdo
+2 e +4. Para o carbono e para o sihcio, o estado de oxida¢do +4 é o mais esta-
vel. Por exemplo, CO2 é mais estavel do que CO, e SIO2 é um composto estavel,
mas o0 SiO n&o existe em condicdes normais. A medida que descemos no grupo,
contudo, a tendéncia na estabihdade reverte-se. Nos compostos de estanho, o
estado de oxidacdo +4 é apenas hgeiramente mais estavel do que o estado de

Carbono (diamante) Silicio (Si)

Estanho (Sn) Chumbo (Pb)
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oxidacdo + 2. Nos compostos de chumbo, o estado de oxidagdo +2 é sem som-
bra de divida o mais estavel. A configuragao dos elétrons externos do chumbo é
65"6p”" e este tende a perder apenas os elétrons 6p (para formar Pb™) em vez dos
6p e 65 (para formar Po"™).

Elementos do Grupo 15 n>2)

No Grupo 15, o nitrogénio e o fésforo sdo ndo metais, o arsénio e o antiménio
sdo semimetais, e 0 bismuto é um metal (Figura 8.18). Assim, é de se esperar
uma maior variacdo de propriedades dentro do grupo.

O nitrogénio elementar é um gas diatdbmico (N2) e forma varios éxidos
(NO, N20, NO2, N204 e N205), dos quais apenas o N205 é séhdo; os outros sao
gasosos. O nitrogénio tem tendéncia a aceitar trés elétrons para formar o ion
nitreto N~ (adquirindo assim a configuragéo eletronica 1s"25"2p", que é isoele-
trénica com o nednio). A maior parte dos nitretos metahcos (LI3N e Mg2N3, por
exemplo) é de natureza i6nica. O fésforo existe como moléculas P4, formando
dois 6xidos séudos com as férmulas P406 e P4010. Os oxiacidos importantes
HNOS3 e H3PO4 sdo formados quando os seguintes 6xidos reagem com a agua:

N205(i) + H20(0-— >2HNO3(fI")
P40io(5) + 6H20(/)----->4H3POA(f")

O arsénio, o antimdnio e o bismuto tém estruturas tridimensionais estendidas.
O bismuto é um metal muito menos reativo do que os dos grupos precedentes.

Arsénio (As) Antiménio (Sh)

Bismuto (Bi)

1314151617
N
P
As
Sb
Bi
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Enxofre (Sg)

Selénio (Scg) Teldrio (Te)

Figura 8.19 Elementos do Grupo 16: enxofre, selénio e telirio. O oxigénio molecular € um gas incolor e inodoro. O poldnio (néo repre-

sentado) é radioativo.

1314151617

[¢]
s
Se
Te
Po

1314151617

E
Cl
Br
I
At

Figura 8.20 Elementos do Grupo
17: cloro, bromo e iodo. O flior € um

gés verde-amarelado que ataca os re-

18

18

cipientes de vidro comum. O astato é

radioativo.

Elementos do Grupo 16 n>2)

Os primeiros trés elementos do Grupo 16 (o oxigénio, o enxofre e o selénio)
sdo ndo metais, e os dois Ultimos (o teldrio e o poldnio) sdo semimetais (Figu-
ra 8.19). O oxigénio é um gas diatdmico; o enxofre elementar e o selénio tém
férmulas moleculares Sg e Seg, respectivamente; o tellrio e o poldnio tém estru-
turas tridimensionais estendidas. (O poldnio, o Gltimo membro, é um elemento
radioativo dificil de estudar em laboratério.) O oxigénio tem tendéncia em acei-
tar dois elétrons para formar o ion 6xido em muitos compostos iénicos. O
enxofre, o selénio e o teldrio também formam anions divalentes (S, Se*~ e
TeM). Os elementos deste grupo (especialmente o oxigénio) formam inimeros
compostos moleculares com ndo metais. Os compostos importantes do enxofre
sdo SO2, s03 e H2s. O composto comercial mais importante é o acido sulfarico,
que se forma quando o triéxido de enxofre reage com a &gua:

S03(g) + H20 (0 —— >H2504 (fI~)

Elementos do Grupo 17 (/isViphn > 2)

Todos os halogénios sdo ndo metais com a formula geral X2, onde X representa
um elemento halogénio (Figura 8.20). Devido a sua grande reatividade, os halo-
génios nunca se encontram na natureza na forma elementar. (O Gltimo membro
do Grupo 17, o astato, € um elemento radioativo e pouco se sabe sobre as suas
propriedades.) O flGor é tdo reativo que ataca a dgua para gerar oxigénio:

2F2(g) + 2H20(/)~—>4HF(aq) + o Ig)

Na realidade, a reagdo do flior molecular com a 4gua é bastante complexa; o0s
produtos formados dependem das condi¢Bes da reagdo. A reagdo representada é
uma das varias transformacdes possiveis.
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Hélio (He) Nebnio (Ne) Argdnio (Ar) Criptdnio (Kr)

357

Figura 821 Todos os gases nobres sdo incolores e inodoros. Estas fotografias mostram as cores emitidas pelos gases em tubos de

descarga.

Os halogénios tém energias de ionizacao elevadas e afinidades eletrénicas
grandes e positivas. Os anions derivados dos halogénios (F“, CP, Br“ e P) sdo
chamados haletos e sdo isoeletrdnicos com os gases nobres imediatamente a sua
direita na Tabela Periddica. Por exemplo, o F* é isoeletronico com o Ne, o CP
com o Ar, e assim por diante. A maioria dos haletos dos metais alcalinos e dos
haletos dos metais alcalino-terrosos sdo compostos idnicos. Os halogénios tam-
bém formam muitos compostos moleculares entre si (como ICl e BrF3) e com
elementos ndo metahcos de outros grupos (como NFs, PCls € SFg. Os halogénios
reagem com o hidrogénio para formar os haletos de hidrogénio:

H2(g) + X2(g)----- >2HX(9)

Quando esta reagdo envolve o fldor, é explosiva, mas se toma cada vez menos
violenta a medida que substituimos por cloro, bromo e iodo. Os haletos de hidro-
génio dissolvem-se em agua para formar os acidos de halogenidricos. O &cido
fluoridrico (HF) é um é&cido fraco (isto é, é um eletrélito fraco), mas os outros
acidos de halogenidricoso (HCI, HBr e HI) séo todos acidos fortes (eletrohtos
fortes).

Elementos do Grupo 18 (nentf, n>7)

Todos os gases nobres existem como espécies monoatdémicas (Figura 8.21). Os
seus 4tomos tém as subcamadas ns e np externas completamente preenchidas, o
que lhes d& uma grande estabilidade. (O hého é1s*). As energias de ionizagdo do
Gmpo 18 estdo entre as mais elevadas de todos os elementos e estes gases nao
tém tendéncia 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 quimico in-
glés Neil Bartlett™ destruiu a antiga crenca dos quimicos sobre estes elementos
quando expbs o xendnio ao hexafluoreto de platina, um agente oxidante muito
forte, e provocou a seguinte reacdo (Figura 8.22):

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

“Neil Bartlett (1932-2008). Quimico inglés. O trabalho de Bartlett envolveu principalmente a prepa-
racao e o estudo de compostos com estados de oxidacao pouco comuns e a quimica do estado sdlido.

18
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Figura 8.22 (@) Xendnio gasoso (in-
color) e RFe (gas 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 atribuida a férmula
XeRFg.

Em 2000, os quimicos prepararam um
composto contendo argdnio (HArF), que
é estavel apenas a temperaturas muito
baixas.

Figura 8.23 Cristais de tetrafluoreto de
xendnio (XeF4.

Desde entdo, tém sido preparados varios compostos de xendnio (Xep4, Xeo03,
Xe04, XeOp4) e alguns compostos de criptonio (Krp2, por exemplo) (Pigura
8.23). Apesar do grande interesse na quimica dos gases nobres, 0s seus compos-
tos ndo tém grande aplicacdo comercial e ndo estdo envolvidos em processos
bioldgicos naturais. Ndo se conhece nenhum composto de hélio e de nebnio.

Comparacado 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 concluséo inte-
ressante. Embora os metais desses dois grupos tenham configuracdes eletrénicas
das camadas externas semelhantes, com um elétron no orbital s mais externo, as
suas propriedades quimicas sdo bastante diferentes.

As primeiras energias de ionizacdo do Cu, Ag e Au sdo 745 kJ/mol, 731 kJ/
mol e 890 kJ/mol, respectivamente. Como estes valores sdo bastante superiores
aos dos metais alcahnos (ver Tabela 8.2), os elementos do Grupo 11 sdo muito
menos reativos. As energias de ionizacdo mais altas dos elementos do Grupo 11
resultam de uma bhndagem incompleta do nicleo pelos elétrons d internos (em
comparagdo com a bhndagem mais efetiva dos cernes de gas nobre totahnente
preenchidos). Como consequéncia, os elétrons s externos destes elementos séo
mais fortemente atraidos pelo nicleo. De fato, o cobre, a prata e o ouro sdo tdo
pouco reativos que sdo geralmente encontrados na natureza no seu estado ndo
combinado. A inércia e araridade destes metais os tomam vahosos na manufa-
tura de moedas e na ourivesaria. Por isso, estes metais também séo chamados de
“metais de cunhagem”. A diferenca nas propriedades quimicas entre os elemen-
tos do Gmpo 2 (os metais alcahno-terrosos) e os metais do Gmpo 12 (o zinco, 0
cadmio e o mercurio) pode ser exphcada de modo semelhante.

Propriedades dos 6xidos ao longo de um periodo

Uma maneira de comparar as propriedades dos elementos representativos ao
longo de um periodo é examinar as propriedades de uma série de compostos se-
melhantes. Como o0 oxigénio se combina com quase todos os elementos, vamos
comparar as propriedades de 6xidos dos elementos do terceiro periodo para ver
como os metais diferem dos sentmetais e dos ndo metais. Alguns elementos do
terceiro periodo (P, S e Cl) formam vérios tipos de 6xidos, mas, para simplificar,
vamos considerar apenas os 6xidos em que os elementos tém o nimero de oxi-
dacdo mais alto. A Tabela 8.4 lista algumas caracteristicas gerais destes 6xidos.
Observamos anteriormente que o oxigénio tem tendéncia em formar o ion éxido.
Esta tendéncia é favorecida quando o oxigénio se combina com metais que tém
energias de ionizagdo baixas, ou seja, 0s dos Grupos 1e 2 e o aluminio. Assim,
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Tabela 8.4 Algumas propriedades dos 6xidos dos elementos do terceiro periodo

NazO MgO A3 Si2 - SO3  Cl0O7

Tipo de composto Tnnirm Molecular >
Estrutura < Thiikkikps >
moleculares discretas
Ponto de fuséo (°C) 1275 2800 2045 1610 580 16,8 -91,5
Ponto de ebulicdo (°C) ? 3600 2980 2230 ? 448 82
Natureza acido-base Béasico Basico Anfotero 00 e YNy T [ Pe—— >

Na20, MgO e Al203 sdo compostos idnicos, como indicado pelos seus pontos de
fusdo e de ebulicdo elevados. Eles tém estruturas tridimensionais estendidas nas
quais cada cation esta rodeado de um nimero especifico de anions e vice-versa.
A medida que as energias de ionizacio dos elementos aumentam da esquerda
para a direita, 0 mesmo acontece com a natureza molecular dos dxidos que se
formam. O siKcio é um semimetal; o seu 6xido (SIO2) também tem uma rede
tridimensional estendida, embora ndo haja ions. Os 6xidos de fosforo, enxofre
e cloro sdo compostos moleculares constituidos por unidades pequenas e dis-
cretas. A fraca atracdo entre estas moléculas resulta em pontos de fusdo e de
ebulicdo relativamente baixos.

A maior parte dos 6xidos pode ser classificada em &cidos ou bésicos, de-
pendendo se produzem &cidos ou bases quando dissolvidos em agua ou se rea-
gem como acidos ou bases em certos processos. Alguns 6xidos sdo anféteros,
isto é, apresentam propriedades &cidas e basicas. Os primeiros dois dxidos do
terceiro periodo, Na20 e MgO, sdo 6xidos basicos. Por exemplo, Na20 reage
com a agua para formar a base hidréxido de sédio:

Na20 (/) + H20 (0 —-->2NaOH(fI")

O 6xido de magnésio é praticamente insollvel; ele ndo reage com a agua de
modo perceptivel. Contudo, ele reage com os &cidos de uma maneira que se
assemelha a uma reacdo acido-base:

MgO(5) + 2HCI(fIN)-—->MgCl2(fl") + H20(/)

Repare que os produtos desta reagdo sdo um sal (MgClI2) e agua, os produtos
normais de uma neutrahzagao acido-base.

O oxido de aluminio é ainda menos soltvel do que o 6xido de magnésio;
ele também ndo reage com a dgua. Contudo, ele mostra propriedades bésicas ao
reagir com acidos:

AIl203(i) + 6HCI(fI")----—->2AICI3(fI") + 3H20(/)
Também exibe propriedades acidas ao reagir com bases:
Al203(5) + 2NaOH(fl®) + 3H20(/)----- >2NaAl(OH)4(&n)

Assim, 0 Al203é classificado como um éxido anf6tero porque tem propriedades
4cidas e basicas. Outros 6xidos anfoteros sio o ZnO, o BeO e o Bi20a.

O oxido de silicio € insollvel e ndo reage com a agua. Contudo, ele tem
propriedades acidas, pois reage com bases muito concentradas:

Si02(5) + 2NaOH (fIN)--->Na2Sio3(fl") + H20 (/)

Por isso, as solugdes aquosas concentradas de bases como NaOH {aq) néo de-
vem ser guardadas em recipientes de vidro Pyrex, que é feito de SiO2.

Repare que esta neutralizagdo acido-base
produz um sal, mas néo agua.



A descoberta dos gases nobres

No final do século xix, John William Stmtt, Terceiro Bardo
de Rayleigh, que era professor de fisica no Laboratdrio Ca-
vendish, em Cambridge, Inglaterra, determinou de forma pre-
cisa as massas atbmicas de varios elementos, mas obteve um
resultado intrigante para o nitrogénio. Um dos seus métodos
de preparagdo do nitrogénio era pela decomposi¢do térmica
da amonia:

2NH3(g)--— >N2(g) + 3H2(g)

Outro método era comegar com ar e remover dele oxigénio,
dioxido de carbono e vapor de 4gua. Invariavelmente, o nitro-
génio do ar era ligeiramente mais denso (cerca de 0,5%) do
que o nitrogénio da amonia.

O trabalho de Lord Rayleigh chamou a atengdo de Sir
William Ramsay, professor de quimica no University College
em Londres. Em 1898, Ramsay passou nitrogénio, 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,N2Is)

Depois de todo o nitrogénio ter reagido com o magnésio, Ra-
msay ficou com um gés que ndo se combinava com nada.

Com a ajuda de Sir William Crookes, o inventor da am-
pola de descarga, Ramsay e Lord Rayleigh descobriram que
0 espectro de emissdo do géas ndo coincidia com o de nenhum
dos elementos conhecidos. O gas era um elemento novo! De-
terminaram a sua massa atdbmica como 39,95 u e deram-lhe o
nome de argbnio, que significa “o preguigoso” em grego.

Uma vez descoberto o arg6nio, rapidamente outros ga-
ses nobres foram identificados. Também em 1898, Ramsay
isolou o hélio de minérios de uranio (ver texto Quimica em
Ac¢do na pagina 272). A partir das massas atdbmicas do hélio e
do argdnio, da sua falta de reatividade quimica e daquilo que
se sabia entdo sobre a Tabela Periddica, Ramsay estava con-
vencido de que havia outros gases ndo reativos e que eles eram
todos membros de um mesmo grupo da Tabela Periédica. Ele
e o0 seu aluno Morris Travers comecaram a procurar 0s gases
desconhecidos. Eles usaram uma maquina refrigeradora para
produzir ar liquido. Aplicando a técnica chamada destilacéo
/racionada, deixaram aquecer o ar lentamente e recolheram os
componentes que entravam em ebuhcdo a diferentes tempera-
turas. Deste modo, analisaram e identificaram trés elementos
novos - 0 nednio, o criptdnio e o xendnio - em apenas trés
meses. Trés elementos novos em apenas trés meses é um re-
corde que talvez nunca sera batido.

A descoberta dos gases nobres ajudou a completar a Ta-
bela Periddica. As suas massas atdmicas sugeriam que estes
elementos deveriam ser colocados a direita dos halogénios. A
discrepéancia na posicao do argdnio foi resolvida por Moseley,
como discutimos ao longo deste capitulo.

Finalmente, o dltimo membro dos gases nobres, o ra-
doénio, foi descoberto pelo quimico alemédo Frederick Dom
em 1900. Um elemento radioativo e 0 gas mais pesado que
se conhece, a descoberta do radonio ndo s6 completou os ele-
mentos do Gmpo 18, mas também permitiu avancar na nos-
sa compreensao da natureza da desintegragdo radioativa e da
transmutagdo dos elementos.

Lord Rayleigh e Ramsay ganharam ambos o Prémio
Nobel em 1904 pela descoberta do argdnio. Lord Rayleigh re-
cebeu o prémio em fisica, e Ramsay, em quimica.

Sir William Ramsey (1852-1916).
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Os demais 6xidos do terceiro periodo sdo acidos. Eles reagem com a agua
para formar o acido fosférico (H3P04), 0 &cido sulfirico (H2s04) e 0 cido per-
clérico (Hc104):

P40,0(i) + 6H20(/) -----> 4H3POA(i/")
S03(") + H20(/) ----> H2S0,(aq)
CI207(/) + H20(/) -----> 2HCI104(fI")

Alguns 6xidos, como o CO e o NO, sdo neutros; isto é, eles ndo reagem com a
agua para produzir uma solugédo acida nem basica. Em geral, os 6xidos que con-
tém elementos ndo metélicos ndo sdo basicos.

Este breve estudo dos éxidos dos elementos do terceiro periodo mostra
que, a medida que o carater metalico dos elementos diminui da esquerda para a
direita ao longo de um periodo, os seus 6xidos variam de basicos para anfoteros
e finalmente para acidos. Os 6xidos metalicos sdo em geral basicos e a maioria
dos 6xidos de ndo metais sdo acidos. As propriedades intermedidrias dos 6xidos
(como as mostradas pelos dxidos anféteros) sdo apresentadas pelos elementos
cujas posicOes no periodo sdo intermediarias. Repare também que, como o cara-
ter metalico dos elementos aumenta de cima para baixo dentro de um grupo de
elementos representativos, € de se esperar que 0s 6xidos dos elementos com o
maior nimero atbmico sejam mais basicos do que os dos elementos mais leves.
Isso acontece de fato.

Exemplo 8.6

Classifique os seguintes 6xidos como &cidos, basicos ou anféteros: (a) Rb2o, (b)
BeO, (c) AS20s.

Estratégia Que tipo de elementos os 6xidos 4cidos formam? E os 6xidos bésicos?
E os 6xidos anfoteros?

Resolugdo (a) Como o rubidio é um metal alcalino, é de se esperar que Rbz2o seja
um 6xido basico.

(b) O berilio ¢ um metal alcalino-terroso. Contudo, como ele é o primeiro mem-
bro do Grupo 2, é de se esperar que possa ser um pouco diferente dos outros
membros do grupo. No texto vimos que o A1203 é anfétero. Como o berilio e o
aluminio exibem uma relacdo diagonal, o BeO pode assemelhar-se ao A1203 nas
suas propriedades. Verifica-se que o BeO também é um 6xido anfétero.

(c) Como o arsénio é um ndo metal, é de se esperar que 0 AS205 seja um 6xido acido.

Exercicio Classifique os seguintes 6xidos como 4cidos, basicos ou anféteros: (a)
ZnO, (b) P40 10, (c) CaO.

Equacdes-chave

Z9f=Z —cr (8.2) Definicdo de carga nuclear efetiva.

Resumo de fatos e conceitos

Problema semelhante: 8.72.
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1. Os quimicos do século xix desenvolveram a Tabela Peri6-
dica arranjando os elementos em ordem crescente das suas
massas atdémicas. As discrepancias nas primeiras versdes
da Tabela Periédica foram resolvidas arranjando os ele-
mentos pela ordem dos seus nimeros atémicos.

2. A configuracdo eletrénica determina as propriedades de
um elemento. A Tabela Periédica moderna classifica os ele-
mentos de acordo com 0s seus nimeros atdmicos e também
pelas suas configuracdes eletronicas. A configuragcdo dos
elétrons de valéncia afeta diretamente as propriedades dos
atomos dos elementos representativos.
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Quimica

As variacdes periddicas das propriedades fisicas dos ele-
mentos refletem as diferencas na estrutura atdmica. O ca-
rater metalico dos elementos diminui ao longo de um pe-
riodo, de metais passando para semimetais e ndo metais, e
aumenta de cima para baixo dentro de um dado grupo de
elementos representativos.

O raio atdmico varia periodicamente com o arranjo dos ele-
mentos na Tabela Periédica. Ele diminui da esquerda para a
direita e aumenta de cima para baixo.

A energia de ionizacdo é uma medida da tendéncia de um
atomo de resistir a perda de um elétron. Quanto maior a
energia de ionizacdo, mais forte é a atracdo entre o nucleo
e o elétron. A afinidade eletronica é uma medida da tendén-

Palavras-chave

Afinidade eletronica (A£E),

Carg

Q

Elétrons de valéncia, p. 332

p. 347 Elétrons préximos do nucleo.
a nuclear efetiva (2), p. 332
p. 336

uestdes e problemas

Desenvolvimento da Tabela Periodica
Questdes de revisao

8.1 Descreva sucintamente a importancia da Tabela Perio-
dica de Mendeleev.

8.2 Qual é a contribuigdo de Moseley para a Tabela Peri6-
dica moderna?

8.3 Descreva o esquema geral da Tabela Periédica moderna.

8.4 Qual é arelagcdo mais importante entre os elementos do
mesmo gmpo da Tabela Periédica?

Classificagdo periddica dos elementos
Questdes de revisao

8.5 Quais dos seguintes elementos sdo metais, ndo metais
ou semimetais? As, Xe, Fe, Li, B, Cl, Ba, P, I, Si.

8.6 Compare as propriedades fisicas e quimicas dos metais
e dos ndo metais.

8.7 Faca um esbogo (ndo sdo necessarios detalhes) da Ta-
bela Periédica. Indique as regides onde se encontram
0s metais, 0s ndo metais e 0s semimetais.

8.8 O que é um elemento representativo? Indique os nomes
e os simbolos de quatro elementos representativos.

8.9 Sem recorrer a Tabela Periddica, escreva o nome e 0
simbolo de um elemento em cada um dos seguintes
grupos: 1, 2,13, 14, 15,16, 17, 18, metais de transigéo.

.10 Indique se os seguintes elementos existem como espé-
cies atdbmicas, espécies moleculares ou estruturas tri-
dimensionais extendidas na sua forma mais estavel a

Elementos representativos.

Energia de ioitizagdo (7), p. 342
Isoeletrénico, p. 335

8.13

8.16

cia de um atomo em ganhar um elétron. Quanto mais po-
sitiva a afinidade eletrénica, maior é a tendéncia do a&tomo
em ganhar um elétron. Os metais tém energias de ionizagéo
baixas e os ndo metais tém geralmente afinidades eletréni-
cas elevadas.

Os gases nobres sdo muito estaveis porque as suas subca-
madas NS e NP externas estdo completamente preenchidas.
Os metais entre os elementos representativos (nos Grupos
1, 2 e 13) tendem a perder elétrons até que os seus cations
se tomem isoeletronicos com os gases nobres que os pre-
cedem na Tabela Periddica. Os ndo metais dos Gmpos 15,
16 e 17 tendem a aceitar elétrons até que os seus anions se
tomem isoeletrénicos com os gases nobres que 0s seguem
na Tabela Peri6dica.

Oxido anfétero, p. 359
Raio atébmico, p. 337
Raio i6ilco, p. 339
Relagao diagonal, p. 350

p. 332

25°C e 1 atm. Escreva a férmula molecular ou empirica
para cada um: fésforo, iodo, magnésio, nednio, carbo-
no, enxofre, césio e oxigénio.

8.11 Considere um solido escuro e brilhante e determine se

¢ iodo ou um elemento metalico. Sugira um teste nédo
destrutivo para chegar a resposta correta.

8.12 O que séo elétrons de valéncia? Para os elementos re-

presentativos, o nimero de elétrons de valéncia de um
elemento é igual ao digito das unidades do nimero do
seu grupo. Mostre que isso é verdadeiro para os seguin-
tes elementos: Al, Sr, K, Br, P, S, C.

Escreva a configuracédo eletrénica das camadas exter-
nas para (a) os metais alcalinos, (b) os metais alcalino-
-terrosos, (c) os halogénios, (d) os gases nobres.

Use os metais de transicdo da primeira linha (do Sc ao
Cu) para ilustrar as caracteristicas das configuracdes
eletronicas dos metais de transicédo.

8.15 As configuragdes eletronicas dos ions derivados de ele-

mentos representativos tém um padrdo comum. Qual é
esse padrdo e como ele se relaciona com a estabilidade
desses fons?

O que queremos dizer quando afirmamos que dois fons
ou um atomo e um ion sdo isoeletronicos?

8.17 O que esté errado na afirmacédo: “Os atomos do elemen-
to X sdéo isoeletronicos com os &tomos do elementoY ”?

Dé trés exemplos de fons de metais de transi¢do da pri-
meira linha (Sc a Cu) cujas configuragdes eletrénicas
sdo representadas por um cerne de argénio.
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Problemas

8.19

8.22

8.23

8.24

8.25

8.26

8.27

8.28

8.29

Na Tabela Peri6édica, o elemento hidrogénio é por vezes
agrupado com os metais alcalinos (como neste livro) e
por vezes com os halogénios. Explique por que o hidro-
génio pode se assemelhar aos elementos do Grupo 1 e
aos do Grupo 17.

Um atomo neutro de um dado elemento tem 17 elé-
trons. Sem consultar a Tabela Periddica, (a) escreva a
configuracéo eletrdnica no estado fundamental do ele-
mento, (b) classifique o elemento, (c) determine se este
elemento é diamagnético ou paramagnético.

Agrupe as seguintes configuracdes eletronicas em pa-
res que representariam propriedades quimicas seme-
lhantes dos seus atomos:

(@) \s"25"2p\7>s0

(b) \s"2s"2ph

(c) 15"25"2p"?7>5"7>p ASNVVAD!

(d) \s"2sh

(e) Ish2s"2ph

" 12" 207> >

Agrupe as seguintes configuracdes eletronicas em pa-
res que representariam propriedades quimicas seme-
lhantes dos seus atomos:

@) \s"2s"2p”

(b) 1s"2s"

(c) Isw2p”?

(d) Isw2p”3s"3p”h

(e) Ishs%"3s"3pW

(9) 1/25~2p~3/3/4/3i/™°V

Sem recorrer a Tabela Periddica, escreva as configura-
¢cOes eletronicas dos elementos com os nimeros atémi-
cos a seguir: (a) 9, (b) 20, (c) 26, (d) 33. Classifique os
elementos.

Especifique o grupo da Tabela Periédica no qual se en-
contra cada um dos elementos a seguir: (a) [Ne]3i\ (b)
[Nel3/3p”~ (c) [Ne]3/3p~ (d) [Ar]4573/.

Um ion derivado de um metal da primeira série de
metais de transicdo tem quatro elétrons na subcamada
3d. Qual sera o elemento M?

Um fon metélico com acarga + 3 tem cinco elétrons na
subcamada 3d. Identifique o metal.

Escreva as configuracdes eletrénicas dos seguintes
fons: () U \ (b) H*, (c) (d) F, (e) s~ (f) AN+,
(g) Se"-, (h) Br-, (i) Rb™ (j) (k) Sn"% (1) Te"-,
(m) Ba"+, (n) Pb"+, (0) In"+, (p) T1+, (q) TI"+.

Escreva as configuracdes eletronicas dos seguintes
fons, que tétm um papel importante em processos bio-
guimicos nos nossos corpos: (a) Na™», (b) Mg™~, (c)
cr, (d) K~ (e) Ca"% (f) Fe"% (g) Cu"” (h) Zn"~
Escreva as configuracdes eletronicas nos estados fun-
damentais dos seguintes ions de metais de transicdo: (a)

8.30

8.31
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Sc"% (b) Ti“A (c) V’ % (d) CA"~ (e) Mn"% (f) Fe"% (g)
Fe"+, (h) Co"~ (i) Ni"+, (j) Cu” (k) Cu"~ (1) Ag+, (m)
Au*, (NYAU"™,(0)Pt"+.

Diga quais sdo os fons com carga +3 que tém as se-
guintes configuracdes eletronicas: (a) [Ar]3i/”, (b) [Ar],
(c) [Kr]4d", (d) [Xe]4/"5/.

Quais das espécies seguintes sdo isoeletronicas umas
com as outras? C, d “, M~ B “, Ar, Zn, FeN", GeN'N
Agrupe as espécies isoeletronicas: Be™”, F~,
N~ He, SN, CoNN AT,

Fern

Variacao periodica das propriedades fisicas
Questdes de revisao

8.33 Defina raio atdbmico. O tamanho de um &tomo tem um
significado preciso?

8.34 Como o raio atdmico varia (a) da esquerda para a direi-
ta ao longo de um periodo e (b) de cima para baixo em
um grupo?

8.35 Definaraio idbnico. Como o tamanho de um atomo varia
quando ele é convertido (a) em um anion e (b) em um
cation?

8.36 Explique por que, para fons isoeletronicos, os anions
sdo maiores do que os cations.

Problemas

8.37 Com base nas suas posicdes na Tabela Periddica, sele-
cione o &tomo com maior raio atémico em cada um dos
seguintes pares: (a) Na, Cs; (b) Be, Ba; (c) N, Sb; (d) F,
Br; (e) Ne, Xe.

8.38 Coloque os seguintes &tomos em ordem decrescente de
raio atbmico: Na, Al, P, Cl, Mg.

8.39 Qual é o maior &tomo no Grupo 14?

8.40 Qual é o menor &tomo no Grupo 17?

8.41 Por que o raio do atomo de litio é consideravelmente
maior do que o do &tomo de hidrogénio?

8.42 Use o segundo periodo da Tabela Periédica para mos-
trar que o tamanho dos atomos diminui @ medida que
vamos da esquerda para a direita. Explique a tendéncia.

8.43 Indique qual das espécies em cada um dos pares a se-
guir é menor: (a) Cl ou CF; (b) Na ou Na”; (c) 0"~ ou
SN (d) Mg ou AN, (e) Aut ou AuNN,

8.44 Coloque os seguintes ions em ordem crescente de raio
ionico: N~ Na"”, F", Mg"™», 0N,

8.45 Diga qual dos ions a seguir é o maior e justifique: Cu”
ou Cun™.

8.46 Diga qual dos fons a seguir é o maior e justifique: Sen*
ouTen*.

8.47 Indique os estados fisicos (gasoso, liquido ou sélido)
dos elementos representativos do quarto periodo (K,
Ca, Ga, Ge, As, Se, Br) a1l atme 25°C.

8.48 Tanto o H" como o He contém dois elétrons F. Qual é

amaior espécie? Justifique a sua escolha.
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Energia de ionizagao
Questdes de revisado

8.49

8.50

Defina energia de ionizacdo. As medidas de energias
de ionizacéo sdo geralmente feitas quando os atomos
estdo na fase gasosa. Por qué? Por que a segunda ener-
gia de ionizacao é sempre maior do que a primeira para
gualquer elemento?

Esboce a estrutura da Tabela Periddica e mostre as ten-
déncias dos grupos e dos periodos relativos a primeira
energia de ionizagdo. Que tipos de elementos tém as
maiores energias de ionizacgéo e que tipos tém as meno-
res energias de ionizagao?

Problemas

8.51

8.52

8.53

8.54

8.55

8.56

8.57

8.58

Coloque os seguintes elementos em ordem crescente de
primeira energia de ionizacédo: Na, Cl, Al, Se Cs.

Coloque os seguintes elementos em ordem crescente de
primeira energia de ionizagdo: F, K, P, Ca e Ne.

Use o terceiro periodo da Tabela Periédica para ilus-
trar a variagdo das primeiras energias de ionizacéo dos
elementos quando nos deslocamos da esquerda para a
direita. Explique a tendéncia.

Em geral, a energia de ionizagcdo aumenta da esquerda
para a direita ao longo de um dado periodo. O alumi-
nio, contudo, tem uma energia de ionizagcdo menor do
gue a do magnésio. Explique.

A primeira e a segunda energias de ionizagdo do K sdo
419 kJ/mol e 3052 kJ/mol e as do Ca s&o 590 kJ/mol
e 1145 kJ/mol, respectivamente. Compare os valores e
comente as diferencas.

Dois atomos tém configuragdes eletronicas \s"2s"2p” e
\s"2s"2p"2s". A primeira energia de ionizagdo de um é
2080 kJ/mol, e a do outro é 496 kJ/mol. Relacione cada
energia de ionizagdo a uma das configuracdes eletroni-
cas dadas. Justifique a sua escolha.

Um ion do tipo do hidrogénio é um ion que contém
apenas um elétron. As energias de um elétron em um
ifon do tipo do hidrogénio sao dadas por

E, = -(2,18 X 10"

onde n é 0 nUmero quantico principal ez ¢ 0 Nime-
ro atdmico do elemento. Calcule a energia de ioniza-
¢do (em kJ/moal) do ion He™,

O plasma é um estado da matéria que consiste em fons
positivos no estado gasoso e elétrons. No estado plas-
ma, um atomo de mercurio pode ficar sem os seus 80
elétrons e, portanto, existiria como Use a equa-
¢do do Problema 8.57 para calcular a energia necessa-
ria para o ultimo passo da ionizagéo, isto é.

Hg"(g)-— >ng"g) + e-

Afinidade eletronica
Questdes de revisdo

8.59

8.60

(a) Defina afinidade eletronica, (b) As medidas de afi-
nidade eletrdnica sédo feitas com atomos no estado ga-
s0s0. Por qué? (c) A energia de ionizagé@o é sempre uma
quantidade positiva, enquanto a afinidade eletrdnica
pode ser positiva ou negativa. Explique.

Explique as tendéncias da afinidade eletrénica desde o
aluminio ao cloro (ver Tabela 8.3).

Problemas

8.61

8.62

8.63

8.64

Coloque os elementos em cada um dos seguintes gru-
pos em ordem crescente de afinidade eletrénica: (a) Li,
Na, K; (b) F, Cl, Br, I; (c) O, Si, P, Ca, Ba.

Especifique qual dos elementos a seguir vocé esperaria
que tivesse a maior afinidade eletrdnica e qual teria a
menor: He, K, Co, S, Cl.

Considerando as suas afinidades eletrdnicas, vocé acha
possivel que os metais alcalinos formem um &nion
como M*“, onde M representa um metal alcalino?

Explique por que os metais alcalinos tém maior afini-
dade para elétrons do que os metais alcaUno-terrosos.

Variacao das propriedades dos elementos
representativos
Questoes de revisao
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O que significa relacdo diagonal? Indique dois pares de
elementos que apresentam esta relacao.

Quais elementos sdo mais propensos a formar 6xidos
4cidos? E dxidos béasicos? E ¢xidos anfoteros?

Problemas
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Use os metais alcalinos e os metais alcalino-terrosos
para mostrar como prever as propriedades quimicas
dos elementos apenas a partir das suas configuracdes
eletronicas.

Com base no seu conhecimento da quimica dos metais
alcalinos, preveja algumas propriedades do francio, o
Gltimo membro do grupo.

Como um grupo, os gases nobres sdo muito estaveis
quimicamente (sdo 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 ndo ceder nem aceitar elétrons adicionais.

Por que os elementos do Grupo 11 sdo mais estaveis
do que os do Grupo 1, embora paregcam ter a mesma
configurago eletronica externa ns®, onde né0 ndmero
quantico principal da camada exterior?

Como as propriedades quimicas dos 6xidos variam da
esquerda para a direita ao longo de um periodo? E de
cima para baixo dentro de um dado grupo?
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Escreva as equacdes balanceadas para as reagdes en-
tre cada um dos 6xidos a seguir e a agua: (a) Li20, (b)
CaO, (c) SOs.

Escreva as formulas e 0 nome dos compostos binarios
de hidrogénio dos elementos do segundo periodo (Li a
F). Descreva como as propriedades fisicas e quimicas
destes compostos variam da esquerda para a direita ao
longo do periodo.

Qual é o 6xido mais béasico, MgO ou BaO? Por qué?

Problemas adicionais
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Diga se cada uma das propriedades dos elementos re-
presentativos aumenta ou diminui geralmente (a) da
esquerda para a direita ao longo do periodo e (b) de
cima para baixo dentro de um dado grupo: carater me-
talico, tamanho atdmico, energia de ionizagdo, acidez
dos Oxidos.

Recorrendo a Tabela Periédica, dé o nome de (a) um
elemento halogénio do quarto periodo, (b) um elemen-
to semelhante ao fésforo em propriedades quimicas,
(c) o metal mais reativo do quinto periodo, (d) um ele-
mento que tem o ndmero atdbmico menor do que 20 € é
semelhante ao estroncio.

Escreva as equagdes que representam os seguintes pro-
Cessos:

(a) A afinidade eletrénica do S*.

(b) A terceira energia de ionizagdo do titanio.

(c) A afinidade eletrdnica do My

(d) A energia de ionizagdo do o 7.

Liste todos os ions comuns dos elementos representa-

tivos e dos metais de transi¢cdo que sdo isoeletrénicos
com o Ar.

Escreva as férmulas empiricas (ou moleculares) dos
compostos que os elementos do terceiro periodo (do
sodio ao cloro) devem formar com (a) oxigénio mo-
lecular e (b) cloro molecular. Em cada caso diga se o
composto deve ter carater ibnico ou molecular.

O elemento M é um metal brilhante e muito reati-
vo (ponto de fusdo 63°C) e o elemento X é um nédo
metal muito reativo (ponto de fusdo —7,2°C). Eles
reagem para formar um composto com a formula em-
pirica MX, um sélido branco, quebradico e que funde
a 734°C. Quando dissolvida em &gua ou quando no
estado fundido, a substancia conduz eletricidade. Ao
borbulhar cloro através de uma solucédo aquosa con-
tendo M X, aparece um liquido vermelho acastanhado
e formam-se ions Cl“. A partir destas observagdes,
identifigue M e X. (Talvez seja necessario consultar
um livro de tabelas de quimica para ver os pontos de
fusdo.)

Relacione cada elemento da direita com a sua descri¢do
a esquerda:
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Célcio (Ca)
Ouro (Au)
Hidrogénio (H2)
Argdnio (Ar)
Bromo (Br2)

(&) Um liquido vermelho escuro

(b) Um gas incolor que entra
em combustdo com o oxigénio

(c) Um metal reativo que
ataca a dgua

(d) Um metal brilhante usado em ourivesaria

(e) Um gas inerte

Agrupe as espécies seguintes em pares isoeletronicos:

ON, Ar, ™, Ne, Zn, Cs”, NN, As™, N, Xe.

Em qual dos seguintes grupos as espécies estao escritas

em ordem decrescente de raio? (a) Be, Mg, Ba, (b) N,
(QTIN" P+ T1+

Qual das propriedades a seguir apresenta uma variagdo
periddica clara? (a) primeira energia de ionizagéo, (b)
massa molar dos elementos, (c) nimero de is6topos de
um elemento, (d) raio atdmico.

Quando se borbulha diéxido de carbono em uma solu-
¢éo limpida de hidroxido de célcio, a solugdo toma-se
leitosa. Escreva a equacgdo da reacdo e expliqgue como
ela ilustra que o CO2 é um 6xido &cido.

Séo dadas quatro substancias: um liquido vermelho fu-
megante, um sélido escuro de aspecto metalico, um gas
amarelo-claro e um gas amarelo-esverdeado que ataca
o vidro. Tem-se a informacéo de que estas substancias
s80 0s quatro primeiros membros do Gmpo 17, os halo-
génios. Diga o nome de cada um deles.

Calcule avariagdo de energia dos seguintes processos:

(@ Na(g) + CI(g)---—->Na~(g) + Cr(g)
(b) Ca(g) + 2Br(g)-——-->Ca"+(g) + 2Br-(g)

Calcule avariagédo de energia dos seguintes processos:

(@ Mg(g) + 2F(g)----->Mg"+(g) + 2F-(g)
(b) 2Al(g) + 30(g)--—-»2AI"+(g) + 30"-(g)
A afinidade eletrbnica do 0 *“ & —844 kj/mol.

Para cada par listado de elementos, indique trés pro-
priedades que mostram a sua semelhanca quimica: (a)
sodio e potéssio e (b) cloro e bromo.

Indigque 0 nome do elemento que forma compostos, em
condicdes apropriadas, com todos os outros elementos
da Tabela Periddica, exceto He, Ne e Ar.

Explique por que a primeira afinidade eletrénica do en-
xofre é 200 kJ/mol mas a segunda é —649 kJ/mol.

O ifon H“ e o &tomo de He tém dois elétrons Is cada.
Qual das duas espécies € maior? Justifique.

Preveja os produtos dos 6xidos a seguir com agua:
Nazo,Ba0, CO2, N205, P4010, SO3. Escreva uma equa-
¢éo para cada uma das reacdes. Especifique se os 6xi-
dos sdo acidos, basicos ou anféteros.

Escreva as formulas e os nomes dos 6xidos dos elemen-
tos do segundo periodo (Li a N). Identifique os 6xidos
como &cidos, basicos ou anféteros.
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Diga se cada um dos elementos a seguir é um gas, um
liquido ou um sélido nas condigdes atmosféricas. Diga
também se eles existem na forma elementar como ato-
mos, como moléculas ou como uma rede tridimensio-
nal: Mg, ClI, Si, Kr, O, I, Hg, Br.

Quais séo os fatores que justificam a natureza tnica do
hidrogénio?

O ar em uma nave ou em um submarino precisa ser
purificado do diéxido de carbono exalado. Escreva as
equagdes para as reagdes entre o dioxido de carbono e
(@) 6xido de litio (Li20), (b) peroxido de sédio (Na202)
e (c) superdxido de potassio (KO2).

A férmula para calcular as energias de um elétron em
um fon do tipo hidrogénio é dada no Problema 8.57. Esta
equacgdo ndo pode ser aplicada a 4&tomos com muitos
elétrons. Uma forma de modifica-la para atomos mais
complexos é substituir Z por (Z —cr), onde Z é o nime-
ro atdbmico e cr é uma quantidade adimensional positiva
chamada constante de blindagem. Considere o dtomo de
hého como exemplo. O significado fisico de cr é que ele
representa a medida da blindagem que os dois elétrons
Ii 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 ionizagdo
do hého for 3,94 X 10" J por atomo. (Nos seus calcu-
los, ignore o sinal menos na equagao dada.)

Por que os gases nobres tém afinidades eletronicas ne-
gativas?

O raio atdmico do K é 227 pm e o do K*' é 133 pm.
Calcule a porcentagem de diminuig¢do de volume que
ocorre quando K (g) é convertido a K'(g). 10 volume
de uma esfera é (f)@r”, onde r é o raio da esfera.]

O raio atémico 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.)

A técnica chamada de espectroscopia fotoeletronica €
usada para medir as energias de ionizagdo dos atomos.
Uma amostra é irradiada com luz ultravioleta e os elé-
trons sdo ejetados da camada de valéncia. Sdo medi-
das as energias cinéticas dos elétrons ejetados. Como a
energia do féton UV e a energia cinética do elétron sdo
conhecidas, podemos escrever

hv = EI + kmu”

onde V& a frequéncia da luz UV, em eu sdo a massa
e a velocidade do elétron, respectivamente. Em uma
experiéncia, verificou-se que a energia cinética do
elétron ejetado do potassio era 5,34 x 10“/*\J usan-
do uma fonte UV de comprimento de onda 162 nm.
Calcule a energia de ionizac&o do potassio. Como é
possivel ter certeza de que esta energia de ioniza-
¢ao corresponde & do elétron na camada de valéncia
(isto €, & do elétron mais fracamente ligado)?

Recorrendo ao texto Quimica em AGA0 na pagina 360,
responda as seguintes questdes, (a) Por que demorou
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tanto tempo para se descobrir o primeiro gas nobre (ar-
gbnio) na Terra? (b) Uma vez descoberto o argdnio, por
que demorou relativamente pouco tempo para se desco-
brir os demais gases nobres? (c) Por que o hélio néo foi
isolado pela destilacdo ffacionada do ar liquido?

A energia necessaria para 0 processo a seguir € 1,96 X
107kJ/mol:

Li(g)——>Lir-"(g) + 3e-

Se a primeira energia de ionizagdo do litio for
520 kj/ml, calcule a segunda energia de ionizac&o do
litio, isto &, a energia necessaria para 0 processo

Li*(g)-—- “Lp(g) + e-

{Sugestdo: é necessaria a equacdo do Problema
857.)

Um elemento X reage com o hidrogénio a 200°C para
formar um composto Y. Quando Y é aquecido a uma
temperatura superior, decompde-se no elemento X e
em hidrogénio na razéo de 559 mL de H2 (medidos em
condigdes 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.

Dé-se a um aluno amostras de trés 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-
vagoes a seguir: o elemento X tem um brilho metélico,
conduz eletricidade e reage lentamente com o acido
cloridrico para produzir hidrogénio gasoso. O elemento
Y é um solido amarelo-claro que ndo conduz eletrici-
dade. O elemento Z tem um brilho metalico, conduz
eletricidade e, quando exposto ao ar, forma lentamente
um pé branco. Uma solugdo do p6 branco em agua é
basica. Destas observacdes, o que vocé pode concluir
acerca dos elementos?

Identique os fons cujos diagramas dos orbitais dos elé-
trons de valéncia sdo apresentados a seguir. As cargas
dos fons sdo: (a) 1+, (b) 3+, (c) 4+, (d) 2+.
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Qual é a afinidade eletronica do ion Na*?

As energias de ionizagéo do sédio (em kJ/mol), come-
¢ando pela primeira e acabando na décima primeira,
sdo 495,9, 4560, 6900, 9540, 13 400, 16 600, 20 120,
25 490, 28 930, 141 360, 170 000. Faca um gréfico do
logaritmo das energias de ionizagéo (eixo }) em fun-
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¢do do nimero de ionizagdo (eixo x); por exemplo, log
4955 é representado contra 1 (designado por EI\, a
primeira energia de ionizagdo), log 4560 é representa-
do contra 2 (designado por E12, a segunda energia de
ionizagdo) e assim por diante, (a) Designe Eli até Elu
com os elétrons em orbitais como 15, 2s, 2p e 35. (b) O
que vocé pode deduzir acerca das camadas eletrénicas
a partir das quebras na curva?

Experimentalmente, é possivel determinar a afinidade
eletronica de um elemento usando luz laser para ionizar
um anion do elemento na fase gasosa:

X-{g) + hv—>X(g) + e-

Recorrendo a Tabela 8.3, calcule o comprimento
de onda do f6ton (em nandmetros) correspondente
a afinidade eletrénica do cloro. Em que regido do
espectro se situa este comprimento de onda?

Expligue, em termos de configuracdo eletrénica, por
que o Fe" é mais facilmente oxidado a Fe”” do que o
M n~AraM nAAN,

A entalpia de atomizagdo padrdo de um elemento é a
energia necessaria para converter um mol de um ele-
mento na sua forma mais estavel a 25°C a um mol de
gas monoatdémico. Sabendo que a entalpia de atomiza-
¢cdo padrdo do s6dio é 108,4 ki/mol, calcule a energia
em quilojoules necessaria para converter um mol de
s6dio metdlico a25°C aum mol de ions Na"* gasosos.

Escreva as fdrmulas e os nomes dos hidretos dos se-
guintes elementos do segundo periodo: Li, C, N, O, F.
Preveja as suas reagdes com a agua.

Com base no conhecimento da configuragdo eletronica
do titanio, diga qual dos seguintes compostos de titanio
tem menor possibilidade de existir: K 3TiF6 K 2ri205,
TiCls, K2TiO4, K2TiFs.

Indique o nome de um elemento do Grupo 1 ou do
Grupo 2 que é um constituinte importante das substan-
cias a seguir: (a) remédio para a indigestdo acida, (b)
refrigerante em reatores nucleares, (c) sal de Epsom,
(d) fermento, (e) pélvora, (f) liga leve, (g) fertilizante
gue também neutraliza a chuva acida, (h) cimento e (i)
granulado para estradas congeladas. Talvez vocé tenha
de pedir mais informacgdes sobre alguns desses itens ao
seu professor.

Nas reacdes de deslocamento de halogénios, um ele-
mento halogénio pode ser gerado pela oxidagdo dos
seus anions por um halogénio que esteja acima dele na
Tabela Periédica. Isto significa que ndo ha uma forma
de preparar flior elementar, pois ele é o primeiro mem-
bro do Grupo 17. De fato, durante muitos anos, a Gnica
maneira de produzir flior elementar era oxidar os fons
F“ por via eletrolitica. Entdo, em 1986, um quimico
anunciou que, ao reagir o hexafluoromanganato (1V) de
potéssio (K2Mnp6 com o pentafluoreto de antimdnio
(SbFs) a 150°C, ele tinha gerado flaor elementar. Faga
o balanceamento a seguinte equacdo que representa a
reacdo:

K2MnFd + SbFg----- >KSbFg + MnF3 + F2
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Escreva a equacdo para a preparagdo de (a) oxigénio mo-
lecular, (b) amodnia, (c) di6xido de carbono, (d) hidrogé-
nio molecular, (e) 6xido de célcio. Indique os estados
fisicos dos reagentes e dos produtos em cada equagéo.

Escreva as férmulas quimicas dos 6xidos de nitrogénio
com os nimeros de oxidagdo a seguir: + 1, +2, +3,
+4, +5. (Sugestdo: ha dois 6xidos de nitrogénio com
nimero de oxidagdo +4.)

A maior parte dos fons dos metais de transi¢cdo sdo co-
loridos. Por exemplo, uma solugcdo de CUSO4¢é azul.
Como vocé pode mostrar que a cor azul se deve aos
fons CuM” e ndo aos ions SO |~?

Em geral, o raio atdbmico e a energia de ionizagdo tém
tendéncias periédicas opostas. Por qué?

Explique por que a afinidade eletrénica do nitrogénio é
aproximadamente zero, enquanto os elementos de am-
bos os lados, o carbono e o oxigénio, tém afinidades
eletronicas aprecidveis e positivas.

Considere os halogénios cloro, bromo e iodo. Os pon-
tos de fusdo e de ebulicdo do cloro sdo —101,0°C e
-34,6 °C, enquanto os do iodo sdo 113,5°C e 184,4°C,
respectivamente. Assim, o cloro é um gas e o iodo é um
sé6lido nas condigGes atmosféricas normais. Faga uma
estimativa para o ponto de fusdo e de ebulicdo do bro-
mo. Compare 0s seus valores com os tabelados.

Escreva a equacdo balanceada que descreve areagdo do
rubidio (Rb) com (a) H20(/), (b) C12g), (c) HZg).

As energias de ionizacdo (El) dos primeiros quatro elé-
trons de um elemento representativo sdo 738,1 kJ/mol,
1450 kJ/mol, 7730 kJ/mole 10 500 kJ/mol. Caracterize
o elemento de acordo com o grupo da Tabela Periédica.

Pouco se sabe da quimica do astato, o Gltimo mem-
bro do Grupo 17. Descreva as caracteristicas fisicas
que vocé espera que este halogénio tenha. Preveja os
produtos da reagdo entre o astateto de s6dio (NaAt) e
o acido sulfurico. (Sugestdo: o acido sulfarico é um
agente oxidante.)

Tal como discutido neste capitulo, a massa atdmica do
argonio é maior do que a do potassio. Esta observagao
criou problemas no principio do desenvolvimento da
Tabela Periédica porque significava que o argonio de-
veria ser colocado depois do potassio, (a) Como esta
dificuldade foi resolvida? (b) A partir dos seguintes
dados, calcule as massas atdmicas médias do argo-
nio e do potassio: Ar-36 (35,9675 u; 0,337%), Ar-38
(37,9627 u; 0,063%), Ar-40 (39,9624 u; 99,6%); K-39
(38,9637 u; 93,258%), K-40 (39,9640 u; 0,0117%),
K-41 (40,9618 u; 6,730%).

Calcule o comprimento de onda maximo daluz (em na-
ndmetros) necessario para ionizar um Unico d&tomo de
sodio.

Preveja o nimero atdmico e a configuracdo eletronica
do estado fundamental do membro seguinte dos metais
alcalinos depois do francio.

Por que os elementos com energias de ionizagdo eleva-
das também tém afinidades eletronicas mais positivas?
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Que grupo de elementos seria uma exce¢do a esta gene-
ralizagdo?

As primeiras quatro energias de ionizagcdo de um ele-
mento sdo aproximadamente 579 kJ/mol, 1980 kJ/mol,
2963 kJ/mole 6180 kd/mol. A que grupo da Tabela Pe-
riodica pertence este elemento?

Alguns quimicos pensam que o hélio deveria ser cha-
mado “héhon”.Porqué?

(@) A formula do hidrocarboneto mais simples é CH 4
(metano). Preveja as férmulas dos compostos mais
simples formados entre o hidrogénio e os elementos
a seguir: silicio, germanio, estanho e chumbo, (b) O
hidreto de s6dio (NaH) é um composto idbnico. Vocé
acha que o hidreto de rubidio (RbH) seria m ais ou me-
nos idbnico do que o NaH? (c) Preveja a reacdo entre
o radio (Ra) e a agua. (d) Quando exposto ao ar, o
aluminio forma uma camada de 6xido (Al1203) que
protege o metal da corrosdo. Que metal do Grupo 2
vocé esperaria que manifestasse uma propriedade se-
melhante? Por qué?

Escreva equacOes que demonstrem que o hidrogénio
molecular pode ser simultaneamente um agente redutor
e oxidante.

O Mg”™ e o CaM” sdo ambos ions bioldgicos importan-
tes. Uma das suas fun¢Bes é a de se ligar com 0s grupos
fosfato das moléculas de ATP ou com os aminodacidos
das proteinas. A tendéncia que os metais do Grupo 2
tém de se ligar aos anions aumenta na seguinte ordem
BaN'N < SrAN < CaM'M < M gAMM. Explique a tendéncia.
Relacione cada elemento da direita com a sua descri¢cdo
a esquerda:

(@) Um gés amarelo péalido Nitrogénio (N2

gue reage com a agua. Boro (B)

(b) Um metal macio que reage com Aluminio (Al)
a dgua para produzir hidrogénio Flaor (F2Q

(c) Um semimetal duro que tem Sédio (Na)

um ponto de fusdo elevado.
(d) Um gasincolor e inodoro.

(e) Um metal que é mais reativo do que o ferro, mas
nédo se corrdino ar.

Discorra sobre a importancia da Tabela Periédica. Dé
particular atengdo ao significado da posicdo de um ele-
mento na tabela e o modo como a posicdo se relaciona
com as propriedades fisicas e quimicas do elemento.

Em um gréafico, represente a carga nuclear efetiva (ver
p. 336) e o raio atdbmico (ver Figura 8.5) em fungédo
do nimero atdmico para os elementos do segundo pe-
riodo: LiaNe. Comente as tendéncias.

Uma forma alotrépica de um elemento X é um soélido
cristalino incolor. A reacdo de X com excesso de oXi-
génio produz um géas incolor. Este gas dissolve-se em
agua para dar uma solucdo acida. Escolha um dos ele-
mentos que corresponde a X: (a) enxofre, (b) fésforo,
(c) carbono, (d) boro e (e) silicio.
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Quando o metal magnésio entra em combustdo com o
ar, ele forma dois produtos, A e B. A reage com a agua
formando uma solucdo basica; B reage com a agua
formando uma solucdo semelhante a de A e um gés de
cheiro penetrante. Identifique A e B e escreva as equa-
¢Bes para as reagbes. {Sugestdo: ver texto Quimica em
acao na pagina 360.)

A energia de ionizagdo de um certo elemento é 412 kJ/
mol. No entanto, quando os 4&tomos deste elemento es-
tdo no primeiro estado excitado, a energia de ionizacao
é somente 126 kJ/mol. Com base nesta informacéo,
calcule o comprimento de onda da luz enutida na tran-
sicdo do primeiro estado excitado para o estado funda-

mental.

U tilize os seus conhecimentos de termoquimica para
calcular A if dos seguintes processos: (a) C 1“(g)-——— >
CIn(g) + 27-e (b) K+(g) + 2~ -——>K~{g).

Refira-se a Tabela 8.2 para explicar por que razéo apri-
meira energia de ionizagdo do hélio é menor do que
o dobro da energia de ionizacdo do hidrogénio, mas a
segunda energia de ionizagcdo do hélio é maior do que
o dobro da energia de ionizagdo do hidrogénio. [Suges-
td0: de acordo com a lei de Coulomb, a energia entre
duas cargas 2i e O 2separadas pela distancia r é propor-
cional a {Q\Q2r).]

Conforme mencionado no Capitulo 3 (p. 105), o nitra-
to de amonio (NHANO 3 é o fertilizante mais utilizado
mundialmente que contém o maior teor de nitrogénio.
Descreva como vocé prepararia este composto se lhe
dessem apenas 0 ar e a agua como m ateriais de partida.
Nesta tarefa vocé terd a sua disposicdo quaisquer dispo-
sitivos necessarios.

Uma das formas de estimar a carga efetiva (Zgf) de um
atomo com muitos elétrons é pela equagdo Eli = (1312
kJ/mol)(Zefin*) onde EI\ é a primeira energia de io-
nizacdo e n é o nimero quantico principal da camada
onde estéd o elétron. U tilize esta equacgdo para calcular
as cargas efetivas do Li, Na e K. Calcule também ZJn

de cada metal. Comente os seus resultados.

Para impedir a formagdo de 6xidos, peréxidos e supe-
réxidos, os metais alcalinos sdo por vezes armazenados
em atmosferainerte. Qual dos seguintes gases ndo deve
ser usado para o litio: Ne, Ar, N 2ou K r? Justifique. {Su-
gestdo: conforme mencionado neste capitulo, oLieo
Mg tém uma relacdo diagonal. Compare os compostos

comuns destes dois elementos.)

Descreva a funcdo biolégica no corpo humano dos ele-
mentos apresentados na Tabela Periédica a seguir. (Tal-
vez vocé tenha de pesquisar em sites da Internet, por

exemplo, www.webelements.com.)
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K Ca Cr Mn Fe Co Cu zn Br

Interpretacdo, modelagem e estimativa

8.147 Considere os primeiros 18 elementos, do hidrogénio
até o argdnio. Vocé esperaria que os atomos de metade
deles fossem diamagnéticos e que os atomos da outra
metade fossem paramagnéticos? Explique.

8.148 Compare a energia de ligagdo do césio (206 kJ/mol)
com a sua primeira energia de ionizagéo (376 kJ/mol).
Explique a diferenca.

8.149 O Unico composto confirmado do radonio é o difluo-
reto de raddnio, RnF2 Uma razédo pela qual é dificil
estudar a quimica do radonio é a de que todos os seus
isotopos sdo radioativos, logo, é perigoso manipular a
substancia. VVocé consegue sugerir outra razdo para a
existéncia de tdo poucos compostos de raddnio? (Su-
gestdo: as desintegracdes radioativas sdo processos
exotérmicos).

8.150 O arsénio (As) ndo é essencial para o corpo humano,
(a) Considerando o seu posicionamento na Tabela Pe-
riddica, sugira uma razdo para a sua toxicidade, (b)
Quando o arsénio é introduzido no organismo huma-
no, ele rapidamente aparece nos foliculos do cabelo em
crescimento. Este fato permitiu que os investigadores
criminais resolvessem muitos assassinatos misteriosos

Respostas dos exercicios

81 (a) IiW 2/3/3pV , (b) éum elemento representativo,
(c) diamagnético. 8.2Li> Be> C. 8.3 (a)Li", (b) A,
()N, 84 (@) N, (b) Mg. 85N&o. 8.6 (a) anfétero, (b)
acido, (c) basico.

pela anéalise dos cabelos das vitimas. Em que outros lo-
cais se pode procurar a acumulagéo do elemento se se
suspeitar de envenenamento por arsénio?

8.151 Os pontos de ebulicdo do nednio e do criptdnio sdo
-245,9°C e -152,9°C, respectivamente. Utilizando
estes dados, estime o ponto de ebuli¢do do argoénio.

8.152 Utilize os seguintes dados de pontos de ebulicdo para
estimar o ponto de ebuli¢do do fréncio:

Metal Li Na K Rb Cs Fr

Ponto de 1347 8829 774 688 6784 ?

ebulicdo (°C)

8.153 A diferenga de energia entre os niveis 6i e 5d no ouro é
4,32 X 10”™J. Com base nesta informac&o, determine
a cor do vapor de ouro. (Sugestao: vocé tera de se fami-
liarizar com a nocdo de cor complementar; ver Figura
23.18.)

8.154 Calcule o volume de 1 mol de 4tomos de K (ver Figura
8.5) e compare o resultado utilizando a densidade do K
(0,856 g/cm™). Justifique a diferenca.
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Lewis esbogou primeiro a sua ideia sobre a regra do octeto
no verso de um envelope

Neste capitulo

Nosso estudo das ligages quimicas comega com a apre-
sentagdo dos simbolos de Lewis que mostram os elétrons
de valéncia de um atomo. (9.1)

Depois estudamos as ligagfes idnicas e aprendemos como
determinar a energia de rede, que é uma medida da estabi-
lidade dos compostos idnicos. (9.2 e 9.3)

A seguir abordamos a formacdo das ligacdes 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 compreensdo das propriedades das moléculas. (9.5)

9.1
9.2
9.3
9.4
9.5
9.6
9.7
9.8
9.9
9.10

Ligacdo quimica i
Conceitos basicos

Simbolos de Lewis

Ligacéo covalente
Eletronegatividade

Escrevendo as estruturas de Lewis
Carga formal e estrutura de Lewis
Conceito de ressonancia
Excegdes a regra do octeto
Entalpia de ligacdo

Continuamos a praticar a escrita das estruturas de Lewis
para moléculas e fons e a usar as cargas formais para estu-
dar a distribui¢do 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 ressonancia,
que sdo estruturas de Lewis alternativas para as molécu-
las. Vemos também que h& excecdes a regra do octeto.
(9.8e9.9)

Terminamos o capitulo com uma analise da forca das li-
gacdes covalentes, o que leva a utilizacdo das entalpias de
ligacdo para determinar a entalpia de uma reagéo. (9.10)



Capitulo9 ¢ Ligagao quimica I: Conceitos basicos

veis pelas ligagdes entre os &tomos nas moléculas e entre 0s ions nos com-
postos idnicos? Que formas eles assumem? Estas sdo algumas das questdes co-
locadas neste capitulo e no Capitulo 10. Comegamos analisando os dois tipos de
ligacOes - ibnica e covalente - e as forgas responsaveis por essas ligagdes.

Por que os atomos de elementos diferentes reagem? Que forgas sdo responsa-

91 Simbolos de Lewis

O desenvolvimento da Tabela Periédica e do conceito de configuragéo eletronica
forneceu aos quimicos uma base logica para explicar a formacdo de moléculas
e de compostos. Esta explicacdo, formulada por Gilbert Lewis, ~defende que os
atomos se combinam de forma a alcancar a configuragdo eletronica mais estavel.
A estabilidade maxima é atingida quando um atomo consegue tomar-se isoele-
trénico com um gas nobre.

Quando os atomos interagem para formar uma ligacdo quimica, apenas
as suas camadas mais externas entram em contato. Por esta razdo, quando es-
tudamos as ligagdes quimicas, interessa-nos fundamentalmente os elétrons de
valéncia dos atomos. Para seguir os elétrons em uma reagdo quimica e garantir
que o namero total de elétrons ndo seja alterado, os quimicos utilizam um sis-
tema de pontos para representar os elétrons, concebido por Lewis, e designado
por simbolo de Lewis. De acordo com esta notagdo, um simbolo de Lewis (ou
um simbolo ponteado de Lewis*) consiste no simbolo de um elemento rodeado
por um ponto para cada elétron de valéncia no 4&tomo desse elemento. A Figura
9.1 mostra os simbolos de Lewis para os elementos representativos e para 0s
gases nobres. Note que, com exceg¢do do hélio, o nimero de elétrons de valéncia
que cada dtomo possui coincide com o nimero do grupo para o elemento cor-
respondente. Por exemplo, o Li é um elemento do Grupo 1e tem um ponto que
representa um elétron de valéncia; o Be, um elemento do Grupo 2, tem dois elé-

H
2
eLi *Be-
Na Mg <Al-
3 4 5 6 7 [ a—— a— 1 12
e «Ga-
*Rb *Sr- “n .
*Cs *Ba-
*Fr  <Ra-

oTI o

16

oS-

eSe e

eTe-

«Po-

17

18

He:

Xe:

371

Figura 9.1 Simbolos de Lewis para os elementos representativos e gases nobres. O nimero de pontos desemparelhados corresponde

ao numero de ligagdes que um atomo do elemento pode formar em um composto.

"Gilbert Newton Lewis (1875-1946). Quimico americano. Contribuiu muito para as &reas de liga-
¢des quimicas, termodindmica, acidos e bases e espectrascopia. Apesar da importancia do trabalho
de Lewis, nunca lhe foi atribuido um Prémio Nobel.

*N. deT.: De acordo com o original eminglés: “Lewis dot Symbol”.



372 Quimica

Fluoreto de litio. O UF (como muitos ou-
tros compostos idnicos) é obtido indus-
trialmente pela purificagdo de minerais
que contenham este composto.

Normalmente, escrevemos as férmulas dos
compostos idnicos sem mostrar as cargas.
Os simbolos -He - s&o aqui usados para
evidenciar a transferéncia de elétrons.

Animacéo
Reacdes do magnésio e oxigénio

trons de valéncia (dois pontos) e assim por diante. Os elementos pertencentes ao
mesmo grupo tém camadas externas com configuragdes eletronicas semelhantes
e, portanto, simbolos de Lewis semelhantes. Os metais de transi¢do, os lantani-
deos e os actinideos tém camadas internas ndo completamente preenchidas €, em
geral, ndo é possivel escrever simbolos de Lewis simples.

Neste capitulo vamos aprender a utihzar as configuracdes eletrdnicas e
a Tabela Periddica para prever o tipo de ligagdo que os atomos formam, assim
como o numero de ligagdes que o &tomo de um dado elemento pode formar e a
estabihdade do produto.

9.2 Ligacao ionica

No Capitulo 8 vimos que os atomos dos elementos com energias de ionizagdo
baixas tém tendéncia a formar cations, enquanto aqueles com afinidades ele-
trénicas altas tendem a formar anions. Como regra, os elementos com maior
probabihdade de formar cations em compostos idnicos sdo os metais alcahnos e
alcahno-terrosos e os elementos com maior probabihdade de formar anions séo
os halogénios e o oxigénio. Consequentemente, uma vasta gama de compostos
idnicos combina um metal do Grupo 1ou do Grupo 2 com um halogénio ou com
0 oxigénio. Uma ligacédo idnica é aforca eletrostatica que mantém os ions liga-
dos em um composto idnico. Considere, por exemplo, a reagdo entre o litio e 0
fltor para formar fluoreto de Ktio, um p6 branco venenoso utihzado para baixar
0 ponto de fusdo de soldas e na fabricacdo de ceramica. A configuracédo eletrd-
nica do litio é \s"2s" e a do fldor é \s"2s"2p”~. Quando os atomos de litio e fldor
entram em contato, o elétron de valéncia 2s" do litio é transferido para o &tomo
de fldor. Usando simbolos de Lewis, representamos a reacdo como:

eLi + F- - >Li*  :F:- (ouLiF)
\s"2s' \s"2s"2p” \sh \sh2s"2ph

Por comodidade, imagine que a reagcdo ocorre em passos Sucessivos - primeiro
a ionizacéo do litio:

seguida do aceite de um elétron pelo F:
‘Fe e~—>:F:"“

Finalmente, imagine que os dois ions separados se juntam para formar uma uni-
dade LiF:

Li+ + 1 F  -—— > LM F
Note que a soma destas trés equacdes é
sLi+ :Fe — > Lir o

que é igual a Equagédo (9.1). A ligacdo idnica no LiF é a atragdo eletrostatica
entre o fon de litio carregado positivamente e o ion de fltor carregado negativa-
mente. O composto é eletricamente neutro.

Hé& muitas outras reagcdes comuns que levam a formagdo de ligagdes ioni-
cas. Por exemplo, o calcio entra em combustdo em uma atmosfera de oxigénio
para formar éxido de célcio:

2Ca(5) + 02(g)-—-->2Ca0()
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Supondo que a molécula diatdmica O2 primeiro se dissocia em dois atomos se-
parados (veremos a energeética dessa etapa mais adiante), podemos representar a
reacdo com simbolos de Lewis:

mCa- + -0- - >
[Ar]4in 1s72s"2p* [Ar] [Ne]

Hé uma transferéncia de dois elétrons do atomo de calcio para o atomo de oxi-
génio. Repare que o fon de calcio dai resultante (Ca™") tem a configuragéo ele-
trdnica do argénio, o ion éxido (0"*) é isoeletrbnico com o nednio e 0 composto
(Ca0) é eletricamente neutro.

Em muitos casos, o cation e o anion de um composto ndo tém as mesmas
cargas. Por exemplo, quando o litio entra em combustdo em contato com o ar
para formar 6xido de litio (Li20), a equacéo global é

4Li(5) + 02(g)----- >2L.120(5)
Usando simbolos de Lewis, escrevemos

2 -Li + -0- - >2Li* :0:2* (ouLl20)

1172) 1"2¢2/ [He] [Ne]
Neste processo, 0 a&tomo de oxigénio recebe dois elétrons (um de cada um dos dois
atomos de litio) para formar o ion 6xido. O ion Li* é isoeletrbnico com o hélio.

Quando o magnésio reage com o nitrogénio a temperaturas elevadas, for-
ma-se um composto solido branco, o nitreto de magnésio (Mg3N2):

3Mg(5) + N2(g)---—-- >Mg3N2(5)

ou

3 -Mg- + 2 -N- - > 2 ;N (ouMgjNi)
[Nel3/  1/2?22p~ [Ne] [Ne]

A reagdo envolve a transferéncia de seis elétrons (dois de cada atomo de Mg)
para dois a&tomos de nitrogénio. Os fons magnésio (Mg™*) e nitreto (N*~) resul-
tantes sdo ambos isoeletronicos com o nednio. Visto que ha trés ions +2 e dois
—3, as cargas estdo equilibradas e o composto é eletricamente neutro.

No Exemplo 9.1, aplicamos os simbolos de Lewis ao estudo da formacéo
de um composto ibnico.

Exemplo 9.1

Utilize simbolos de Lewis para descrever a formacao do 6xido de aluminio (Al203).

Estratégia Usamos a eletroneutralidade como guia para a escrita das formulas de
compostos idnicos; isto é, o nimero total de cargas positivas nos cations deve ser
igual ao nimero total de cargas negativas nos anions.

Resolugdo De acordo com a Figura 9.1, os simbolos de Lewis para 0 Al e 0 O sdo

Al- 0-
Como o aluminio tende a formar o cation (Al**) e o oxigénio o anion (0”~) em com- O mineral corindom (AZCB).
postos idnicos, a transferéncia dos elétrons é do Al para o oxigénio. Ha trés elétrons
de valéncia em cada 4tomo Al; cada a&tomo O necessita de dois elétrons para formar o
fon 0"~, o qual é isoeletrdnico com o nednio. Assim, a propor¢do mais simples entre

(Continua)
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Problemas semelhantes: 9.17, 9.18.

A energia de rede é determinada pela carga
dos ions e pela distancia entre eles.

Como energia = forga X distancia, a lei
de Coulomb também pode ser enunciada
como

em que Féa forga entre os ions.

{Continua)

os fons e 0 que conduz a eletroneutralidade é 2:3; dois ions tém uma
carga total de +6 e trés ions 0~ tém uma carga total de —6. Portanto, a férmula em-
pirica do oxido de aluminio é Al203, e a reacao é

2 -Al- + 3-0- —> 28N 3 :0:7" (0UAILO3)
[Nelsssp’ 1572572/ [Ne] [Ne]

Verificardo Certifique-se de que o nimero de elétrons de valéncia (24) é o mesmo
em ambos os lados da equacdo. Os subindices em Al203estdo reduzidos aos menores
nlmeros inteiros possiveis?

Exercicio Use a notacdo de Lewis para representar a formacéo do hidreto de bério.

9.3 Energia de rede de compostos ibnicos

Com base na energia de ionizagéo e na afinidade eletrdnica, conseguimos prever
os elementos que mais provavelmente formam compostos ibnicos, mas como
avaliar a estabilidade de um composto i6nico? A energia de ionizagéo e a afini-
dade eletrdnica sdo definidas para processos que ocorrem em fase gasosa, mas
a 1 atm e 25°C todos os compostos idnicos sdo sélidos. O estado sélido é um
ambiente muito diferente porque cada cation em um solido esta rodeado por um
numero especifico de anions e vice-versa. Assim, a estabilidade global de um
composto iénico solido depende das interacGes de todos esses ions e ndo apenas
da interagdo de um Unico cation com um Unico anion. Uma medida quantitativa
da estabilidade de qualquer solido iénico é a sua energia de rede, definida como
a energia necessaria para separar completamente um mol de um composto iéni-
co soélido nos seus ions no estado gasoso (ver Secao 6.7).

Ciclo de Bom-Haber para a determinacéo das energias de rede

A energia de rede ndo pode ser medida diretamente. No entanto, se conhecermos
a estrutura e a composi¢do de um composto idnico, podemos calcular a energia
de rede do composto iénico usando a lei de Coulomb,” a qual estabelece que a
energia potencial (E) entre dois ions é proporcional ao produto de suas cargas
e inversamente proporcional a disténcia de separacgéo entre elas. Para um Unico
fon Li® e um dnico ion F*“ separados pela distancia r, a energia potencial do
sistema é dada por

Qu Qf-

----------- 9.2)

em que Qu e Qp sdo as cargas dos fons Li* e F“ e Aé a constante de proporcio-
nalidade. Visto que O1i é positivae Qp é negativa, E é uma quantidade negativa,
e a formacdo de uma ligagdo idnica entre Li® e F~ é um processo exotérmico.
Consequentemente, é necessario 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 estavel do que os ions Li”* e F*“ separados.

Também podemos determinar a energia de rede indiretamente, supondo
que a formagdo de um composto idnico se da por uma série de passos. Este pro-

Charles Augustin de Coulomb (1736-1806). Fisico francés. Coulomb fez pesquisas em eletricidade
e magnetismo e aplicou a eletricidade alei do inverso do quadrado de Newton. Inventou, também,
a balanca de torséo.
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cedimento, conhecido como ciclo de Born-Haber, relaciona as energias de rede
de compostos i6nicos com as energias de ionizacdo, afinidades eletrénicas e ou-
tras propriedades atdmicas e moleculares. Baseia-se na lei de Hess (ver Secdo
6.6). O ciclo de Bom-Haber, desenvolvido por Max Bom” e Fritz Haber,"” define
0s Varios passos que precedem a formagdo de um sélido idnico. Ilustraremos o
seu uso para determinar a energia de rede do fluoreto de Ktio.

Consideremos a reagéo entre o litio e o fluor:

Li(s) + "F2(g) > LiF(5)

A variagdo da entalpia padrdo para esta reacdo € —594,1 kJ/mol. (Como os rea-
gentes e produtos estdo nos seus estados padréo, isto é, a 1 atm, esta variagdo
de entalpia também é a entalpia padrdo de formacéao do LiF.) Lembrando que a
soma das variagdes de entalpia dos diferentes passos reacionais é igual a varia-
¢do de entalpia da reagdo global (—594,1 kJ/mol), podemos seguir a formacéo
do LiF a partir dos seus elementos por meio de cinco etapas separadas. O pro-
cesso pode ndo ocorrer exatamente segundo este caminho, mas aplicando a lei
de Hess conseguimos anahsar as variagdes de energia de formacdo de compostos
idnicos.

1. Conversdo do litio s6iido em vapor de litio (a conversao direta de um s6h-

do em um gas chama-se subhmacéo):

Li(5)---- >Li(g) A/l? = 155,2 k/mol

A energia de subhmacéo do Ktio é 155,2 ki/mol.

2. Dissociagdo de *mol de F2 gasoso em atomos separados de F no estado
gasoso:

ip2(g)-——>F(g) AJI1 = 75,3 kd/mol

A energia necessaria para quebrar as Kgacdes de 1 mol de moléculas F2 é
150,6 kJ. Como estamos considerando a quebra de “mol de F2, a variacéo
de entalpia é 150,6/2, ou 75,3 kJ/mol.

3. lonizagdo de 1 mol de &tomos de Ktio gasoso (ver Tabela 8.3):

Li(g)----->Li™ig) + e~ A/l? = 520 kd/mol

Este processo corresponde a primeira ionizacao do Kitio.

4. Adicdo de 1 mol de elétrons a 1 mol de 4tomos de F gasosos. Como se
discutiu na pagina 347, a variagdo de energia deste processo é exatamente
a oposta da afinidade eletrdnica (ver Tabela 8.3):

F(o) + A A/l5 = -328 kJ/mol

5. Combinagdo de 1 mol de Li™ gasoso e 1 mol de F* para formar 1 mol de
LiF s6Kdo:

Lir(g) + F-(g)-——>LiF (s) AllS =2

Max Bom (1882-1970). Fisico aleméo. Bom foi um dos fundadores da fisica modema. O seu tra-
balho abrangeu uma vasta gama de matérias. Recebeu o Prémio Nobel de Fisica em 1954 pela sua
interpretacdo da funcdo de onda para particulas.

Fritz Haber (1868-1934). Quimico aleméo. O processo de Haber para a sintese da amonia a partir
de nitrogénio atmosférico fomeceu aAlemanha os nitratos para a fabricacdo de explosivos durante
aPrimeira Guerra Mundial. Ele também realizou trabalhos em gases utilizados na guerra quimica.
Haber recebeu o Prémio Nobel de Quimica em 1918.

Os atomos de F em uma molécula de

F2 mantém-se juntos por uma ligagao
covalente. A energia necessaria para

a quebra dessa ligagdo é chamada de
energia de dissociagédo da ligagédo (Segédo
9.10).
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Figura 9.2 O ciclo de Born-Haber para
a formagédo de 1 mol de LiF sélido.

O inverso do passo 5,
energia + LiF(5) ----- >Lin(g) + F*(g)

define a energia de rede do LiF. Assim, aenergia de rede deve ter o mesmo valor
absoluto de A//5 mas sinal oposto. Embora ndo possamos determinar A//5 dire-
tamente, calculamos o seu valor com o seguinte procedimento:

1 Li(6) Li(9) = 155,2 kJ/mol
2 v (g) F(9) = 75,3 kd/mol
3 Li(g) —>Li @ + = Als = 520 kd/mol
4 F(Y) + e F-(9) AHI = -328 kJ/mol
5 Li*(g) + F-{9) UF(s) AHL = ?
Li(v) + ~F2(0) LIF(.9) Al/Nobai = -594,1 kJ/mol

De acordo com a lei de Hess, podemos escrever:
Allgiobai = A/[? + AIIM + AlIM +
ou
-594,1 kJ/mol = 155,2 kJ/mol +75,3 kJ/mol + 520 kJ/mol - 328 kJ/mol +
Dessa forma.
AHI= -1017kJ/mol

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 sélido. Quanto maior for a energia de rede, mais estavel sera o com-
posto i6nico. Recorde que a energia de rede é sempre uma quantidade positiva
porque a separagdo dos fons de um so6lido em fons na fase gasosa ¢, de acordo
com a lei de Coulomb, um processo endotérmico.

A Tabela 9.1 lista as energias de rede e os pontos de fusdo de varios
compostos iénicos comuns. Existe certa correlacdo entre a energia de rede e 0
ponto de fusdo. Quanto maior for a energia de rede, mais estavel serd o sélido
e mais intensamente ligados estardo os ions. Sera necessaria mais energia para
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Tabela91 Energias de rede e pontos de fusdo de alguns halogenetos e 6xidos de
metais alcalinos e alcalino-terrosos

Composto Energia de rede (kJ/mol) Ponto de fusdo (YO
LiF 1017 845
Licl 828 610
LiBr 787 550
Lil 732 450
NacCl 788 801
NaBr 736 750
Nal 686 662
KCl 699 772
KBr 689 735
Kl 632 680
MgCb 2527 714
Na20 2570 Sub*
MgO 3890 2800

*Nazo sublimaa1275°C.

fundir o sélido e, portanto, este tem um ponto de fusdo mais elevado do que
outro s6lido com energia de rede mais baixa. Note que MgCl2, Na20 e MgO
tém energias de rede particularmente elevadas. O primeiro destes compostos
tem um cation duplamente carregado (Mg”") e o segundo um anion duplamen-
te carregado (0”*); no terceiro composto ha uma interagdo entre duas espécies
duplamente carregadas (Mg™" e 0°~). As atracfes couldmbicas entre duas es-
pécies duplamente carregadas, ou entre um ion duplamente carregado e um ion
de carga unitéria, sdo muito mais fortes do que aquelas entre anions e cations
de carga unitéaria.

Energia de rede e férmulas dos compostos

Dado que a energia de rede é uma medida da estabilidade dos compostos i6ni-
cos, o seu valor ajuda a explicar as férmulas destes compostos. Consideremos,
por exemplo, o cloreto de magnésio. Vimos que a energia de ionizacdo de um
elemento aumenta rapidamente a medida que elétrons sucessivos sdo removi-
dos do seu dtomo. Por exemplo, a primeira energia de ionizagdo do magnésio é
738 kJ/mol e a segunda energia de ionizagdo é 1450 kJ/mol, quase o dobro da
primeira. Podemos perguntar por que, do ponto de vista energético, 0 magnésio
nédo prefere formar ions monopositivos nos seus compostos. Por que o cloreto
de magnésio ndo tem a férmula MgCl (contendo o ion Mg”) em vez de MgClI2
(contendo o ion Mg”~)? O ion Mg™ tem a configuragdo de gas nobre [Ne], a
qual representa estabilidade devido as suas camadas completamente preenchi-
das. Mas a estabihdade obtida pelas camadas preenchidas ndo excede a energia
necessaria para remover um elétron do ion Mg”. A razdo da formula MgClI2
est4 na estabihdade extra obtida pela formacéo do cloreto de magnésio sélido.
A energia de rede do MgCl2 é 2527 kJ/mol, que é mais do que necessaria para
compensar a energia requerida para remover os primeiros dois elétrons de um
atomo de Mg (738 kJ/mol + 1450 kJ/mol = 2188 kJ/mol).

E o cloreto de s6dio? Por que a férmula do cloreto de s6dio é NaCl e ndo
NaClz2 (contendo o fon Na™\)7 Apesar de Na™ ndo ter a configuragdo eletrdnica
de gas nobre, poderiamos esperar que a férmula 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 balango entre
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Cloreto de sddio - um composto idnico importante e comum

tamos todos familiarizados com o cloreto de sédio, o cha-
Blado sal de cozinha. Um composto i6nico tipico, é um
sélido quebradico com uma temperatura de fusdo elevada
(801°C) que conduz eletricidade no estado fundido e em so-
lucéo aquosa. A estrutura do NaCl solido esté representada na
Figura 2.13.

Uma fonte de cloreto de sédio é o minério sal-gema,
que se encontra em depositos subterraneos frequentemente
com centenas de metros de espessura. Ele é obtido também a
partir da &gua do mar ou de salmoura (uma solugdo concen-
trada de NaCl) por evaporacéo solar. E possivel encontra-lo na
natureza na forma do mineral halita.

O cloreto de sddio é utilizado com mais frequéncia do
que qualquer outro material na fabricacdo de produtos quimi-
cos inorganicos. O consumo mundial desta substancia é de
cerca de 200 milhdes de toneladas por ano. A utilizagéo prin-
cipal do cloreto de sédio é, conforme mencionado, na produ-
¢ao de outros produtos quimicos inorganicos essenciais, como
cloro gasoso, hidréxido de sddio, sédio metalico, hidrogénio
gasoso e carbonato de sédio. E também utilizado para fundir
gelo e neve nas estradas e autoestradas. No entanto, como o
cloreto de sddio é nocivo para a vida das plantas e promove a
corrosdo dos carros, a sua utilizagdo com este fim causa preo-
cupacdes ambientais consideraveis.

Exploragéo mineira subterranea de sal-gema.

Processo de evaporacao solar para a obtengéo do cloreto de
sodio.

IndUstrias alimenti-
cias, de cames e
conservas, descalcifi-
cagdo da agua,
processamento de
polpa de papel,
indUstrias téxteis, de
corantes, de borracha

de petrdleo.
Fabricagio Sal de cozinha
de produtos Alimentacdo
quimicos animal

Utilizag&o do cloreto de sédio.
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a energia fornecida (isto &, as energias de ionizagdo) e a estabilidade ganha pela
formacao do sélido. A soma das primeiras duas energias de ionizacdo do sddio é

496 kJ/mol + 4560 kJ/mol = 5056 kJ/mol

O composto NaCl2 ndo existe, mas se supusermos o valor de 2527 kJ/mol para a
sua energia de rede (um valor igual ao do MgClI2), vemos que se trata de um valor
demasiado baixo para compensar a energia necessaria para produzir o fon Na*.

O que foi dito acerca dos cations aplica-se também aos anions. Na Secao
8.5 observamos que a afinidade eletronica do oxigénio é 141 kJ/mol, o que signi-
fica que o processo seguinte libera energia (sendo, por isso, favoravel):

0(@) + - »0 “(9)
Como seria de esperar, a adicdo de mais um elétron ao ion 0 “
0%(@) + - >0"~(9)

seria desfavoravel devido ao aumento da repulsdo eletrostatica. De fato, a afini-
dade eletrdnica do 0 “ é negativa (—844 kJ/mol). Contudo, existem compostos
muito estaveis contendo o ion dxido (0~*), enquanto ndo se conhecem compos-
tos contendo o ion 0~. Mais uma vez, a elevada energia de rede resultante da
presencga de ions em compostos como Na20 ou MgO ultrapassa em muito a
energia necessaria para produzir o fon O~

Revisao de conceitos

Qual dos seguintes compostos tem a maior energia de rede: LiCl ou CsBr?

9.4 Ligacdo covalente

Embora o conceito de molécula tenha surgido no século xvn, foi apenas no ini- Animag&o

cio do século xx que 0s quimicos comegaram a compreender como e por que se  Formacao de ligagdo covalente
formam as moléculas. O primeiro avango importante foi a sugestdo de Gilbert

Lewis de que uma ligagdo quimica envolve compartilhamento de elétrons pelos

atomos. Lewis descreveu a formacdo da hgagdo quimica em H2 como

Este tipo de emparelhamento de elétrons é um exemplo de uma ligacéo cova-
lente, uma ligacdo na qual dois elétrons séo partilhados por dois atomos. Os
compostos covalentes s@o compostos que contém apenas ligacGes covalentes.
Por simplicidade, o par de elétrons partilhados é muitas vezes representado por
uma Unica hnha. Assim, a ligagdo covalente na molécula de hidrogénio pode ser
escrita como H—H. Em uma ligagdo covalente, cada elétron de um par parti-
Ihado ¢é atraido pelos nicleos de ambos os atomos. Esta atragdo mantém os dois
atomos unidos no H2 e é responsavel pela formacdo de ligacGes covalentes em
outras moléculas.

A formacdo de ligacdes covalentes entre &tomos polieletrénicos envolve Esta discussé&o aplica-se somente aos
apenas os elétrons de valéncia. Considere a molécula de flior, F2. A configura- Z::i’:t‘;: :;f::g:“;o:u;ngc;: e
¢do eletronica do F é Is™Is*p”. Os elétrons Is tém baixa energia e permanecem de valéncia é igual ao namero do grupo
a maior parte do tempo perto do nlcleo. Por isso, eles ndo participam da forma- ~ (Grupos 1,2,13-17).
¢do de ligacGes. Assim, cada a&tomo de F tem sete elétrons de valéncia (os elé-
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trons 2s e 2p). De acordo com a Figura 9.1, ha apenas um elétron desemparelha-
do em F, de modo que a formacgdo da molécula de F2 pode ser representada como

i Fe+ oF 1 - > F:F: ou F—F:

Note que apenas dois elétrons de valéncia participam da formacéao de F2. Os ou-
tros elétrons ndo ligantes designam-se porpares isolados - pares de elétrons de
valéncia que ndo estdo envolvidos naformagao de ligacdes covalentes. Assim,
cada F em F2 tem trés pares isolados de elétrons:

pares isolados pares isolados

As estruturas que usamos para representar as ligagdes covalentes de H2 e F2 sdo
chamadas estruturas de Lewis. Uma estrutura de Lewis é uma representagéo
das ligagdes covalentes na qual os pares de elétrons compartilhados se mostram
quer como linhas, quer como pares de pontos em atomos individuais. Em uma
estrutura de Lewis, sdo mostrados apenas os elétrons de valéncia.

Consideremos a estrutura de Lewis da molécula de agua. A Figura 9.1 mos-
tra o simbolo de Lewis para o oxigénio com dois pontos desemparelhados, ou
seja, dois elétrons desemparelhados, de modo que € de se esperar que 0 O forme
duas ligacBes covalentes. Como o hidrogénio tem apenas um elétron, ele pode
formar apenas uma ligacao covalente. Assim, a estrutura de Lewis para a agua €

H:O0:H ou H—O—H

Neste caso, 0 atomo O tem dois pares isolados de elétrons. O atomo de hidro-
génio ndo tem pares isolados porque o seu Unico elétron é utihzado para formar
uma ligacéo covalente.

Nas moléculas de F2 e H20, os dtomos F e O obtém a configuragdo de gas
nobre pelo compartilhamento de elétrons:

H
2e~ e~ 2e~

A formacdo destas moléculas ilustra a regra do octeto, formulada por Lewis:
qualquer atomo, exceto o hidrogénio, tende aformar ligacbes até completar
oito elétrons de valéncia. Em outras palavras, forma-se uma hgacéo covalente
quando ndo existem elétrons suficientes para que cada &tomo possua um octeto
completo. Os atomos individuais podem completar os seus octetos pela partilha
de elétrons em uma hgagéo covalente. No caso do hidrogénio, a tendéncia é para
alcancar a configuragéo eletrnica do hého, isto é, um total de dois elétrons.

A regra do octeto funciona principalmente para os elementos do segundo
periodo da Tabela Periddica. Estes elementos tém somente subcamadas 2" e 2p,
as quais podem conter um total de oito elétrons. Quando um atomo de um desses
elementos forma um composto covalente, ele pode alcancar a configuragdo eletro-
nica de gés nobre [Ne] pela partilha de elétrons com os outros 4&tomos no mesmo
composto. Discutiremos mais adiante algumas exce¢des importantes a regra do
octeto que proporcionam mais informagdes sobre a natureza das hgagdes quimicas.

Os atomos formam diferentes tipos de ligagdes covalentes. Em uma li-
gacdo simples, dois 4&tomos sdo mantidos juntos por um par de elétrons. Em
muitos compostos existem ligagdes multiplas, isto é, ligagcdes onde dois atomos
compartilham dois ou mais pares de elétrons. Se dois atomos compartilham dois
pares de elétrons, diz-se que a ligagdo covalente é uma ligagdo dupla. As hga-
¢des duplas encontram-se em moléculas como as do didxido de carbono (co2)
e do etileno (c2H4):
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ilc()c"',J ou

H H H H

8e 8 8
€ o8 e 8e~ 8e~

Quando dois atomos partilham trés pares de elétrons, como na molécula de
nitrogénio (N2), forma-se uma ligacéo tripla:

ou ‘N=N :
%ﬂ

A molécula de acetileno (C2H2) também contém uma ligacéo tripla, neste caso
entre dois 4tomos de carbono:

ou H—C=C—H
8e~ 8e~

Note que no etileno e no acetileno todos os elétrons de valéncia séo utilizados
nas ligacdes; ndo ha pares isolados nos atomos de carbono. De fato, com exce-
¢do do mondxido de carbono, as moléculas estaveis contendo carbono ndo tém
pares isolados nos 4tomos de carbono.

As ligagbes multiplas sdo mais curtas do que as ligagdes covalentes sim-
ples. O comprimento de ligacéo é definido como a distancia entre os nicleos de
dois atomos ligados covalentemente em uma molécula (Figura 9.3). A Tabela 9.2
mostra alguns comprimentos de ligacdo determinados experimentalmente. Para
um dado par de 4tomos, como carbono e nitrogénio, as ligagdes triplas sdo mais
curtas do que as ligacdes duplas, as quais, por sua vez, sdo mais curtas do que as
ligagbes simples. Como veremos mais adiante, as ligagdes multiplas mais curtas
sdo também mais estaveis do que as ligagdes simples.

Comparacédo das propriedades de compostos idnicos e covalentes

Os compostos idnicos e covalentes diferem marcadamente nas suas propriedades
fisicas gerais devido as diferencgas na natureza das suas ligagdes. Ha dois tipos
de forgas atrativas nos compostos covalentes. O primeiro tipo é a forga que man-
tém os atomos juntos em uma molécula. Uma medida quantitativa desta atragéo
¢ dada pela entalpia de ligacdo, que sera discutida na Secdo 9.10. O segundo tipo
de forga atrativa opera entre as moléculas e designa-se porforga intermolecular.
Pelo fato de as forcas intermoleculares serem geralmente muito fracas quando
comparadas com as forgas covalentes responsaveis pelas ligages entre os ato-
mos em uma molécula, as moléculas de compostos covalentes ndo se encontram
fortemente ligadas entre si. Como consequéncia, os compostos covalentes sdo,
em geral, gases, Kquidos ou sélidos com baixo ponto de fusdo. Por outro lado,
as forgas eletrostaticas que mantém os ions juntos em um composto iénico sdo
normalmente muito fortes, de modo que 0s compostos idnicos séo sélidos a tem-
peratura ambiente e tém pontos de fusdo elevados. Muitos compostos i6nicos
sdo sollveis em &gua e as solugdes aquosas resultantes conduzem eletricidade,
pois os compostos sdo eletrolitos fortes. A maioria dos compostos covalentes é
insolivel em 4gua, ou se se dissolve, as suas solu¢Bes aquosas ndo conduzem,
em geral, electricidade porque os compostos sdo ndo eletrolitos. Os compos-
tos idnicos, quando fundidos, conduzem eletricidade porque contém cétions e
anions maveis; os compostos covalentes liquidos ou fundidos ndo conduzem
eletricidade pois ndo ha ions. A Tabela 9.3 compara algumas das propriedades
gerais de um composto idnico tipico, o cloreto de sédio, com as de um composto
covalente, o tetracloreto de carbono (cci4).
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Em breve, serdo apresentadas as regras
de escrita das estruturas de Lewis
apropriadas. Aqui pretendemos apenas
nos familiarizar com a linguagem a elas
associada.

Animacéo
Ligagdo idnica VS. ligacdo covalente

Animacéao
Ligacao idnica e ligagédo covalente

Se as forcas intermoleculares séo fracas,
é relativamente facil quebrar agregados de
moléculas para formar liquidos (a partir de
soélidos) e gases (a partir de liquidos).

74 pm 161 pm
= N\
H2 HI

Figura 9.3 Comprimentos de ligagdo
(em pm) do H2e do HI.
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Tabela 9.2 Ccomprimentos médios
de ligagdo de algumas ligacbes
simples, duplas e triplas

Comprimento

Tipo de ligagéo de ligagdo (pm)

C—H 107
c—0 143
c=o0 121
c—C 154
c=C 133
c=C 120
C—N 143
C=N 138
C=N 116
N—O 136
N=0 122
O—H 96

o fluoreto de hidrogénio é um liquido
transparente, fumegante e que entra em
ebulicdo a 19,8°C. E utilizado para fabricar
refrigerantes e para preparar o acido
fluoridrico (solucédo aquosa de fluoreto de
hidrogénio).

Figura 9.4 Mapa do potencial eletros-
tatico da molécula HF. A distribuicéo
eletrOnica varia de acordo com as cores
do arco-iris. A regido de maior densidade
eletrnica é vermelha e a de menor den-
sidade eletronica é azul.

Tabela 9.3 Comparacao de algumas propriedades gerais de um composto idnico e
de um composto covalente

Propriedade NaCl CCl4

Aspecto Séhdo branco Liquido incolor
Ponto de fiisdo (°C) 801 -23
Entalpia molar*de fusdo (kJ/mol) 30,2 25
Ponto de ebuhgéo (°C) 1413 76,5
Entalpia molar*de vaporizacdo (kJ/mol) 600 30
Densidade (g/cm”) 2,17 1,59
Solubilidade em agua Alta Muito baixa
Condutividade elétrica

Soélido Mau Mau
Liquido Bom Mau

* As entalpias molares de fusdo e de vaporizagao sdo, respectivamente, as quantidades de energia
necessarias para fundir um mol de sélido e para vaporizar um mol de liquido.

Revisao de conceitos

Por que ndo é possivel o hidrogénio formar ligagdes duplas ou triplas em
compostos covalentes?

9.5 Eletronegatividade

Uma ligacdo covalente, conforme mencionado, é o compartilhamento de um par
de elétrons por dois a&tomos. Em uma molécula como H2, na qual os atomos sdo
idénticos, esperamos que os elétrons sejam igualmente partilhados - isto é, os
elétrons passam, em média, 0 mesmo tempo na vizinhanga de cada atomo. No en-
tanto, na molécula HF, que também possui uma ligacéo covalente, os &tomos de H
e de F ndo compartilham os elétrons ligantes porque H e F sdo atomos diferentes:

H— F :

A hgac¢do no HF designa-se por ligagdo covalente polar, ou simplesmente li-
gacdo polar, porque os elétrons passam, em média, mais tempo na vizinhanga
de um dos atomos. A evidéncia experimental indica que na molécula HF os elé-
trons passam mais tempo perto do atomo F. Podemos pensar que esse compar-
tilhamento desigual de elétrons se deve a uma transferéncia eletrdnica parcial
ou, como é mais comum dizer, a um deslocamento da densidade eletrénica do
atomo de H para o atomo de F (Figura 9.4). Desta “partilha desigual” do par de
elétrons tgante resulta um relativo aumento da densidade eletrénica proximo do
atomo de fldor e uma correspondente diminuigdo da densidade eletrénica perto
do atomo de hidrogénio. A hgagdo na molécula HF e em outras hgagdes polares
pode ser entendida como uma situagdo intermediaria entre uma ligac&o covalen-
te (apoiar), onde a partilha de elétrons é exatamente igual, e uma ligacdo idnica,
na qual a transferéncia de elétron(s) é quase completa.

Uma propriedade que ajuda a distinguir uma hgacdo covalente apoiar de
uma hgagdo covalente polar é a eletronegatividade, ou seja, a capacidade de um
atomo de atrairpara si os elétrons em uma ligagdo. Os elementos com eletronega-
tividade elevada tém uma tendéncia maior para atrair elétrons do que os elementos
com eletronegatividade baixa. Como seria de se esperar, a eletronegatividade esta
relacionada com a afinidade eletronica e a energia de ionizagdo. Assim, um atomo
como o de fldor, que tem uma afinidade eletrénica elevada (tende a captar elétrons
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Aumerto ce eletronegatividade

Figura 9.5 Eletronegatividade dos elementos comuns.

facilmente) e uma alta energia de ionizacdo (ndo perde elétrons com facilidade),
tem uma eletronegatividade elevada. Por outro lado, o sédio tem uma afinidade
eletronica baixa, uma energia de ionizacao baixa e uma eletronegatividade baixa.

A eletronegatividade é um conceito relativo, isto é, a eletronegatividade de
um elemento apenas pode ser medida em relacdo a eletronegatividade de outros
elementos. Linus Pauling” inventou um método para calcular as eletronegativi-
dades relativas de quase todos os elementos. Estes valores sdo apresentados na
Figura 9.5. Uma anélise cuidadosa desta figura revela as tendéncias e relagdes
entre os valores de eletronegatividade de diversos elementos. A eletronegativi-
dade aumenta, em geral, da esquerda para a direita ao longo de um periodo da
Tabela Periddica a medida que o carater metalico dos elementos diminui. Dentro
de cada grupo, a eletronegatividade diminui com o aumento do nimero atbmico
e aumento do carater metalico. Note que os metais de transi¢do ndo seguem
esta tendéncia. Os elementos mais eletronegativos - os halogénios, o oxigénio,
0 nitrogénio e o enxofre - encontram-se no canto superior direito da Tabela
Periddica e os elementos menos eletronegativos (0s metais alcalinos e alcalino-
-terrosos) estdo agrupados préximo do canto inferior esquerdo. Estas tendéncias
sdo bem visiveis no grafico da Figura 9.6.

Os atomos dos elementos com eletronegatividades muito diferentes tém
tendéncia a formar ligagGes idnicas (como as que existem nos compostos NaCl
e CaO) uns com os outros, porque o atomo do elemento menos eletronegativo
cede seu(s) elétron(s) ao &tomo do elemento mais eletronegativo. Uma ligagdo
idnica reune, em geral, um 4tomo de um elemento metélico e um atomo de um
elemento ndo metélico. Os 4tomos dos elementos com eletronegatividades se-
melhantes tém tendéncia a formar ligagdes covalentes polares entre si pois, neste
caso, apenas ocorre um pequeno deslocamento da densidade eletrénica em di-
recdo ao elemento mais eletronegativo. A maior parte das ligacGes covalentes
envolve atomos de elementos ndo metalicos. Apenas os atomos do mesmo ele-
mento, os quais tém eletronegatividades iguais, podem unir-se por uma ligagédo
covalente pura. Estas tendéncias e caracteristicas sdo aquilo que esperariamos
dado o nosso conhecimento das energias de ionizacdo e afinidades eletrénicas.

ALinus Carl Pauling (1901-1994). Quimico americano. Considerado por muitos o quimico mais
influente do século xx. Pauling fez investigaghes em uma gama notavelmente vasta de assuntos,
desde afisico-quimica até a biologia molecular. Recebeu o Prémio Nobel de Quimica em 1954 pelo
seu trabalho sobre a estrutura de proteinas e o Prémio Nobel da Paz em 1962. E a Gnica pessoa que
recebeu individualmente dois Prémios Nobel.

Os valores de eletronegatividade nédo tém

unidades,
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Figura 9.6 Variacéo da eletronegatividade com o niimero atémico. Os halogénios tém as eletronegatividades mais elevadas, e os metais

alcalinos, as mais baixas.

Diferenca de eletronegatividade

Figura 9.7 Relagéo entre a porcenta-
gem de carater idnico e a diferenga de
eletronegatividade.

Os elementos mais eletronegativos

s&o 0s ndo metais (Grupos 15-17) e os
elementos menos eletronegativos séo
0s metais alcalinos e alcalino-terrosos
(Grupos 1 e 2) e o aluminio. O berilio, pri-
meiro membro do Grupo 2, forma princi-
palmente compostos covalentes.

N&o h& uma distin¢do nitida entre uma ligag&o polar e uma ligagéo idnica,
mas a seguinte regra € util para diferenciar os dois tipos de ligacdo. Forma-
-se uma ligagdo ibnica quando a diferenca de eletronegatividade entre os dois
atomos envolvidos na ligacdo é igual ou superior a 2,0. Esta regra aplica-se a
maioria dos compostos idnicos, mas ndo a todos. Por vezes, os quimicos utili-
zam a quantidade porcentagem de carater i6nico para descrever a natureza de
uma ligacdo. Uma ligacdo idnica pura teria 100% de carater idnico (embora tal
ligacdo ndo seja conhecida), enquanto uma hgacao apoiar ou covalente pura tem
0% de caréater idbnico. Como mostra a Figura 9.7, ha uma correlagédo entre a por-
centagem de carater ibnico de uma ligacdo e a diferenca de eletronegatividade
entre os atomos envolvidos na ligagao.

A eletronegatividade e a afinidade eletrénica séo conceitos relacionados,
mas diferentes. Ambos indicam a tendéncia de um atomo em atrair elétrons. No
entanto, a afinidade eletrénica refere-se a atracdo de um atomo isolado por um
elétron adicional, enquanto a eletronegatividade exprime a capacidade de um
atomo em uma hgagdo (com outro atomo) de atrair os elétrons compartilhados.
Além disso, a afinidade eletrdnica é uma quantidade medida experimentalmente,
enquanto a eletronegatividade € um nimero estimado que ndo pode ser medido.

O Exemplo 9.2 mostra como o conhecimento da eletronegatividade ajuda
a determinar se uma hgagdo quimica é covalente ou i6nica.

Exemplo 9.2

Classifique as seguintes ligagbes como idnicas, covalentes polares ou covalentes apo-
iares: (a) a hgagdo em HCI, (b) a hgacdo em KF e (c) a hgagdo CC em H3CCH3

Estratégia Seguimos aregra da diferenca de eletronegatividade de 2,0 e considera-
mos os valores na Figura 9.5.

Resolugdo (a) A diferenca de eletronegatividade entre H e Cl é 0,9, a qual é
apreciavel, mas ndo suficientemente grande (pela regra do limite de 2,0) para
qualificar o HCI como um composto ionico. Logo, a hgagdo entre oHe o Cl é
covalente polar.
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(b) A diferenca de eletronegatividade entre K e F é 3,2, a qual estd bem acima dos
2,0; portanto, a ligacdo entre 0 K e o F é ibnica.
(c) Os dois atomos de carbono séo idénticos em todos 0s aspectos - estdo ligados
entre si e cada um deles esta ligado a trés dtomos de H. Assim, a ligagdo entre
eles é covalente pura. Problemas semelhantes: 9.39, 940.

Exercicio Das seguintes ligagGes qual é covalente apoiar, qual é covalente polar
e qual é iénica? (a) a ligagdo em CaCl, (b) a ligacdo em H2S, (c) a ligacdo NN em
H2NNH2.

Eletronegatividade e niumero de oxidagcao

No Capitulo 4 introduzimos as regras para atribuir nimeros de oxidacdo aos
elementos nos seus compostos. O conceito de eletronegatividade é a base dessas
regras. Em esséncia, o nimero de oxidacdo corresponde ao nimero de cargas
que um tomo teria se os elétrons fossem transferidos completamente para o
mais eletronegativo dos atomos ligados em uma molécula.

Considere a molécula NH3, na qual o &tomo de N forma trés ligagbes sim-
ples com os atomos de H. A densidade eletrdnica serd deslocada de H para N,
porque o atomo de N é mais eletronegativo do que o 4&tomo de H. Se a transfe-
réncia 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, atribuimos o nimero de
oxidagdo —3 a N e o nimero de oxidagdo +1 a H na molécula NH3.

O oxigénio tem normalmente o nimero de oxidagdo —2 nos seus compos-
tos, exceto no peroxido de hidrogénio (H202), cuja estrutura de Lewis é

H—O0—O—H

Uma ligacdo entre dtomos idénticos ndo contribui para o nimero de oxidagdo
desses atomos porque o par de elétrons dessa ligagao é igualmente compartilhado.
Como H tem o nimero de oxidacdo +1, cada O tem o nimero de oxidagdo —L

Vocé consegue ver agora por que o flior tem sempre o nimero de oxida-
¢do —1? Dos elementos conhecidos, ele é o mais eletronegativo e forma sempre
uma ligacdo simples nos seus compostos. Logo, ele teria sempre a carga —1 se a
transferéncia eletrdnica fosse completa.

Revisao de conceitos

Identifique os mapas de potencial eletrostatico apresentados aqui para o
HCI e o LiH. O 4tomo H esta a esquerda em ambos os diagramas.
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Quando se desenham estruturas de Lewis,
o hidrogénio segue a “regra do dueto”.

NF3 ¢ um géas incolor, inodoro e inerte.

9.6 Escrevendo as estruturas de Lewis

Embora a regra do octeto e as estruturas de Lewis ndo apresentem uma imagem
completa da ligacdo covalente, elas ajudam a explicar as ligagdes em muitos
compostos e ddo conta das propriedades e rea¢fes das moléculas. Por esta razdo,
é Gtil adquirir pratica na escrita de estruturas de Lewis para 0s compostos. Os
passos fundamentais sdo os seguintes:

1

Escreva o esqueleto estrutural do composto utilizando os simbolos qui-
micos e colocando os 4tomos ligados entre si perto uns dos outros. Para
compostos simples, esta tarefa é razoavelmente facil. Para compostos mais
complexos, sdo necessarias informagdes acerca da estrutura do composto
ou suposicOes inteligentes sobre ela. Em geral, o &tomo menos eletronega-
tivo ocupa a posicao central. O hidrogénio e o flior ocupam normalmente
as posicdes terminais (extremos) na estrutura de Lewis.

Conte o nimero total de elétrons de valéncia, recorrendo, se necessario,
a Figura 9.1. Para anions poliatdmicos, adicione o niamero total de cargas
negativas a este total. (Por exemplo, para o fon adicionamos dois
elétrons porque a carga 2—indica que existem dois elétrons a mais do que
os fornecidos pelos 4tomos neutros.) Para cations poliatdmicos, subtrai-
mos 0 nimero de cargas positivas desse total. (Assim, para NHj subtrai-
mos um elétron porque a carga 1+ indica a perda de um elétron do grupo
formado pelos atomos neutros.)

Desenhe uma ligagdo covalente simples entre o a&tomo central e cada um
dos atomos a seu redor. Complete os octetos dos atomos hgados ao atomo
central. (Lembre-se de que a camada de valéncia de um atomo de hidrogé-
nio fica completa apenas com dois elétrons.) Os elétrons que pertencem ao
atomo central ou aos atomos vizinhos devem ser representados por pares
isolados quando ndo se encontram envolvidos na ligagdo. O nimero total
de elétrons a ser utilizado é o que foi determinado no passo 2.

Apds completar as etapas 1-3, se 0 &tomo central tiver menos de oito elé-
trons, tente adicionar ligagdes duplas e triplas entre o 4tomo central e 0s
atomos vizinhos, utilizando os pares isolados destes Gltimos atomos para
completar o octeto do 4&tomo 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 ions.

Exemplo 9.3

Escreva a estrutura de Lewis do trifluoreto de nitrogénio (NF3) no qual todos os ato-
mos de F estdo Hgados ao atomo de N.

Resolugéo Seguimos o procedimento anterior para escrever a estrutura de Lewis.

Passo 1: O atomo de N é menos eletronegativo do que F, de modo que o esqueleto

estrutural de NF3 é

F NF
F

Passo 2: As configuracdes eletronicas das camadas eletrénicas mais externas de N

e F sdo, respectivamente, 2s"2p”™ e 2s"2p”~. Assim, ha 5 -H (3 X 7), ou 26
elétrons de valéncia para distribuir em NFs.
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Passo 3: Desenhamos uma ligagéo covalente simples entre o N e cada F e completamos
0s octetos para os atomos de F. Colocamos os dois elétrons restantes em N:

F—N—F:
TF:

Visto que esta estrutura satisfaz a regra do octeto para todos os &tomos, o passo 4 ndo
€ necessario.

Verificagdo Conte os elétrons de valéncia em NF3(nas ligagOes e nos pares isola-
dos). O resultado é 26, igual ao nimero total de elétrons de valéncia nos trés atomos
de F (3 X7 = 21) e no &omo de N (5). Problema semelhante: 9.45.

Exercicio Escreva a estrutura de Lewis para o dissulfeto de carbono (CS2).

Exemplo 9.4

Escreva a estrutura de Lewis do &cido nitrico (HNO3) em que os trés atomos de O
estdo ligados ao atomo central de N e o atomo ionizavel de H esta ligado a um dos
atomos de O.

Resolugdo  Seguimos o procedimento ja delineado para a escrita de estruturas de Lewis.
Passo 1: O esqueleto estrutural do HNO:s €

O N O H
)

HNO3 é um eletrdlito forte.
Passo 2: As configuragdes eletrénicas das camadas mais externas de N, O e H séo
2s"2p” e 2s"2p” e |i™ respectivamente. Assim, ha5 + (3 X 6) + 1, ou 24
elétrons de valéncia para distribuir em HNO3,

Passo 3: Desenhamos uma hgacdo covalente simples entre N e cada um dos trés ato-
mos de O e entre um dos 4tomos de O e o0 d&tomo de H. Entéo, distribuimos
os elétrons de modo a cumprir aregra do octeto para os 4&tomos de O:

:0—N—0—H
:0:

Passo 4: Vemos que esta estrutura satisfaz a regra do octeto para todos os &tomos
de O, mas ndo para o &tomo de N. Este tem apenas seis elétrons. Assim,
movemos um par isolado de um dos atomos terminais O de modo a for-
mar outra ligacdo com N. Agora, a regra do octeto também é satisfeita
para o atomo N:

Verificagdo Verifique que todos os 4&tomos (exceto H) satisfazem a regra do octeto.

Conte os elétrons de valéncia em HNO3 (nas ligacdes e nos pares isolados). O resul-

tado é 24, igual ao nimero total de elétrons de valéncia nos trés &tomos O (3 X 6 =

18), no atomo N (5) e no atomo H (1). Problema semelhante: 9.45.

Exercicio Escreva a estrutura de Lewis do &cido féimico (HCOOH).
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“

co

utilizamos colchetes para indicar que a
carga -2 pertence ao fon como um todo.

Problema semelhante: 9.44.

Exemplo 9.5

Escreva a estrutura de Lewis do fon carbonato (COI”)

Resolugdo Seguimos o procedimento anterior para a escrita de estruturas de Lewis

e notamos que se trata de um anion com duas cargas negativas.

Passo 1: Podemos deduzir o esqueleto estmtural do ion carbonato reconhecendo
que o C é menos eletronegativo do que o0 O. Logo, é mais provavel que
ocupe uma posicdo central como a seguinte:

(0]
0CO

Passo 2: As configuragdes eletrénicas da camada mais externa do C e do O sdo
2s"2p” e 2s"2p”, respectivamente, e o proprio fon tem duas cargas negati-
vas. Assim, o nimero total de elétrons é 4 + (3 X 6) + 2, ou 24.

Passo 3: Desenhamos uma hgacao covalente simples entre o C e cada O e assim
cumprimos a regra do octeto para os atomos O:

10
.. | ..
:0—C—0 :

Esta estrutura tem todos os 24 elétrons.

Passo 4\ A regra do octeto é satisfeita para os &tomos de O, mas ndo para o0 4&omo
de C. Assim, movemos um par isolado de um dos atomos de O para formar
outra hgacdo com o C. Agora, a regra do octeto também é satisfeita para o
atomo de C:

r .
O—C—6:

Verificagdo Assegure-se de que todos os atomos satisfazem a regra do octeto. Con-
te os elétrons de valéncia em (COI”) (nas ligagBes quimicas e nos pares isolados). O
resultado é 24, igual ao nimero total de elétrons de valéncia nos trés atomos de O (3
X 6 = 18), no atomo de C (4) e duas cargas negativas (2).

Exercicio Escreva a estrutura de Lewis do ion nitrito (NO2).

Revisdo de conceitos

O modelo molecular mostrado aqui representa a guanina, um componente
da molécula do DNA. S6 sdo mostradas neste modelo as ligacGes entre os
atomos. Desenhe uma estrutura de Lewis completa da molécula que mostre
todas as ligagcGes multiplas e os pares isolados. (Para ver os codigos das
cores, consulte a tltima pagina do hvro.)
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9.7 Carga formal e estrutura de Lewis

Ao comparar o nimero de elétrons em um 4tomo isolado com o nimero de elé-
trons que estdo associados a0 mesmo atomo em uma estrutura de Lewis, pode-
mos determinar a distribuicdo dos elétrons em uma molécula e desenhar a es-
trutura de Lewis mais plausivel. O procedimento de contagem é o seguinte: em
um atomo isolado, o nimero de elétrons associados ao atomo é simplesmente o
nimero de elétrons de valéncia. (Como habitual, ndo precisamos nos preocupar
com os elétrons mais internos.) Em uma molécula, os elétrons associados com
um atomo sdo os elétrons nédo ligantes mais os elétrons em par(es) ligante(s)
entre 0 a&tomo e outro(s) atomo(s). No entanto, como os elétrons em uma hgagéo
sdo compartilhados, devemos dividir igualmente os elétrons do par hgante entre
os atomos que formam a ligagdo. A cargaformal de um atomo ¢ a diferenca de
carga elétrica entre o nimero de elétrons de valéncia em um atomo isolado e o
nimero de elétrons atribuidos a esse &tomo em uma estrutura de Lewis.

Para atribuir o nimero de elétrons a um 4tomo em uma estrutura de Lewis,
procedemos do seguinte modo:

» Todos os elétrons ndo ligantes sdo atribuidos ao 4tomo. I .
Oz6nio liquido abaixo do seu ponto de

» Quebramos a(s) hgacéo(des) entre esse 4&tomo e o(s) outro(s) &tomo(s) e  ebuligiio (-111,3°C). O oz6nio é um gas
atribuimos metade dos elétrons ligantes ao atomo considerado. toxico, azul-claro e com odor acre.

Vamos ilustrar o conceito de carga formal utihzando a molécula de ozdnio
(03). Usando o0 mesmo procedimento por etapas dos Exemplos 9.3 e 9.4, dese-
nhamos o esqueleto estrutural de O3 e adicionamos hgacdes e elétrons de modo
a satisfazer a regra do octeto para os dois &tomos terminais:

:0—0—0:

Podemos ver que, embora todos os elétrons disponiveis sejam utihzados, aregra
do octeto ndo é verificada para o &tomo central. Para remediar esta situagdo, con-
vertemos um par isolado de um dos 4tomos terminais em uma segunda ligacéo
entre esse atomo terminal e o a&tomo central, como segue:

0=0—0:

A carga formal em cada atomo de O3 pode agora ser calculada de acordo com o
seguinte esquema:

O~"ro-fo:

e~devaléncia 6 6 6

e~ atribuido ao atomo 6 5 7 Atribua metade dos elétrons de ligacéo a

Diferenca " +| _i cada atomo.
(carga formal)

em que as linhas onduladas representam a quebra das ligac6es. Note que a quebra
de uma ligagdo simples resulta na transferéncia de um elétron, a quebra de uma
ligacdo dupla resulta em uma transferéncia de dois elétrons para cada um dos
atomos hgantes e assim sucessivamente. As cargas formais dos atomos de O3 séo:

Para cargas positivas e negativas unitarias, omitimos normalmente o numeral 1

As regras seguintes séo (teis para a escrita de cargas formais: Na determinagéo de cargas formais, o
atomo na molécula (ou no ion) tem mais

1. Paramoléculas, a soma de todas as cargas tem de ser zero porque as molé-  elétrons do que os elétrons de valéncia

| ~ . - letri t t Est li (carga negativa formal) ou o &tomo tem
culas sao especies eletricamente neutras. ( Sta regra aplica-se, por exem- menos elétrons do que os seus elétrons de

plo, a molécula 0s.) valéncia (carga formal positiva)?
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Problema semelhante: 9.46.

2. Para os cations, a soma das cargas formais tem de igualar a carga positiva.
Para os anions, a soma das cargas formais tem de igualar a carga negativa.

Repare que as cargas formais ajudam a acompanhar os elétrons de valéncia
e a obter uma imagem qualitativa da distribuicdo das cargas em uma molécula.
N&o devemos interpretar as cargas formais como transferéncia real e completa
de elétrons. Por exemplo, na molécula O3estudos experimentais mostram que o
atomo O central tem uma carga parcial positiva, enquanto os tomos de O da ex-
tremidade tém uma carga parcial negativa, mas ndo ha evidéncias de que ocorre
uma transferéncia completa de elétrons de um atomo para o outro.

Exemplo 9.6

Escreva as cargas formais do fon carbonato.

Estratégia A estrutura de Lewis para o ion carbonato foi desenvolvida no Exem-
plo 9.5:

0
10 -fofO :

As cargas formais dos atomos podem ser calculadas utilizando o seguinte procedimento.

Resolucdo Subtraimos o numero de elétrons ndo ligantes e metade dos elétrons
hgantes dos elétrons de valéncia de cada atomo.

O atomo C: o atomo de C tem quatro elétrons de valéncia e ndo possui elétrons
ndo ligantes na estrutura de Lewis. A quebra da ligac&o dupla e de duas ligagdes
simples dé& lugar a uma transferéncia de quatro elétrons para o &tomo de C. Assim, a
carga formal é 4 —4 = 0.

O atomo O em C=0: o 4&omo de O tem seis elétrons de valéncia e h4 quatro
elétrons ndo ligantes no &tomo. A quebra da ligacdo dupla resulta na transferéncia de
dois elétrons para o &tomo de O. Aqui, a carga formal é6 —4 —2 = 0.

O atomo O em C—O: este atomo tem seis elétrons ndo ligantes e a quebra da li-
gacéo simples transfere outro elétron para o atomo. A carga formal é 6 —6 - 1= —1

Assim, a estrutura para CO”” com cargas formais é:

:0:

1.
“:0—C—0:"

Verificagdo Note que a soma das cargas formais é -2, igual a carga no ion carbonato.

Exercicio Escreva as cargas formais para O ion nitrito (NO2).

Por vezes, ha mais de uma estrutura de Lewis aceitavel para uma dada
espécie. Nesses casos, frequentemente selecionamos a estrutura de Lewis mais
plausivel utilizando as cargas formais e as seguintes Unhas de orientagao:

» Para moléculas, uma estrutura de Lewis na qual ndo existam cargas
formais é preferivel a uma estrutura na qual estejam presentes cargas
formais.

 Estruturas de Lewis com cargas formais elevadas (+2, +3 e/ou —2, —3,
etc.) sdo menos plausiveis do que aquelas com cargas formais baixas.

» Entre estruturas de Lewis com distribuicdes semelhantes de cargas for-

mais, a estrutura mais plausivel é aquela em que as cargas formais negati-
vas estejam locaUzadas nos atomos 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 formaldeido (CH20), um liquido com um odor desagradavel, tem sido tradicio-
nalmente usado para preservar animais mortos. Desenhe a estrutura de Lewis mais
provavel para este composto.

Estratégia Uma estrutura de Lewis plausivel deve satisfazer a regra do octeto para

todos os elementos, exceto H, e ter as cargas formais (se existirem) distribuidas de

acordo com as orientacdes referentes a eletronegatividade.

Resolugdo Os dois esqueletos estruturais possiveis sdo: CHO
H

H C O H co

@) (b)
Primeiro, desenhamos as estruturas de Lewis para cada uma das possibilidades
H
\
H—C=0—H c=o0

@) (b)

Para mostrar as cargas formais, seguimos o procedimento dado no Exemplo 9.6. Em
(2), 0 &tomo de C tem um total de cinco elétrons (um par isolado mais trés elétrons
da quebra de uma ligacdo simples e de uma ligacdo dupla). Como o 4tomo de C tem
quatro elétrons de valéncia, a carga formal no &tomo é4 —5 = —1.0 atomo de

O tem um total de cinco elétrons (um par isolado e trés elétrons da quebra de uma
ligacdo simples e de uma ligagdo dupla). Como o 4tomo de O tem seis elétrons de va-
léncia, a carga formal no &tomo é 6 —5 = -f 1. Em (b), 0 a&tomo de C tem um total de
quatro elétrons da quebra de duas ligagBes simples e de uma hgacdo dupla, de modo
que a sua carga formal é 4 —4 = 0. O 4tomo de O tem um total de seis elétrons (dois
pares isolados e dois elétrons da quebra de uma ligacdo dupla). Portanto, a carga for-
mal no &tomo é 6 —6 = 0. Embora ambas as estruturas satisfagam a regra do octeto,
a estrutura (b) é a mais provavel porque ndo possui cargas formais.

Verificacdo Certifique-se de que, em cada caso, o nimero total de elétrons de va-
Iéncia é 12. VVocé pode sugerir duas outras razdes pelas quais (a) € menos plausivel? Problema semelhante: 9.47.

Exercicio Desenhe a estrutura de Lewis mais razoavel para uma molécula que con-
tenha um atomo de N, um &tomo de C e um atomo de H.

Revisao de conceitos

Considere trés arranjos atdbmicos possiveis para a cianamida (CH2N2): (a)
H2CNN, (b) H2NCN, (c) HNNCH. Utilizando as cargas formais como
guia, determine qual é o arranjo mais plausivel.

9.8 Conceito de ressonancia

O nosso desenho da estrutura de Lewis para 0 0zonio (03) satisfez a regra do oc-
teto para o 4&tomo central porque colocamos uma hgacao dupla entre esse 4tomo
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Mapa do potencial eletrostatico do O3,
A densidade eletronica esta igualmente
distribuida entre os dois 4tomos O ter-
minais.

A0 Animacgao
Ressonancia

A estrutura hexagonal do benzeno foi
proposta pela primeira vez pelo quimico
alemé&o August Kekulé (1829-1896).

e um dos dois atomos terminais O. De fato, podemos colocar a ligagao 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 ligacdo conhecidos para a molécula O3.

Seria de se esperar que o comprimento da ligagdo O—O em O3 fosse
maior do que o da hgacdo 0 = 0, porque se sabe que as ligagfes duplas sdo mais
curtas do que as ligagdes simples. Todavia, evidéncias experimentais mostram
que ambas as UgacOes oxigénio-oxigénio tém o mesmo comprimento (128 pm).
Para resolver esta discrepancia, utihzamos ambas as estruturas de Lewis para
representar amolécula de ozbnio:

0=0—0:-<=>-:0—0=0

Cada uma destas estruturas é denominada como uma estrutura de ressonancia.
Uma estrutura de ressonancia &, entdo, cada uma de duas ou mais estruturas de
Lewis para uma molécula particular que ndo possa ser descrita adequadamente
por apenas uma estrutura de Lewis. O simbolo <— >indica que as estruturas
representadas sao estruturas, ou formas, de ressonancia.

O préprio termo ressonancia significa o uso de duas ou mais estruturas
de Lewis para representar uma molécula particular. Do mesmo modo que um
viajante medieval europeu na Africa descreveu um rinoceronte como um cruza-
mento entre um grifo e um unicérnio, dois animais conhecidos, mas imagina-
rios, descrevemos a molécula de oz6nio, uma molécula real, em termos de duas
estruturas conhecidas, mas inexistentes.

Um conceito falso muito comum acerca da ressonédncia é a nogao de que
uma molécula, tal como a do 0z6nio, de algum modo transita rapidamente de
uma estrutura de ressonéncia para outra. Lembre-se sempre de que nenhuma
das estruturas de ressonancia representa adequadamente a molécula, a qual tem
a sua prépria estrutura estavel e Gnica. “Ressonancia” é uma inven¢do humana
concebida para contornar as limitagfes dos modelos simples das ligagdes quimi-
cas. Continuando a analogia animal, o rinoceronte é um ser “préprio” e ndo uma
oscilagdo entre o mitico grifo e o unicérnio!

O ion carbonato fornece outro exemplo de ressonancia:

10 :0:- :0:-
. | . | . |
-:q—C—0O0m®m <—>0=C—0 :“<—>"“;0—C=0

De acordo com as evidéncias experimentais, todas as ligacGes carbono-oxigénio
sdo equivalentes no ion COf”. Logo, as propriedades do ion carbonato sdo mais
bem explicadas pela consideragdo das suas estruturas de ressonancia em conjunto.

O conceito de ressonancia aplica-se de igual modo a sistemas orgénicos.
Um bom exemplo é a molécula de benzeno (CgHg):
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Se uma destas estruturas de ressonancia correspondesse a estrutura real do ben-
zeno, haveria dois comprimentos de ligacdo diferentes entre &tomos C adjacen-
tes, um caracteristico de uma ligacéo simples e o outro de uma ligacao dupla. Na
realidade, o comprimento de ligagdo entre todos os atomos de carbono adjacen-
tes do benzeno é 140 pm, o qual é menor do que o de uma ligagdo C—C (154
pm) e maior do que o de uma ligagdo C=C (133 pm).

Um modo simples de desenhar a estrutura da molécula de benzeno e de
outros compostos contendo o “anel benzénico” é mostrar apenas o esqueleto e
n&do os atomos de carbono e de hidrogénio. Com esta convencdo, as estruturas de
ressonancia sdo representadas por

Note que os atomos de C nos cantos do hexagono e os 4&tomos de H sdo todos
omitidos, embora a sua existéncia esteja subentendida. S&o mostradas apenas as
ligacOes entre os atomos de C.

Lembre-se desta regra importante para desenhar estruturas de ressonancia:
as posicOes dos elétrons, mas ndo as dos atomos, podem ser rearranjadas em
diferentes estruturas de ressonancia. Em outras palavras, 0s mesmos atomos tém
de estar ligados uns aos outros em todas as estruturas de ressondncia para uma
dada espécie.

Até agora, todas as estruturas de ressonancia mostradas nos exemplos con-
tribuem igualmente para a estrutura real das moléculas e dos ions. Nem sempre
isso acontece, como veremos no Exemplo 9.8.

Exemplo 9.8

Desenhe trés estruturas de ressonancia para a molécula do 6xido nitroso, N20 (o ar-
ranjo atdbmico € NNO). Indique as cargas formais. Classifique as estruturas pela sua
importancia relativa nas propriedades globais da molécula.

Estratégia O esqueleto estrutural do N20 é
N N O

Seguimos o processo utilizado nos Exemplos 9.5 e 9.6 para desenhar estruturas de
Lewis e calcular cargas formais.

Resolugdo As trés estruturas de ressonancia equivalentes sao as seguintes

. 4- + L 2
N=N=0 :N=N—O: N—N=0 :
(@ (b) ©

Vemos que as trés estruturas apresentam cargas formais. A estrutura (b) é a mais
importante porque a carga negativa esta no atomo de oxigénio mais eletronega-
tivo. A estrutura (c) é a menos importante porque apresenta a maior separagao
das cargas formais. Além disso, a carga positiva estd no atomo de oxigénio mais
eletronegativo.

Verificagdo Assegure-se de que ndo ha alteracdo nas posicdes dos 4tomos nas
estruturas. Como N tem cinco elétrons de valéncia e cada O tem seis elétrons de va-
Iéncia, o nimero total de elétrons de valénciaé5X 2 + 6 = 16. A soma das cargas
formais em cada estrutura é zero.

Exercicio Desenhe trés estruturas de ressonancia para o ion tiocianato, SCN“.
Classifique as estruturas em ordem decrescente de importancia.

As estruturas de ressonancia com
cargas formais superiores a +2 ou -2
sé@o geralmente consideradas altamente
implausiveis e podem ser rejeitadas.

Problemas semelhantes: 9.51, 9.56.
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O berilio, ao contrario dos outros ele-
mentos do Grupo 2, forma principalmen-
te compostos covalentes dos quais o
BeH2 é um exemplo.

Revisao de conceitos

o modelo molecular apresentado a seguir representa a acetamida, que é
utilizada como solvente organico. Neste modelo apenas sdo mostradas
as ligagOes entre os atomos. Desenhe duas estruturas de ressonancia para
amolécula que mostrem as posigdes das ligagdes multiplas e as cargas
formais.

9.9 Excecdes a regra do octeto

Conforme mencionado anteriormente, a regra do octeto aplica-se sobretudo aos
elementos do segundo periodo. As excecdes a regra do octeto sdo de trés tipos:
um octeto incompleto, um nimero impar de elétrons, ou mais de oito elétrons de
valéncia ao redor do 4tomo central.

Octeto incompleto

Em alguns compostos, o namero de elétrons que rodeia o &tomo central em uma
molécula estavel é menor do que oito. Considere, por exemplo, o berilio, que é
um elemento do Grupo 2 (e do segundo periodo). A configuracdo eletrdnica do
berilio ¢ 15"2™ (tem dois elétrons de valéncia no orbital 2s). Na fase gasosa, o
hidreto de berilio (BeH2) existe na forma de moléculas isoladas ou discretas. A
estrutura de Lewis do BeH2 é

H—Be—H

Como podemos ver, 0 atomo de Be esta rodeado por apenas quatro elétrons e
ndo ha como satisfazer a regra do octeto para o berilio nesta molécula.

Os elementos do Grupo 3, particularmente o boro e o aluminio, também
tém tendéncia em formar compostos com menos de oito elétrons em tomo de
seus 4tomos. Tomemos o boro como exemplo. Como a sua configuracao eletrd-
nica é 1s"2s"2p”", ele tem um total de trés elétrons de valéncia. O boro reage com
os halogénios para formar uma classe de compostos com a formula geral Bx3,
em que X é um atomo de halogénio. Assim, no trifluoreto de boro ha apenas seis
elétrons em tomo do atomo de boro:
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As seguintes estruturas de ressonancia contém uma ligagdo dupla entre os ato-
mos B e F e satisfazem a regra do octeto para o boro:

CFo F T F:
. |
+F=B- -B* F—B*
o' I I "
F CF :I!:"

O fato de o comprimento da ligagdo B—F em BF3(130,9 pm) ser menor do que o
comprimento de uma ligacdo simples (137,3 pm) da suporte as estruturas de res-
sonancia, ainda que, em cada caso, a carga formal negativa esteja localizada no
atomo de boro, e a carga formal positiva, no atomo de flGor mais eletronegativo.

Embora o trifluoreto de boro seja estavel, ele reage prontamente com a
amonia. Esta reacdo é mais bem representada pela estrutura de Lewis, na qual o
atomo de boro esta rodeado por apenas seis elétrons de valéncia:

:FI: I-i F: H
F—B +:N—H tle —Ni—H
m | I no |

T F o H F: H

Assim, parece que as propriedades do B F 3sd0 mais bem explicadas pelas quatro
estruturas de ressonancia.

A ligacdo B—N no composto anterior é diferente das ligagdes covalentes dis-
cutidas até agora no sentido de que os dois elétrons sdo cedidos pelo &tomo N. Este
tipo de ligagdo, denominada ligagdo covalente coordenada (também referida como
ligac&o dativa) é definida como uma ligagdo covalente na qual um dos 4&tomos cede
ambos os elétrons. Ainda que as propriedades de uma ligagao covalente coordenada
ndo difiram das de uma ligacdo covalente normal (porque todos os elétrons sdo se-
melhantes, independentemente de sua origem), a distingdo € Gtil para acompanhar
os elétrons de valéncia e atribuir as cargas formais.

Moléculas com um ndmero impar de elétrons

Algumas moléculas contém um nimero impar de elétrons. Entre elas encontra-
-se 0 Oxido nitrico (NO) e o di6xido de nitrogénio (NO2):

N=6 O=N'—0:"

Uma vez que é necessario um numero par de elétrons para haver um emparelha-
mento completo (de modo a alcancar oito elétrons), aregra do octeto claramente
ndo pode ser satisfeita por todos os atomos em qualquer uma destas moléculas.

As moléculas com um nimero impar de elétrons sdo, por vezes, designa-
das por radicais. Muitos radicais sdo altamente reativos, dada a tendéncia de o
elétron desemparelhado formar uma ligagdo covalente com um elétron desempa-
relhado de outra molécula. Por exemplo, quando duas moléculas de dioxido de
nitrogénio colidem, elas formam o tetroxido de dinitrogénio, no qual a regra do
octeto é satisfeita por ambos os atomos N e O:

.0; '0: .0;
AN- + -n:A — > A~ N—N
V- or V-

Octeto expandido

Os atomos dos elementos do segundo periodo ndo podem ter mais de oito elé-
trons de valéncia, mas os 4tomos dos elementos a partir do terceiro periodo da

Amarelo: elementos do segundo periodo
ndo podem ter um octeto expandido.
Azul: os elementos do terceiro periodo
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 liquido téxico,

de cor vermelho-cereja e mal cheiroso (p.e.:

59°C).

O All3tende a se dimerizar, ou seja,
formar pela unido de duas unidades All3
A26.

Problema semelhante: 9.62.

PF5 é um composto gasoso reativo.

Tabela Periédica formam alguns compostos nos quais o atomo central esta ro-
deado por mais de oito elétrons. Além dos orbitais 35 e 3p, os elementos do
terceiro periodo também tém orbitais 3d que podem ser utilizados na formagéo
de ligagOes. Estes orbitais permitem que um atomo forme um octeto expandido.
O hexafluoreto de enxofre é um composto muito estavel em que existe um octeto
expandido. A configuracdo eletrénica do enxofre é [Ne]35”3p”. Em SFg, cada
um dos seis elétrons de valéncia do enxofre forma uma ligacdo covalente com
0 atomo de fldor. Assim, h& 12 elétrons em tomo do 4tomo de enxofre central:

No Capitulo 10 veremos que estes 12 elétrons, ou seis pares ligantes, estdo aco-
modados em seis orbitais que se formam a partir do orbital 35, dos trés orbitais
3p e de dois dos cinco orbitais 3d. O enxofre também forma muitos compostos
em que o atomo de enxofre obedece a regra do octeto. No dicloreto de enxofre,
por exemplo, o S estd rodeado por apenas oito elétrons:

:Ci—S—Cl:

Os Exemplos 9.9 a 9.11 apresentam compostos que ndo obedecem a regra do
octeto.

Exemplo 9.9
Desenhe a estrutura de Lewis para o tri-iodeto de aluminio (AI13).

Estratégia Seguimos os procedimentos utilizados nos Exemplos 9.5 e 9.6 para de-
senhar a estrutura de Lewis e calcular as cargas formais.

Resolugdo As configuragdes eletrdnicas das camadas mais externas do Al e | sdo
3s"3p™ e 5s"5p”, respectivamente. O nimero total de elétrons de valéncia é 3 + 3 X
7, ou 24. Como Al é menos eletronegativo do que o I, ele ocupa a posigdo central e
forma trés ligagdes com os atomos de I

Note que ndo ha cargas formais nos atomos de Al e de 1.

Verificagdo Embora aregra do octeto seja satisfeita para os atomos de |, ha apenas
seis elétrons de valéncia ao redor do 4&tomo de Al. Assim, Al13 é um exemplo de octe-
to incompleto.

Exercicio Desenhe a estrutura de Lewis para Bep2.

Exemplo 9.10

Desenhe a estrutura de Lewis para o pentafluoreto de fésforo (PF5), no qual os cinco
atomos de F estdo ligados ao dtomo central de P.

Estratégia Note que o P é um elemento do terceiro periodo. 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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Resolugdo As configuragdes eletrénicas das camadas mais externas paraoP eo F
sdo, respectivamente, 3s"3p" e 2s"2p”. Assim, o nimero total de elétrons de valéncia
€5+ (5 X7), ou 40. O fosforo, como o enxofre, é um elemento do terceiro periodo
e, portanto, pode ter um octeto expandido. A estrutura de Lewis do PF5é

Note que ndo ha cargas formais nos atomos de P e de F.

Verificagdo Embora aregra do octeto seja satisfeita para os atomos de F, ha 10 elé-
trons de valéncia ao redor do &tomo de P, conferindo-lhe um octeto expandido. Problema semelhante: 9.64.

Exercicio Desenhe a estrutura de Lewis para o pentafluoreto de arsénio (AsFs).

Exemplo 9.11

Desenhe uma estrutura de Lewis para o fon sulfato (SO””) no qual os quatro &tomos
de O estejam ligados ao atomo central de S.

Estratégia Note que 0 S é um elemento do terceiro periodo. Seguimos os procedi-
mentos dados nos Exemplos 9.5 e 9.6 para desenhar a estrutura de Lewis e calcular
as cargas formais.

Resolugdo As configuragdes eletrénicas das camadas mais externas do S e do O
sdo 3s"3p”" e 25"2p”, respectivamente.

Passo 1: O esqueleto estrutural de (SOj”) é
o}

O s O
o]

Passo 2: O oxigénio e o enxofre sdo ambos elementos do Grupo 16 e, portanto, tém
seis elétrons de valéncia cada. Incluindo as duas cargas negativas, temos
de dar conta de um total de 6 + (4 X 6) + 2, ou 32 elétrons de valéncia em
(SOF-).

Passo 3: Desenhamos uma ligagdo covalente simples entre todos os atomos:

:0:
. [
10 —?—O:

A seguir, mostramos as cargas formais nos atomos de S e de O:

10
0—d27p
:0:

(Continua)
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Repare que esta estrutura é apenas uma
das seis estruturas equivalentes do (SOf~).

Problema semelhante: 9.85.

{Continuagéo)

Repare que podemos eliminar algumas das cargas formais do (SOj”) ao ex-
pandir a regra do octeto do 4tomo de S da seguinte maneira:

:0:
P
0—5—0:"
:0:

A questdo de qual destas duas estruturas é mais importante, isto é, aquela na qual

0 4tomo de S obedece aregra do octeto mas tem mais cargas formais, ou aquela na
qual o 4&tomo de S expande o seu octeto, tem sido objeto de debate entre os quimicos.
Em muitos casos, apenas calculos elaborados de mecanica quantica poderao fornecer
uma resposta mais elucidativa. Nesta fase da sua aprendizagem, vocé deve entender
que ambas as representacdes sdo estruturas de Lewis validas e vocé deve ser capaz de
desenhar ambos os tipos de estruturas. Uma regra Util: ao tentar minimizar as cargas
formais expandindo o octeto do 4tomo central, adicione apenas as ligagfes duplas su-
ficientes para igualar a carga formal sobre o0 &tomo central a zero. Assim, a seguinte
estrutura daria cargas formais sobre 0 S (—2)eo0O (0), que sdo inconsistentes com
as eletronegatividades destes elementos e, portanto, ndo devem ser incluidas na re-
presentagédo do fon (S04~)

Exercicio Desenhe estruturas de Lewis razoaveis do acido sulftrico (H2504).

Uma nota final acerca do octeto expandido: ao escrever estruturas de
Lewis de compostos contendo um atomo central além do terceiro periodo, por
vezes verificamos que a regra do octeto é satisfeita por todos os atomos, mas
que ainda existem elétrons para distribuir. Nesses casos, os elétrons adicionais
devem ser colocados como pares isolados no atomo central. O Exemplo 9.12
mostra esta abordagem.

Exemplo 9.12

Desenhe uma estrutura de Lewis do composto do gas nobre xendnio, o tetraflu-
oreto de xendnio (XeF4), no qual todos os atomos de F estdo ligados ao &tomo
central de Xe.

Estratégia Note que o Xe é um elemento do quinto periodo. Seguimos os proce-
dimentos dos Exemplos 9.5 e 9.6 para desenhar a estrutura de Lewis e calcular as
cargas formais.

Resolucdo Passo 1: O esqueleto estrutural do XeF4é

F F
Xe
F F

Passo 2: As configuracdes eletronicas das camadas mais externas do Xe e do F sdo
5s"\5p”™ e 2s"2p” respectivamente, e 0 nimero total de elétrons de valéncia é
8 + (4 X 7),ou 36.

{Continua)
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6xido nitrico (NO), o 6xido de nitrogénio mais simples, é
Oconstituido por moléculas com um namero impar de elé-
trons, assim, é um composto paramagnético. NO é um gas in-
color (ponto de ebuligdo: —152°C) que pode ser preparado no
laboratério pela reacéo do nitrito de sédio (NaN02) com um
agente redutor, como o FeM”, em um meio acido:

NO2 («) + ¥t"™{aq) + 2\t{aq)-—- >
NO(g) + FeMiaq) + H20(/)

As fontes ambientais de 6xido nitrico incluem a queima
de combustiveis fosseis contendo compostos de nitrogénio e a
reacdo entre o nitrogénio e o oxigénio dentro dos motores dos
automoveis a temperaturas elevadas

72(8) + 02ig)-—>2NO(g)

Os relampagos também contribuem para a concentragdo de
NO na atmosfera. Quando exposto ao ar, o 6xido nitrico forma
rapidamente o gas castanho de diéxido de nitrogénio:

2N0(g) + 02(g)-—-"~2N02(g)

O didxido de nitrogénio é um dos componentes principais do
“smog” fotoquimico.

Ha cerca de 40 anos, ao estudarem a relaxagdo muscu-
lar, os cientistas descobriram que 0s nossos corpos produzem
oxido nitrico para utiliza-lo como um neurotransmissor. (Um
neurotransmissor € uma pequena molécula que facilita as co-
municacdes entre as células.) Desde entéo, o 6xido nitrico tem
sido detectado em pelo menos uma dezena de tipos de células
em varias partes do corpo. As células do cérebro, do figado, do
pancreas, do trato intestinal e das artérias sanguineas podem
sintetizar 6xido nitrico. Essas moléculas também funcionam
como uma toxina celular para destruir bactérias nocivas. Mas
isso ndo é tudo: em 1996 foi descoberto que o NO se liga a he-
moglobina, a proteina transportadora do oxigénio no sangue,
ajudando a regular a presséo sanguinea.

A descoberta do papel biolégico do 6xido nitrico aju-
dou a esclarecer o mecanismo de atuacdo da nitroglicerina
(C3HBEN30Y como um medicamento. Durante muitos anos, ela
foi prescrita a doentes do coragdo para aliviar as dores {angina
pectoris) causadas por uma breve interrupgao da corrente san-

guinea para o coragdo, apesar de ndo se compreender como a
nitroglicerina funcionava. Sabemos hoje que ela produz éxido
nitrico, o qual causa relaxa¢do muscular e dilatagdo das arté-
rias. A este respeito, € interessante notar que Alfred Nobel, o
inventor da dinamite (uma mistura de nitroglicerina e de argila
que estabiliza o explosivo antes da sua utilizagdo), e que foi o
patrono dos prémios que levam o seu nome, tinha problemas
cardiacos. Mas ele recusou a recomendacdo 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. E uma molécula estavel,
mas em certas condi¢Oes é altamente reativa, o que explica a
sua funcdo protetora. A enzima que provoca a relaxa¢do mus-
cular contém ferro para o qual o 6xido nitrico tem uma afini-
dade elevada. E a ligagdo do NO ao ferro que ativa a enzima.
No entanto, na célula, onde os efetores bioldgicos sdo em geral
moléculas muito grandes, os efeitos penetrantes de uma das
menores moléculas conhecidas sdo sem precedentes.

O 6xido nitrico € um gas incolor produzido pela agéo do

em uma solugédo acida de nitrito de sodio. O géas borbulha atra-
vés de agua e reage imediatamente com o oxigénio, quando
exposto ao ar, para formar o gas NO2 (de cor castanha).
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Problema semelhante: 9.63.

Lembre-se de que é necessaria energia

para quebrar uma ligagcdo, de modo que
é liberada energia quando se forma uma
ligacéo.

A estrutura de Lewis de O2¢é 0=0 e ado N2
é:N=N:.

{Continuagéo)

Passo 3: Desenhamos uma ligagdo covalente simples entre todos os atomos ligan-
tes. A regra do octeto é satisfeita por todos os atomos de F, cada um dos
quais tem trés pares isolados. A soma dos elétrons dos pares isolados dos
quatro atomos de F (4 X 6) e dos quatro pares de ligacdo (4 X 2) é 32. Por
conseguinte, os quatro elétrons restantes sdo colocados como dois pares
isolados no 4tomo de Xe:

Vemos que o &tomo de Xe tem um octeto expandido. N&o héa cargas for-
mais nos atomos de Xe e de F.

Exercicio Escreva a estrutura de Lewis para o tetrafluoreto de enxofre (SF4).

9.10 Entalpia de ligacao

Uma medida da estabilidade de uma molécula é a sua entalpia de ligacao, que é
a variagdo de entalpia necessaria para quebrar uma dada ligacdo em 1 mol de
moléculas no estado gasoso. (As entalpias de ligacdo nos sélidos e liquidos sdo
afetadas pelas moléculas vizinhas.) A entalpia de ligacdo determinada experi-
mentalmente para a molécula diatémica de hidrogénio, por exemplo, é

A 2lg)-—-"H(g) + H(g) A/fe = 436,4 kd/mol

Esta equacdo indica que a quebra das ligagGes 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 estavel.

Ch(g)-—->Cl(g) + CHg) AH° = 2427 ki/mol

As entalpias de ligacdo também podem ser medidas diretamente para mo-
léculas contendo elementos diferentes, como HCI,

HCI(g)-—->H(9) + CKg) AHe = 431,9 ki/mol
bem como para moléculas contendo ligagGes duplas e triplas:

02(g)----------- "0 (g)+ 0 (g)AN°= 498,7 kJ/mol
N2(g)---------- AN(@)+  N(Q)A//°= 941,4 kI/mol

A medicéo das forcas de ligagBes covalentes em moléculas poliatdmicas é mais
complicada. Por exemplo, as medi¢bes mostram que a energia necessaria para
quebrar a primeira ligagdo O—H em H20 é diferente da energia necessaria para
quebrar a segunda ligagdo O—H:

H20(g)--—-- >H(g) + OH(g) Aff°e = 502 kd/mol
OH(g)----- >H(g) + 0(9) = 427 kJ/mol

Em cada caso, é quebrada uma ligagio O—H, mas o primeiro passo é mais en-
dotérmico do que o segundo. A diferenga entre os dois valores de AH® sugere
que a segunda ligagdo O—H sofreu uma alteragdo como resultado das variagdes
no ambiente quimico.
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Tabela 9.4 Algumas entalpias de ligagio de moléculas diatdmicas* e entalpias
médias de ligagdo em moléculas poliatdmicas

Entalpia de ligagao Entalpia de ligagdo
Ligacéo (ki/mol) Ligagéo (kd/mol)

H—H 4364 Cc—lI 240
H—N 333 C—P 263
H—O0 460 c—s 255
H—S 338 c=s 477
H—P 326 N—N 193
H—F 568,2 N=N 418
H—CI 4319 N=N A14
H—Br 366,1 N—O 176
H—I 2983 N=0 607
C—H 414 0—0 142
c—C A7 0=0 4987
c=C 620 0—P 502

812 0=s 469
C—N 276 P—P 197
C=N 615 P=P 489
C=N 8 S—S 268
C-o 351 S=S 352
c=0** 745 F—F 156,9

1076,5 Cl—cClI 2427
C—F 450 Br—Br 1925
C—ClI 338 1—I 151,0
C—Br 276

* As entalpias de ligagdo das moléculas diatdbmicas (em negrito) tém mais algarismos significativos
do que as entalpias de ligacdo das moléculas poliatdmicas porque as entalpias de ligagdo para
moléculas diatdmicas sdo diretamente mensuraveis e ndo o resultado de uma média sobre muitos
compostos.

** A entalpia de ligagdo C =0 em COz2 é 799 kJ/mol.

Podemos compreender agora por que a entalpia da ligagdo O—H em duas
moléculas diferentes, como o metanol (CH30H) e a agua (H20), nédo sdo iguais:
0s seus ambientes quimicos sdo diferentes. Assim, para moléculas poliatdmicas,
falamos da entalpia média de ligacdo de uma dada ligagdo. Por exemplo, pode-
mos medir a entalpia da ligagdo O—H em 10 moléculas poliatbmicas diferentes
e obter a entalpia média de ligacdo de O—H dividindo a soma das entalpias de
ligacdo por 10. A Tabela 9.4 lista entalpias médias de ligacdo de varias molé-
culas diatbmicas e poliatdmicas. Como foi afirmado anteriormente, as ligagbes
triplas sdo mais fortes do que as ligagdes duplas, as quais, por sua vez, sdo mais
fortes do que as ligacGes simples.

utilizacdo de entalpias de ligagdo em Termoquimica

Uma comparagdo das alterages termoquimicas verificadas em diversas reagGes
(Capitulo 6) revela uma variacéo notavelmente vasta das entalpias. Por exemplo, a
combustdo de hidrogénio gasoso com oxigénio gasoso é razoavelmente exotérmica:

H2(g) + ' 26 ) —--»HrOIO = -285,8 kJ/mol
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Figura 9.8 Variagdes das entalpias de
ligacdo (8) em uma reacdo endotérmica e
(b) em uma reagédo exotérmica.

Por outro lado, a formagdo da glicose (CeH1206) a partir de agua e di-
oxido de carbono, realizada de modo eficiente pela fotossintese, é altamente
endotérmica:

6Co02(g) + 6H20(0 - >CeHi206(5) + 602(g) A/l° = 2801 kd/mol

Podemos explicar estas variagOes se considerarmos a estabilidade das moléculas
individuais dos reagentes e produtos. Afinal, a maioria das rea¢fes quimicas
envolve a quebra e a formagdo de ligagdes. Assim, o conhecimento das entalpias
de ligacdo e, portanto, da estabilidade das moléculas, indica a natureza termo-
quimica das reagdes que as moléculas sofrem.

Em muitos casos, é possivel prever aproximadamente a entalpia de reacdo
utilizando as energias médias de ligagdo. Como sempre é requerida energia para
quebrar ligagBes quimicas e como sempre é liberada energia na formacéo de
ligacBes quimicas, podemos estimar a entalpia de uma reacdo pela contagem do
numero total de ligagdes quebradas e formadas nareacgdo e pelo registro de todas
as variacOes de energia correspondentes. A entalpia de reacdo Qmfase gasosa é
dada por

AH®

XEL (reagentes) —SEL (produtos)
energia total fornecida —energia total liberada A

onde EL representa a entalpia média de ligagdo e X é o simbolo de somatério.
A Equagdo (9.3), tal com esta escrita, considera a convengdo de sinal para
AH°. Assim, se a energia total fornecida for maior do que a energia total libe-
rada, AH® é positivo e a reagdo é endotérmica. Por outro lado, se mais energia
for liberada do que absorvida, AH® é negativo e areacdo é exotérmica (Figura
9.8). Se as moléculas dos reagentes e produtos forem todas diatémicas, entéo
a Equacgdo (9.3) produzird resultados precisos, pois as entalpias de ligacao
de moléculas diatdmicas sdo conhecidas com rigor. Se algumas ou todas as
moléculas dos reagentes e produtos forem pohatdmicas, a Equagédo (9.3) for-
necerd apenas resultados aproximados, porque se utilizam entalpias médias
de ligagdo.

2 wog

@ (b)
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Para moléculas diatdmicas, a Equacdo (9.3) é equivalente a Equagdo
(6.18), de modo que os resultados obtidos nessas duas equac¢des devem corres-
ponder, como ilustra o Exemplo 9.13.

Exemplo 9.13

Utilize a Equacdo (9.3) para calcular a entalpia de rea¢do para o processo
mg) + C\2ig)—->2HC\(g)

Compare o0s seus resultados com os obtidos a partir da Equagédo (6.18).

Estratégia Lembre que a quebra de ligagdes é um processo que absorve energia

(endotérmico) e a formagéao de ligagdes é um processo que libera energia (exotér-

mico). Portanto, a variagdo total de energia € a diferenca entre estes dois processos
opostos, conforme descrito pela Equacao (9.3).

Resolugdo Comegamos contando o numero de ligagdes quebradas e formadas e as va-
riacBes de energia correspondentes. A melhor forma de fazer isso é criando um quadro:

Tipo de ligagbes NUmero de ligagées Energia de ligacdo Variacdo de energia
quebradas quebradas (kd/mol) (kd/mol)
H—H (H2 1 436,4 436,4

ClI—CI (CI12 1 2427 242,7

Tipo de ligagbes Numero de ligagdes Energia de ligacdo Variacdo de energia
formadas formadas (kJ/mol) (U/mol)
H—CI(HCI) 2 431,9 863,8

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 Consulte a Tabela 9.4 para obter as

403

energia total liberada = 863,8 kJ/mol entalpias de ligagdo para estas moléculas

diatdmicas.
Utilizando a Equacdo (9.3), escrevemos

= 679,1 kJ/mol - 863,8 kJ/mol = -184,7 kJ/mol

Altemativamente, podemos utilizar a Equacao (6.18) e os dados no Apéndice 3 para
calcular a entalpia de reacéo:

All° = 2AlIf(HCI) - [AINH2) + Alf(CI2)]
(2)(-92,3kJ/mol) - 0 - 0

-184,6kJ/mol

Verificagdo Esperamos que os resultados das Equagdes (9.3) e (6.18) sejam iguais
porque os reagentes e produtos sdo os mesmos. A pequena discrepancia entre eles
deve-se a diferentes formas de arredondamento. Problema semelhante: 9.104.

Exercicio Calcule a entalpia de reagéo

H2Y) + PAg)-——>2EF(g)

utilizando (a) a Equacdo (9.3) e (b) a Equacao (6.18).

O Exemplo 9.14 utiliza a Equacdo (9.3) para estimar a entalpia de uma
reacdo que envolve uma molécula poliatbmica.
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Problema semelhante: 9.72.

Exemplo 9.14

Calcule a variagdo de entalpia para a combustdo do hidrogénio gasoso:

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

Estratégia Seguimos basicamente o mesmo procedimento do Exemplo 9.13. Note,
contudo, que H20 é uma molécula poliatdmica, assim, necessitamos do valor da en-
talpia média da ligagdo O—H.

Resolugdo Construimos o seguinte quadro:

Tipo de ligagdes Numero de ligagbes Energia de ligagdo Variagdo de energia

quebradas quebradas (U/mol) (U/mol)
H-H(H2 2 436,4 872,8
0=0 (02 1 498,7 498,7
Tipo de ligagdes Numero de ligagfes Energia de ligagdo Variagdo de energia
formadas formadas (kJ/mol) (U/mol)
O-H (H20) 4 460 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 Equagéo (9.3), escrevemos
MT = 1371,5 kd/mol - 1840kJ/mol = -469kJ/mol

Este resultado é apenas uma estimativa porque a entalpia da ligagdo O—H é uma
quantidade média. Altemativamente, podemos utilizar a Equacao (6.18) e os resulta-
dos no Apéndice 3 para calcular a entalpia de reacéo:

All°

2A/If(H20) - [2AlIKH2) + A/If°(02)I
2(-241,8 kd/mol) - 0- 0
-483,6 kJ/mol

Verificagdo Note que o valor estimado com base nas entalpias médias de ligagdo
é bastante préximo do valor calculado utilizando os dados para A//°. Em geral, a
Equagdo (9.3) funciona melhor para reagdes que sdo ou bastante endotérmicas ou
bastante exotérmicas, isto é, reacOes para as quais A/f° >100 kJ/mol ou A/7° <
—100 kJ/mol.

Exercicio Para areacdo:

H2(g) + C2H4(g)----- >C2He(g)

(a) Faca a estimativa da entalpia de reacéo utilizando os valores das entalpias de
ligacdo na Tabela 9.4.

(b) Calcule a entalpia de reacdo utilizando as entalpias padrdo de formagéo.
(AJ7f para H2, CH4e C2H6 sdo, respectivamente, 0 kJ/mol, 52,3 kJ/mol e
-84,7 kJ/mol.)

Revisao de conceitos

Por que o célculo de A//°oi cerescioutilizando as entalpias de ligagéo € por
vezes diferente do calculo utilizando os valores de A/Zf?
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Equacbes-chave

i\H°® = SEL (reagentes) —SEL (produtos) (9.3)

ligacdo.

Resumo de fatos e conceitos

1

Um simbolo de Lewis mostra o nimero de elétrons de va-
léncia de um atomo de um dado elemento. Os simbolos de
Lewis sdo Uteis sobretudo para os elementos representativos.

Os elementos com maior probabilidade de formar compos-
tos ibnicos tém energias de ionizag¢do baixas (como os me-
tais alcalinos e alcalino-terrosos, os quais formam cations)
ou afinidades eletrénicas elevadas (como os halogénios e 0
oxigénio, os quais formam anions).

Uma ligacéo idnica é o produto das forcas eletrostaticas de
atragdo entre ions positivos e negativos. Um composto i6-
nico consiste em uma extensa rede de ions na qual existe
um balango entre cargas positivas e negativas. A estrutura
de um composto idnico sélido maximiza as forgas atrativas
entre os fons.

A energia de rede é uma medida da estabilidade de um soli-
do ibnico, e pode ser calculada por meio do ciclo de Bom-
-Haber, o qual se baseia na lei de Hess.

Em uma ligacdo covalente, dois elétrons (um par) sdo com-
partilhados por dois &tomos. Nas ligagdes covalentes multi-
plas, dois ou trés pares de elétrons sdo compartilhados por
dois atomos. Alguns atomos ligados por ligagdes covalen-
tes também tém pares isolados, isto é, pares de elétrons que
ndo estdo envolvidos nas ligagbes. O arranjo dos elétrons

Palavras-chave

Carga formal, p. 389
Ciclo de Bom-Haber,

Composto covalente, p. 379
Comprimento de ligagéo,

Eletronegatividade, p. 382

Entalpia de ligacdo, p. 400

Estrutura de Lewis, p. 380

Estrutura de ressonancia,
p. 392

Lei de Coulomb, p. 374

Ligacéo covalente
coordenada, p. 395

p. 374

p.381

Questdes e problemas

Simbolos de Lewis
Questdes de revisdo

9.1 Em que consiste um simbolo de Lewis? A que elemen-
tos o simbolo principalmente se aplica?

9.2 Utilize o segundo membro de cada grupo, desde o Gru-
po 1ao Grupo 17, para mostrar que o nimero de elé-
trons de valéncia de um atomo do elemento é igual ao
nimero do seu grupo.

Ligacdo covalente polar,

Ligag&o covalente, p. 379
Ligacdo dupla, p. 381
Ligacéo idnica, p. 372
Ligacdo mdltipla, p. 380
Ligacdo simples, p. 380

Para calcular a variagdo de entalpia de uma reacéo a partir das entalpias de

ligantes e dos pares isolados em uma molécula é represen-
tado por uma estrutura de Lewis.

. A eletronegatividade é a medida da capacidade de um ato-

mo de atrair elétrons em uma ligacdo quimica.

. A regra do octeto prevé que os atomos formam ligacGes

covalentes suficientes para cada um se cercar de oito elé-
trons. Quando um atomo em um par covalentemente ligado
cede dois elétrons para a ligacdo, a estrutura de Lewis pode
incluir a carga formal em cada &omo como um meio de
acompanhar os elétrons de valéncia. Existem excecdes a
regra do octeto, particularmente para compostos covalen-
tes de berilio, elementos do Grupo 3, moléculas com um
numero impar de elétrons e elementos a partir do terceiro
periodo da Tabela Periddica.

. Para algumas moléculas ou fons poliatdmicos, duas ou

mais estruturas de Lewis baseadas no mesmo esqueleto
estrutural satisfazem a regra do octeto e parecem quimica-
mente razoaveis. O conjunto dessas estruturas de ressonan-
cia representa a molécula ou o ion poliatdmico de forma
mais precisa do que uma Unica estrutura de Lewis.

. Aforca de uma ligagdo covalente é medida pela sua energia

de entalpia. As entalpias de ligacdo podem ser utilizadas
para estimar a entalpia de reagoes.

Ligacao tripla, p. 381

Par isolado, p. 380
Regra do octeto, p. 380
Ressonancia, p. 392
Simbolo de Lewis, p. 371

p. 382

9.3 Sem recorrer a Figura 9.1, escreva os simbolos de Lewis
para os &tomos dos seguintes elementos: (a) Be, (b) K,
() Ca, (d) Ga, (e) O, (f) Br, (@) N, (h) I, (i) As, (j) F.

9.4 Escreva os simbolos de Lewis para os seguintes ions:
(@ Li+, (b)a~, (c) S*-, (d)  (e) N~

9.5 Escreva os simbolos de Lewis para os seguintes atomos e
fons: (@) I, () T, (c) S, (d) S™, (e) P, (f) P, (9) Na, (h)
Na% (i) Mg, a) Mg"% (k) Al, (1) (m) Pb, (n) PbAA
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Ligacdo idnica
Questdes de revisado

9.6
9.7

9.8

9.9

9.10

9.11

9.12

9.14

Explique o que é uma ligacdo idnica.

Explique como a energia de ionizagdo e a afinidade
eletrbnica determinam se os atomos dos elementos se
combinam para formar compostos idnicos.

Mencione cinco metais e cinco ndo metais que, pro-
vavelmente, formardo compostos idnicos. Escreva as
formulas dos compostos que possam resultar da combi-
nagdo desses metais e ndo metais. Nomeie esses com-
postos.

Dé um exemplo de um composto iénico que contenha
apenas elementos ndo metalicos.

Dé um exemplo de um composto idnico que contenha
um céation e um anion poliatdmicos.

Explique por que é raro encontrar fons com cargas su-
periores a 3 em compostos idnicos.

O termo “massa molar” foi introduzido no Capitulo 3.
Qual é a vantagem de utilizar este termo quando discu-
timos compostos idnicos?

Em quais dos seguintes estados o NaCl seria eletrica-
mente condutor? (a) s6lido, (b) fundido, (c) dissolvido
em agua. Explique as suas respostas.

O berflio forma um composto com o cloro que tem a
férmula empirica BeCl2. De que modo vocé determina-
ria se ele é ou ndo um composto idnico? (O composto
nao é soltvel em agua.)

Problemas

9.15

9.16

9.17

Uma ligacéo i6nica forma-se entre um céation A" e um
&nion B“. De que modo a energia da ligacéo seria afe-
tada [ver Equagdo (9.2)] pelas seguintes alteragdes? (a)
duplicagdo do raio de A”, (b) triplicacdo da carga em
AN, (c) duplicacdo das cargas em A™ e B", (d) diminui-
¢do dos raios de A e B" para metade dos seus valores
originais.

Proponha formulas empiricas e nomes para os compos-
tos formados a partir dos seguintes pares de ions: (a)
Rb™Mer, (b) CsM e SOj" (c) S+ e N, (d) AlM+ e SM.
Utilize simbolos de Lewis para mostrar a transferéncia
eletronica entre os seguintes pares de dtomos para for-
mar cations e anions: (a) NaeF, (b) Ke S, (c) Bae O,
(d) AleN.

Escreva as estruturas de Lewis para os reagentes e pro-
dutos nas seguintes reagdes (em primeiro lugar faga o
balanceamento das equag0es.)

(@ Sr+ Se------ >SrSe
(b) Ca +H2-—-- >CaH2
(€) Li+N2-—>LiaN
(d) Al +S----—-- >Al2S3

Para cada um dos seguintes pares de elementos, diga
se é mais provavel eles formarem um composto bina-

9.20

rio ibnico ou covalente. Escreva a formula empirica e o
nome do composto: (a) | e Cl, (b) Mg e F.

Para cada um dos seguintes pares de elementos, diga
se é mais provavel eles formarem um composto bina-
rio ibnico ou covalente. Escreva a formula empirica e o
nome do composto: (a) B e F, (b) K e Br.

Energia de rede de compostos idnicos
Questdes de revisdo

9.21

9.22

9.23

9.24

O que é energia de rede e que papel ela desempenha na
estabilidade dos compostos idnicos?

Explique de que modo a energia de rede de um com-
posto iénico, como o KCI, pode ser determinada utili-
zando o ciclo de Bom-Haber. Em que lei este procedi-
mento se baseia?

Nos seguintes pares de compostos idnicos, especifique
qual tem a energia de rede mais elevada: (a) KCI ou
MgO, (b) LiF ou LiBr, (c) MgaN2ou NaCl. Explique a
sua escolha.

Compare a estabilidade (no estado sélido) dos seguin-
tes pares de compostos: (a) LiF e LIF2 (contendo o ion
Lin»), (b) CS20 e CsO (contendo o ion 0 “), CaBr2e
CaBr3(contendo o fon Ca™*").

Problemas

9.25

9.26

Utilize o ciclo de Born-Haber (ver Sec¢do 9.3) para o
LiF, para calcular a energia de rede do NaCl. [Entalpia
de sublimacéo Na = 108 kJ/mol e A//F(NaCl) = -411
kJ/mol. A energia necessaria para dissociar 5mol de CI2
em atomos Cl = 121,4 kJ/mol.]

Calcule a energia de rede do cloreto de célcio saben-
do que a entalpia de sublimagdo do Ca é 121 kJ/mol
e A/lf(CaCl2) = -795 kJ/mol. (ver Tabelas 8.2 e 8.3
para outros dados.)

Ligacdo covalente
Questoes de revisao

9.27

9.28

9.29

9.30

9.31

9.32

Qual é a contribuicdo de Lewis para a nossa compreen-
sdo da ligagdo covalente?

Utilize um exemplo para ilustrar cada um dos seguintes
termos: pares isolados, estrutura de Lewis, regra do oc-
teto, comprimento de ligagdo.

Qual é a diferenca entre um simbolo de Lewis e uma
estrutura de Lewis?

Quantos pares isolados de elétrons ha nos dtomos subh-
nhados destes compostos: HBr, Fi2S, CHa?

Compare as ligagdes moleculares simples, duplas e
triplas e dé exemplos de cada uma. Para 0s mesmos
atomos ligados, de que modo o comprimento de liga-
¢do varia desde uma ligagdo simples a uma ligacao
tripla?

Compare as propriedades dos compostos idnicos e
compostos covalentes.
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Eletronegatividade e tipo de ligacao
Questdes de revisao

9.33

Defina eletronegatividade e explique a diferenca en-
tre eletronegatividade e afinidade eletrénica. Descreva
como varia, em geral, aeletronegatividade dos elemen-
tos de acordo com a posi¢do na Tabela Periodica.

O que é uma ligacdo covalente polar? Cite dois com-
postos que contenham uma ou mais ligacdes covalentes
polares.

Problemas

9.35

9.40

Coloque as seguintes ligacGes em ordem crescente de
carater idnico: a ligacdo litio-flior em LiF, a ligagédo
potassio-oxigénio em K 2, aligacdo nitrogénio-nitro-
génio em N2 aligagdo enxoffe-oxigénio em SO2 a li-
gacdo cloro-fliorem CIF3

Coloque as seguintes ligag6es em ordem crescente de
carater idnico: carbono-hidrogénio, flior-hidrogénio,
bromo-hidrogénio, s6dio-cloro, potassio-flior, litio-
-cloro.

Quatro &tomos sdo arbitrariamente designados por D,
E,F e G. As suas eletronegatividades sdo as seguintes:
D= 38¢E-=233F-=28eG = 13. Se os 4tomos
destes elementos formarem as moléculas DE, DG, EG
e DF, de que modo vocé colocaria estas moléculas em
ordem crescente de carater de ligagdo covalente?

Coloque as ligacdes a seguir em ordem crescente de
carater idnico: césio-flior, cloro-cloro, bromo-cloro,
silicio-carbono.

Classifique as seguintes ligacGes como i6nicas, cova-
lentes polares ou covalentes e explique as suas res-
postas: (a) aligagcdo CC no H3CCH3, (b) a ligacdo K I
no K, (c) aligacdo NB no H3NBCI3, (d) a ligagcdo CF
no CF4.

Classifique as seguintes ligac6es como ibénicas, cova-
lentes polares ou covalentes e explique as suas respos-
tas: (a) a ligagdo SiSino CISSISICI3 (b) aligagdo SiCl
no CIXISiCI3 (c) aligacdo CaF no CaF2 (d) aligacdo
NH noNH3

Estrutura de Lewis e regra do octeto
Questdes de revisao

9.41

9.42

Faca um resumo dos aspectos essenciais da regra do
octeto de Lew is. A regra do octeto aplica-se principal-
mente aos elementos do segundo periodo. Explique.

Expligue o conceito de carga formal. As cargas form ais
representam uma separacgdo real de cargas?

Problemas

9.43

Escreva estruturas de Lewis para as seguintes molécu-
las e fons: (@) NCI3 (b) OCS, (c)HD2 (d)CHX OO,
() CN", (f)CHIXHNHS.

9.44

9.45

9.48

407

Escreva estruturas de Lew is para as seguintes molécu-
las e fons: (a) OF2 (b) NZF 2 (c) SI2HG (d) OH", (e)
CH2C1COO™, (f) CH3NH3".

Escreva estruturas de Lew is para as seguintes molécu-
las: (a) ICI, (b) PH3 (c) P4 (cada P esta ligado a ou-
tros trés d&tomos de P), (d) HZS, (e)N2H4, (f) HCIO 3 (9)
COBr2(C estaligado aos atomos de O e de Br).

Escreva estruturas de Lew s para os seguintes ions: (a)
02' (b) C2- (c) NO™», (d) NHJ. Mostre as cargas form ais.

As seguintes estruturas de Lewis para (a) HCN, (b)
CH2 (c) Sn02, (d) BF3, () HOF, (f) HCOF e (g) NF3
estdo incorretas. Expligue o que estd errado em cada
uma e escreva a estrutura correta. (As posicoes relativas
dos atomos estdo representadas corretamente.)

(@) H—C=N o)
(b)y H=C=C=H '
(c) 0—sSn—0 0.
) :F. F (g) =F F e
N
|
F

(e) H—O0=IF:

O esqueleto estrutural do &4cido acético mostrado a se-
guir é correto, mas algumas das ligagdes estdo erradas,
(a) Identifique as ligagdes incorretas e explique os seus
erros, (b) Escreva a estrutura de Lew is correta para o
acido acético.

l—; :0| :
H=C—C—O0—H
" "

H

Conceito de ressonancia
Questdes de revisao

9.49

9.50

Defina comprimento de ligacdo, ressonancia e estrutura
de ressonancia. Quais sdo as regras para escrever estru-
turas de ressonéancia?

E possivel “isolar” uma estrutura de ressonancia de um
composto para estudéa-la? Explique.

Problemas

9.51

9.52

Escreva estruturas de Lew is para as seguintes espécies,
incluindo todas as formas de ressonancia, e mostre as
cargas formais: (a) HCO 2, (b) CH2NO2. As posi¢des
relativas dos 4tomos sdo as seguintes:

0 H 0
C N
0 H 0

Desenhe trés estruturas de ressonancia para o fon clora-
to, ClI0 J. Mostre as cargas form ais.
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9.53 Escreva trés estruturas de ressonancia para o acido hi-
drazoico, HN 3 O arranjo atdmico é HNNN. Mostre as
cargas formais.

9.54 Desenhe trés estruturas de ressonancia para o diazo-
metano, CH 2N 2 Mostre as cargas formais. O esqueleto
estrutural da molécula é

H
C NN
H

9.55 Desenhe trés estruturas de ressonancia para a molécula
N2 3 (o arranjo atémico € ONNO 2. Mostre as cargas
formais.

9.56 Desenhe trés estruturas de ressonancia plausiveis para
ofon OCN~. Indique as cargas form ais.

Excecdes a regra do octeto
Questdes de revisado

9.57 Por que aregra do octeto ndo se verifica para muitos
compostos contendo elementos a partir do terceiro pe-
riodo da Tabela Peri6dica?

9.58 Dé trés exemplos de compostos que ndo satisfazem a
regra do octeto. Escreva uma estrutura de Lew s para
cada composto.

9.59 Em principio, o 4tomo de flior poderia formar um
composto com sete ligacbes covalentes em torno do
atomo porque tem sete elétrons de valéncia (2s"2p").
Tal composto poderia ser FH 7ou FCI7. Estes compos-
tos nunca foram preparados. Por qué?

9.60 O que éuma ligacdo covalente coordenada? Ela é dife-
rente de uma ligagdo covalente normal?

Problemas

9.61 A moléculaA ll3tem um octeto incompleto em tomo de
Al Desenhe trés estmturas de ressonéancia da molécula
nas quais a regra do octeto seja satisfeita para os ato-
mos Al el. Mostre as cargas formais.

9.62 Na fase de vapor, o cloreto de berilio consiste em mo-
léculas discretas de BeCl2 A regra do octeto é satisfeita
para o Be neste composto? Se néo, vocé consegue formar
um octeto em tomo de Be desenhando outra estmtura de
ressonancia? De que modo essa estmtura é plausivel?

9.63 Dos gases nobres, apenas o Kr, Xe e Rn sdo conheci-
dos por formar alguns, mas poucos, compostos com o
O el/ou F. Escreva estmturas de Lew s para as seguintes
moléculas: (a) XeFs, (b) XeF4, (c) XeFd, (d) XeOF4 (e)
XeO2F2 Em cada caso, 0 Xe é o atomo central.

9.64 Escreva uma estmtura de Lewis para SbCls. Esta molé-
cula obedece aregra do octeto?

9.65 Escreva estmturas de Lew is para SeF4e SeFd. A regra
do octeto é satisfeita para o Se?

9.66 Escreva estmturas de Lew is para areagao
AICl: +cr — >AICkL

Que tipo de ligacdo existe entre o Al e o Cl no produto
dareacéo?

Entalpia de ligagdo
Questdes de revisao
9.67 O que é entalpia de ligagdo? As entalpias de ligagdo de
moléculas poliatdmicas sdo valores médios, enquanto
as das moléculas diatdmicas podem ser determinadas
com preciséo. Por qué?
9.68 Explique por que a entalpia de ligagdo de uma molé-
cula é normalmente definida em termos de uma reagédo
em fase gasosa. Por que os processos de quebra de li-
gacdes sdo sempre endotérmicos e os de formacéo de
hgacbes sempre exotérmicos?

Problemas

9.69 A partir dos dados seguintes, calcule a entalpia média
da ligagdo N—H:

A//° = 435 kJ/mol
A//° = 381 kd/mol
A//° = 360 kJ/mol

NHz () ----- >NH:(g) + H(g)
NH2ig) ----- >NH(") + H(g)
NH(g) ----- >N(g) + H(g)

9.70 Considere areacao

0(g) + 02ig)---->0sis) AFf° = -107,2 kJ/mol

Calcule a entalpia média de ligagdo em O3.

9.71 A entalpia de ligagdo de p2(g) é 156,9 kJ/mol. Calcule
AH? para F (g).

9.72 Para areagdo

2C2HE(g) + 702(g)--——->4C02(g) + 6H20()

(a) Calcule a entalpia de reacdo a partir das entalpias
médias de ligacdo na Tabela 9.4.

(b) Calcule a entalpia de reacéo a partir das entalpias
padrédo de formacao (ver Apéndice 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 substancias como compostos
idnicos ou covalentes: cH4, KF, CO, sicl4, BaCl2

9.74 Quais dos seguintes compostos sdo idnicos? E quais
sdo covalentes? RbCl, PF5 BrF3, KO2, Cl4.

9.75 Relacione cada uma das variacdes de energia a um dos
processos apresentados: energia de ionizagdo, afinida-
de eletrdnica, entalpia de ligacéo e entalpia padrdo de
formacao.

(@ F() +e-——>F{g)
(b) F2ig)—>2F(g)
(€) mg)--—->Na\g) +e~
(d) Na(® + ~F2(g)--—-- >NaF(5)
9.76 As fomulas para os fluoretos dos elementos do tercei-

ro periodo sdo NaF, MgF2 AIF3, SiF4, PF5, SF6e CIF3.
Classifique estes compostos como covalentes ou idnicos.

9.77 Utilize os valores da energia de ionizagdo (ver Tabela
8.2) e da afinidade eletronica (ver Tabela 8.3) para cal-
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cular a variacéo de energia (em kJ/mol) para as seguin-
tes reacdes:

(@ U{g) + I(g)-—->Li"ig) + r{g)

(b) Na(g) + F(9)-——>m\g) + F-(g)

(¢) K{g) + Cl(g)-—-—->K~(g) + Cr(g)

Descreva algumas caracteristicas de um composto i6-

nico, como o KF, que o distinguiria de um composto
covalente, como o benzeno (C6H6).

Escreva estruturas de Lewis para BrFs, CIFs e IF;.
Identifique aquelas em que a regra do octeto nédo é
obedecida.

Escreva trés estruturas de ressonancia plausiveis para
o fon azida NJ no qual o arranjo dos 4&tomos é NNN.
Mostre as cargas formais.

O grupo amida desempenha um papel importante na
estrutura das proteinas:

ZOZ

H

Desenhe outra estrutura de ressonancia para este grupo.
Mostre as cargas formais.

Dé um exemplo de um ion ou de uma molécula conten-
do Al que (a) obedeca a regra do octeto, (b) tenha um
octeto expandido, (c) tenha um octeto incompleto.

Desenhe quatro estruturas de ressonancia plausiveis para
o0 ion PO3F“. o atomo central P esta ligado aos trés ato-
mos de O e ao 4tomo de F. Mostre as cargas formais.

As tentativas para preparar 0s compostos a seguir como
espécies estaveis sob condi¢bes atmosféricas falharam:
CF2, LIO2 CSCI2, PI5. Sugira razdes possiveis para o
insucesso.

Desenhe estruturas de ressonancia plausiveis para os
seguintes fons: (a) Hs04, (b) PO|“, (c) HSO~, (d)
SOs”. {Sugestdo: ver comentério na pagina 398.)

As afirmacdes seguintes sdo verdadeiras ou falsas? (a)
As cargas formais representam separacdo de cargas
reais, (b) de uma reagdo pode ser estimado a partir
das entalpias de ligacdo dos reagentes e produtos, (c) To-
dos os compostos de elementos do segundo periodo obe-
decem aregra do octeto, (d) As estruturas de ressonancia
de uma molécula podem ser separadas umas das outras.

Uma regra para desenhar estruturas de Lewis plausiveis
é que o atomo central seja invariavelmente menos ele-
tronegativo do que os atomos circundantes. Explique
por qué. Por que essa regra ndo se aplica a compostos
como H20 e NH3?

Utilizando as informag0es a seguir e sabendo que a ental-
pia média da ligagdo C—H é 414 kJ/mol, faga uma esti-
mativa da entalpia padrdo de formagéo do metano (CH4).

Q(.V) ----- >C(") All?eac = 716kJ/mol
m2lg) > 4H(g) A/reac = 872,8 ki/mol
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Com base em consideracBes energéticas, qual das se-
guintes reagdes ocorrera mais facilmente?

() CYg) + CH4(g)—>Cn,C\{g) + H{g)

(b) Cl(g) + CH4(g)-—>CH3(g) + HCI(g)

{Sugest&o: consulte a Tabela 9.4 e suponha que a ental-
pia média da ligagdo C—CI é 338 kJ/mol.)

Qual das moléculas seguintes tem a ligacdo nitrogé-
nio-nitrogénio mais curta? Explique. N2H4, N20, N2,
N204.

A maioria dos 4cidos organicos pode ser representa-
da como RCOOH, onde COOH é o grupo carboxilico
e R é a parte restante da molécula (por exemplo, R ¢
CH3no é&cido acético, CH3COOH). (a) Desenhe uma
estrutura de Lewis para o grupo carboxilico. (b) Apés
aionizagdo, 0 grupo carboxilico é convertido no grupo
carboxilato, COO". Desenhe estruturas de ressonancia
para o grupo carboxilato.

Quais das espécies a seguir sdo isoeletronicas? NHj,
CoHd, CO, CH4, N2, BAN3H6.

As seguintes espécies tém sido detectadas no espaco
interestelar: (a) CH, (b) OH, (c) C2, (d) HNC, (e) HCO.
Desenhe estruturas de Lewis para estas espécies e indi-
que se elas séo diamagnéticas ou paramagnéticas.

O fon amideto, NHJ, é uma base de Brpnsted. Repre-
sente a reagdo entre o ion amideto e a agua.

Desenhe estruturas de Lewis para as seguintes molécu-
las organicas: (a) tetrafluoretileno (C24), (b) propano
(C3H®Y), (c) butadieno (CH2ZCHCHCH2), (d) propino
(CH3CCH), (e) acido benzoico (CaHSCOOH). (Para
desenhar CAHsCOOH, substitua um &tomo de H no
benzeno pelo grupo COOH.)

O ion tri-iodeto (1J), em que os atomos de | estdo dis-
postos linearmente, é estavel, mas o ion correspondente
FJ néo existe. Explique.

Compare a entalpia de ligagdo de F2com a variagdo de
energia do seguinte processo:

F2{g)----->F\g) + F-{g)

Do ponto de vista energético, qual seria 0 modo de dis-
sociagdo mais provavel para F2?

O isocianato de metila (CH3NCO) é usado para pro-
duzir certos pesticidas. Em dezembro de 1984, em
uma fabrica quimica, houve uma infiltragdo de agua
em um tanque contendo esta substancia. Como re-
sultado, formou-se uma nuvem toxica que matou
milhares de pessoas em Bopal, india. Desenhe estru-
turas de Lewis para CH3NCO, mostrando as cargas
formais.

Acredita-se que a molécula de nitrato de cloro (CIO-
NO2) esté envolvida na destrui¢cdo do ozbnio na estra-
tosfera antértica. Desenhe uma estrutura de Lewis plau-
sivel para esta molécula.
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Sdo0 mostradas a seguir varias estruturas de ressonancia
para a molécula CO2. Explique por que algumas delas
sdo provavelmente de pouca importancia para descre-
ver as ligagdes nesta molécula:

(a 0=C=0 (c) :6=C O:

(b) :0=C—0: (d :0—C—O0:
Desenhe uma estrutura de Lewis para cada uma das
moléculas a seguir nas quais os atomos de carbono
estdo ligados uns aos outros por ligagdes simples: (a)
C2HS6, (b) C4H10, (c) C5H12. Para (b) e (c), mostre ape-
nas estruturas nas quais cada atomo de carbono esta
ligado a ndo mais do que dois outros atomos de C.

Desenhe estruturas de Lewis para os clorofluorcarbo-
netos (CFCs), os quais sdo parcialmente responsaveis
pela reducdo do ozdnio na estratosfera: (a) CFCI3, (b)
CF2CI12, (c) CHF2ClI, (d) CF3CHF2.

Desenhe estruturas de Lewis para as seguintes molécu-
las orgénicas. Em cada uma existe uma ligagdo C=C e
os demais &tomos de carbono estdo unidos por ligacdes
C -C : C2H3F, C3H6, C4H8.

Calcule A//° para areagdo

mg) + h(8) ——"2HI(g)

utilizando (a) a Equagdo (9.3) e (b) a Equacgdo (6.18),
sabendo que A//f para 12(g) é 61,0 kJ/mol.

Desenhe estruturas de Lewis para as seguintes mo-
léculas organicas: (a) metanol (CH3OH); (b) etanol
(CH3CH20H); (c) tetraetilchumbo [Pb(CH2CH3)4] que
era usado na “gasolina com chumbo”; (d) metilamina
(CH3NH2), que é usada para curtimento; (e) gas mos-
tarda (CICH2CH2SCH2CH2Cl), um gas venenoso usa-
do na Primeira Guerra Mundial; (f) ureia [(NH2)2CO],
um fertilizante; e (g) glicina (NH2CH2COOH), um
aminoacido.

Escreva estruturas de Lewis para as seguintes espécies
isoeletronicas: (a) CO, (b) NO"», (c) CN*“, (d) N2. Mos-
tre as cargas formais.

O oxigénio forma trés tipos de compostos idnicos nos
quais existem os anions 6xido (07~“), peréxido (02~) e
superéxido (02). Desenhe as estruturas de Lewis des-
tes fons.

Comente sobre a pertinéncia da seguinte afirmacéo:
“Todos os compostos contendo um atomo de géas nobre
violam aregra do octeto”.

Escreva trés estruturas de ressonancia para (a) o fon
cianato (NCO*“) e (b) o ion isocianato (CNO“). Em
cada caso, classifique as estruturas de ressonancia em
ordem crescente de sua importancia.

(a) A partir dos dados seguintes, calcule a entalpia de
ligacdo do fon F2:

--"N2F{g) Allceac = 156,9 kJ/mol
---"F(g) + e~ All’eac = 333 kJ/mol
AP2(") +  All°eac =290 kJ/mol
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(b) Explique as diferengas entre as entalpias de liga-
¢do de F2e F2.

O conceito de ressonancia 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 capitulo, isto é, a descri¢do de um rinoce-
ronte como um cruzamento entre um grifo e um unicér-
nio. Qual é a descrigdo mais apropriada? Por qué?
Quais sdo as outras duas razbes para escolher (b) no
Exemplo 9.7?

No texto Quimica em Ag¢do na pagina 399, afirmou-se
que o dxido nitrico estd entre as 10 menores moléculas
estaveis conhecidas. Com base no que vocé viu até agora,
escreva todas as moléculas diatdmicas que vocé conhece,
dé os seus nomes e mostre as suas estruturas de Lewis.

O comprimento da hgagdo N—O é 115 pm, que esta entre
o comprimento de uma hgacdo tripla (106 pm) e de uma
ligagdo dupla (120 pm). (a) Desenhe duas estruturas de
ressonancia para NO e comente sobre suas importancias
relativas, (b) E possivel desenhar uma estrutura de resso-
nancia que tenha uma hgagdo tripla entre os atomos?

Escreva as formulas do hidreto binario para os elemen-
tos do segundo periodo LiH até FIF. Comente a altera-
cdo de carater idnico para covalente destes compostos.
Repare que o berilio se comporta de maneira diferente
do resto dos metais do Grupo 2 (ver p. 350).

A hidrazina borano, NH2NH2BH3, tem sido proposta
como um material para o armazenamento de hidrogé-
nio. Quando reage com o hidreto de litio (LiH), é libe-
rado gas hidrogénio

NH2NH2BH3 + LiH--—--- SLINH2ZNHBH3 + H2

Escreva as estruturas de Lewis para NH2ZNH2BH3 e
NH2NHBH3 e atribua todas as cargas formais.

Embora o didxido de nitrogénio (NO2) seja um com-
posto estavel, hd uma tendéncia para duas moléculas
se combinarem e formarem o tetroxido de dinitrogénio
(N204). Por qué? Desenhe quatro estruturas de resso-
néncia do N204, mostrando as cargas formais.

Outro esqueleto estrutural possivel para o ion carbo-
nato (CO|*) além do apresentado no Exemplo 9.5, é
OCOO. Por que ndo usamos esta estrutura para repre-
sentar C03~?

Desenhe a estrutura de Lewis para o pentdxido de ni-
trogénio (N205) no qual cada N esta ligado a trés ato-
mos de O.

Na fase gasosa, o cloreto de aluminio existe como um
dimero (uma unidade de dois) com a férmula AI2CI6. O
seu esqueleto estrutural é

Cl Cl Cl
\ N
Al Al
/N _/ '\
Cl Cl Cl

Complete aestrutura de Lewis e indique as hgagdes co-
valentes coordenadas na molécula.
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O radical hidroxila (OH) desempenha um papelimpor-
tante na quimica atmosférica. E altamente reativo e tem
tendéncia a se combinar com um atomo H de outros
compostos, causando-lhes quebras. Assim, OH é, por
vezes, chamado um radical “detergente” porque ajuda a
limpar a atmosfera, (a) Escreva a estrutura de Lew is do
radical, (b) Consulte a Tabela 9.4 e explique por que o
radical tem uma afinidade elevada pelos atomos H. (c)
Estime a variagdo de entalpia da seguinte reacédo:

OH(g) + CH4g)——>CH Jg) + H~OCg)

(d) O radical é gerado quando luz solarincide no vapor
de 4gua. Calcule o comprimento de onda maximo (em
nandmetros) necessario para quebrar a ligacdo O—H
naH2.

Experiéncias mostram que sdo consumidos 1656 kJ/
mol para quebrar todas as ligagdes do metano (CH4) e
4006 kJ/m ol para quebrar todas as ligagdes do propano
(CsHg). Com base nestes dados, calcule a entalpia mé-
dia daligacdo C—C.

Calcule A/f’ac a 25°C da reagdo entre o mondxido de
carbono e o hidrogénio apresentada aqui usando tanto a
entalpia de ligagdo como os valores de A//f.

Calcule Allreac a 25°C da reacdo entre o etileno e o
cloro apresentada aqui usando tanto a entalpia de li-
gacdo como os valores de A//f. (A//°do CHA12¢é
-132kJ/m ol.)

Desenhe trés estruturas de ressonancia do di6xi-
do de enxofre (SO2. Indique a(s) estrutura(s) mais
plausivel(eis).

O cloreto de vinila (C2H X 1) difere do etileno (C2H 4
no 4tomo de hidrogénio que é substituido pelo &tomo
de Cl. O cloreto de vinila é utilizado para produzir
poli(cloreto de vinila), o qual é um polimero impor-
tante para a producdo de tubos, (a) Desenhe a estru-
tura de Lew is do cloreto de vinila. (b) A unidade re-
petida no poli(cloreto de vinila) ¢ —CH2—CHCI—.
Desenhe uma parte da molécula mostrando trés destas
unidades de repeticdo, (c) Calcule a variacdo de en-
talpia quando 1,0 X 10" kg de cloreto de vinila forma
poli(cloreto de vinila).
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Em 1998, os cientistas utilizaram um tipo especial de
microscopio eletronico e conseguiram medir a forga
necessaria para quebrar uma Unica ligagdo quimica. Se
foram necessarios 2,0 X 10"~ N para quebrarumaliga-
¢do C—Si, faca uma estimativa da entalpia de ligagéo
em kJ/mol. Suponha que aligagdo tem de ser estendida
por uma distancia de 2 A (2 X 10“~° m) antes de ser
quebrada.

O quimico americano Robert S. M ulliken sugeriu uma
definicdo diferente para a eletronegatividade (EN) de
um elemento, dada por

IE + EA
2

EN

onde E| é a energia de ionizagcdo e AE a afinidade ele-
tronica dos elementos. Calcule a eletronegatividade de
O, F e Cl utilizando a equagdo anterior. Compare as
eletronegatividades destes elementos nas escalas de
M ulliken e Pauling. (Para converter para a escala de
Pauling, divida cada valor de EN por 230 kJ/mol.)

Entre os anestésicos comuns estdo:

halotano: CFXHCIBr
enflurano: CHFCICF20CHF2
isoflurano: CF3CHCIOCHF2
metoxiflurano: CHCIZF2 CH3

Desenhe estruturas de Lew is para estas moléculas.

Um estudante da sua turma afirma que o 6xido de mag-
nésio realmente consiste em ions Mg™ e 0 “, ndo de
fons Mg~ e 07, Sugira algumas experiéncias que po-
deriamos realizar para mostrar que o seu colega esta
errado.

Mostramos a seguir o esqueleto estrutural da borazina
(BN H 6. Desenhe duas estruturas de ressonancia da
molécula mostrando todas as ligacGes e cargas formais.
Compare as suas propriedades com as da moléculaiso-
eletrdnica benzeno.

Calcule o comprimento de onda da luz necesséaria para
que areagao se processe

O acido sulfarico (H2504), o produto quimico indus-
trial mais importante em todo o mundo, é preparado
pela oxidagdo do enxofre para di6xido de enxofre e
depois para trioxido de enxofre. Embora o trioxido de
enxofre reaja com a dgua para formar o 4cido sulfirico,
ele forma uma névoa fina de goticulas de H204com
vapor de agua que é dificil de condensar. Em vez disso,
o trioxido de enxofre é dissolvido primeiro em acido
sulfirico a 98% para formar 6leum (H2X207). Por tra-
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tamento com agua, pode-se gerar acido sulfirico con-
centrado. Escreva as equagdes de todas as etapas e as
estruturas de Lewis do 6leum baseando-se na discusséo
do Exemplo 9.11.

A partir da energia de rede do KCI na Tabela 9.1, da
energia de ionizacdo do K e da afinidade eletrdnica do
Cl nas Tabelas 8.2 e 8.3, calcule o da reacdo

K(g)-HCKg)---- >KCI(s)

A espécie é o fon poliatdmico mais simples. A
geometria do fon é a de um tridngulo equilatero. (a) De-
senhe trés estruturas de ressonancia para representar o
fon. (b) Dadas as seguintes informacdes

2H +
e H2 > 2H

AH°® = -849 kJ/mol
AH® = 436,4 ki/mol

A entalpia de ligacdo de C—N no grupo amida de pro-
teinas (ver Problema 9.81) pode ser tratada como uma
média das ligagdes C—N e C=N. Calcule o compri-
mento maximo de onda da luz necessario para quebrar
a ligacéo.

Em 1999, foi preparado um cation raro que continha
apenas nitrogénio (Nj). Desenhe trés estruturas de res-
sonancia do ion mostrando as cargas formais. (Suges-
tdo: os atomos N tém ligaces lineares.)

A nitroglicerina, um dos explosivos de utilizacdo mais
comum, tem a seguinte estrutura
CH20NO2

(l'JHONOZ
CH20NO2

Interpretagdo, modelagem & estimativa

9.143

9.144

A reacdo entre o fltor (F2) e o etano (C2H6) produz
predominantemente CF4 em vez de moléculas de C26.
Exphque.

Tem sido relatado um novo al6tropo do oxigénio, O4. A
estrutura exata do O4 é desconhecida, mas a estrutura
mais simples possivel seria um anel de quatro membros
que consiste em ligagBes simples oxigénio-oxigénio.
O relatorio especulava que a molécula de Os poderia
ser Gtil como combustivel “porque reline uma grande
quantidade de oxigénio em um pequeno espago, por
isso podera ter uma densidade energética superior a do
oxigénio liquido comumente usado como combustivel
de foguetes.” (a) Desenhe uma estrutura de Lewis para
0 O4e escreva a equagdo quimica balanceada da reagao
entre o etano, C2HE(g ), e 04(g) para produzir didxi-
do de carbono e vapor de 4gua. (b) Estime AH®° para a
reacdo, (c) Escreva uma equacdo quimica que ilustre a

A reacdo de decomposigdo é

4C3H5N309(/)----->12C02(g) + 10H20(g) + 6N2(g) + 02(g)

9.139

9.140

9.141

9.142

9.145

9.146

A acdo explosiva é o resultado do calor liberado e do
grande aumento do volume gasoso, (a) Calcule o AH®
para a decomposi¢do de um mol de nitroglicerina uti-
lizando a entalpia de formacéo padrdo e as entalpias
de ligacdo. Pressuponha que os dois atomos de O nos
grupos NO2estdo ligados a N por uma ligagdo simples
e por uma Hgacéo dupla, (b) Calcule o volume combi-
nado dos gases a CPTP. (c) Pressupondo uma tempera-
tura para a explosdo inicial de 3000 K, estime a pressao
exercida pelos gases utilizando o resultado obtido em
(b). (A entalpia de formacdo padréo da nitroghcerina é
-371,1 kJ/mol.)

Dé uma breve explicagdo das utilizagdes médicas dos
seguintes compostos idnicos: AgN03, BaS04, CaS04,
Kl, LI2cO3 Mg(OH)2 MgsS04, NaHCO03, Na2Cc03,
NaF, TIO2 ZnO. Sera necessario fazer uma busca na
Internet por alguns destes compostos.

Use a Tabela 9.4 para estimar a entalpia de ligacdo de
C—C, N—N e 0 —0 em C2H6 N2H4 e H202, respec-
tivamente. Qual o efeito dos pares isolados nos atomos
adjacentes nas forcas de hgacéo dessas hgacoes?

O ion O" isolado é instavel e por isso ndo é possivel
medir diretamente a afinidade eletronica do ifon 0 ~.
Mostre como vocé pode calcular o seu valor utilizando
a energia de rede do MgO e o ciclo Bom-Haber. [Infor-
macéo util: Mg(5) ----- >Mg(g) AH° = 148 kJ/mol.]

Quando se irradia luz com um comprimento de onda
de 471,7 nm, as moléculas de cloro dissociam-se em
atomos de cloro. Um atomo de Cl é formado no seu es-
tado fundamental eletrdnico, enquanto o outro é forma-
do em um estado excitado que esta 10,5 kJ/mol acima
do estado fundamental. Qual é a entalpia de ligagdo da
molécula CI2?

entalpia de formacédo padréo do 04(g) e estime AH®. (d)
Pressupondo que héa excesso de aldtropos de oxigénio,
qual liberar4 mais energia ao reagir com o etano (ou
qualquer outro combustivel): 02(g) ou 04(g)? Explique
utilizando suas respostas as partes (a) a (c).

Como a formacéo de ligagdes é exotérmica, quando dois
atomos em fase gasosa se unem para formar uma molé-
cula diatdmica, é necessario um terceiro &omo ou mo-
lécula para absorver a energia liberada. Caso contréario,
a molécula vai sofrer dissociagdo. Se dois dtomos de hi-
drogénio se combinarem para formar H2(g), qual serd o
aumento da velocidade do terceiro 4&tomo de hidrogénio
que absorverd a energia liberada a partir deste processo?
Estime AHf para o astateto de s6dio (NaAt) de acordo
com a equagao

Na(i) + "A{2(s)-— >NaAt(i)
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Respostas dos exercicios

9.1eBas+ 2 eH-—-> 2H (ou BaH2> 9.9: F—Be—If :
[Xcl6s [Xe] [Hel -
9.2 (a) l6nico, (b) polar covalente, (c) covalente. - o
9.10: F—AsCf -
93S=C=S w | AF:
:?: TF e
9.4 H—C—O—H - :02:
. . 9.11 H—OS—O0—H H—8—420—H
95[0=N—01] SR
0 :0:
9.6 0=N—O0: E. E
9.7H—C=N: 9.12

9.8S=C=N"<—> S—C=N:<—> S=C—N
A primeira estrutura é a mais importante; a Gltima é a menos 9.13 (a) -543,1 kJ/mol, (b) -543,2 kl/mol.
importante. 9.14 (a) -119 kJ/mol, (b) -137,0 kJ/mol.



Ligacdo quimica li; Geometria molecular
e hibridizacao de orbitais atdmicos

A forma das moléculas desempenha um papel importante
nas reagdes bioquimicas complexas, como a das proteinas
com as moléculas de DNA.

Neste capitulo

Primeiro examinamos o papel desempenhado pelas liga-
¢bes quimicas e dos pares isolados na geometria de uma
molécula em termos de uma aproximagéo simples designa-
da por modelo da repulsdo dos pares eletronicos da camada
de valéncia (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 mecénica quéntica,
a chamada teoria da ligagdo de valéncia, no estudo das li-
gacdes quimicas. Esta teoria explica como se formam e por
que se formam as ligagdes quimicas em termos de sobrepo-
sicdo de orbitais atdmicos. (10.3)

Vemos que a abordagem desta teoria, em termos do concei-
to de mistura ou hibridizagdo dos orbitais atdmicos, explica
a formacdo das ligagdes e a geometria molecular. (10.4 e
10.5)

10.1
10.2
10.3
10.4
10.5

10.6
10.7
10.8

Geometria molecular

Momentos de dipolo

Teoria da ligagdo de valéncia
Hibridizac&o de orbitais atdbmicos

Hibridizacdo em moléculas com ligacgdes duplas e
triplas

Teoria dos orbitais moleculares
Configuracdes dos orbitais moleculares
Orbitais moleculares deslocalizados

Depois vamos examinar outra abordagem da mecanica
quantica as ligages quimicas, chamada teoria dos orbitais
moleculares. Esta teoria considera a formacao dos orbitais
moleculares como resultante da sobreposi¢do de orbitais
atdmicos e consegue explicar o paramagnetismo da molé-
cula de oxigénio. (10.6)

Vemos que a escrita da configuracao eletrdnica para orbital
molecular é semelhante a escrita da configuragao eletronica
dos atomos a qual se aplicam tanto o principio de exclusdo de
Pauli como aregrade Hund. Usando as moléculas diatdmicas
homonucleares como exemplos, aprenderemos sobre a forca
de uma hgacéo, bem como as propriedades magnéticas gerais
a partir das configuragdes dos orbitais moleculares. (10.7)

Ampliamos o conceito de formagdo de orbitais moleculares
até os orbitais moleculares deslocahzados, que cobrem trés
ou mais atomos. Vemos que estes orbitais deslocalizados
dédo mais estabilidade as moléculas como o benzeno. (10.8)
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o Capitulo 9, discutimos as ligagdes quimicas em termos da teoria de

Lewis. Aqui estudaremos a forma, ou geometria, das moléculas. A geo-
metria tem uma influéncia importante nas propriedades fisicas e quimicas das
moléculas, como densidade, ponto de fusdo, ponto de ebulicdo e reatividade.
Veremos que é possivel prever a geometria das moléculas com consideravel pre-
cisdo utilizando um método simples baseado nas estruturas de Lewis.

A teoria de ligagdo quimica de Lewis, embora (til e facil de aplicar, ndo ex-
plica como e por que se formam as ligagdes quimicas. A mecanica quantica fornece
respostas adequadas a estas perguntas. Assim, na segunda parte do capitulo, apli-
caremos a mecanica quantica ao estudo da geometria e estabilidade das moléculas.

101 Geometria molecular

A geometria molecular é o arranjo tridimensional dos atomos em uma molécula.
A geometria de uma molécula afeta muitas das suas propriedades fisicas e qui-
micas, como os pontos de fusdo e de ebulicdo, a densidade e o tipo de reacgdes
de que a molécula participa. Em geral, os comprimentos de ligacdo e os angulos
entre ligagOes tém de ser determinados experimentalmente. Contudo, existe um
método simples que permite prever com consideravel sucesso a geometria global
de uma molécula ou ion, se soubermos o nimero de elétrons ao redor do 4tomo
central na sua estrutura de Lewis. Na base deste método esta a hipotese de que os
pares de elétrons da camada de valéncia de um atomo se repelem mutuamente. A
camada de valéncia é a camada mais externa de um 4tomo que se encontra ocu-
pada por elétrons, os quais estdo normalmente envolvidos naformacéo de liga-
¢des quimicas. Em uma ligacdo covalente, um par de elétrons, comumente desig-
nado porpar ligante, é o responsavel por manter os dois 4&tomos juntos. Contudo,
em uma molécula poliatdmica, onde ha duas ou mais hgag6es entre o atomo cen-
tral e os que o rodeiam, a repulsdo entre os elétrons dos diferentes pares ligantes
os afasta 0 maximo possivel uns dos outros. A geometria que a molécula acaba
por adotar (definida pelas posigdes de todos os atomos) é aquela que minimiza
esta repulsdo. Esta abordagem ao estudo da geometria molecular é designada por
Modelo de Repulséo dos Pares Eletrénicos da Camada de Valéncia (RPECV),
porgue procura explicar o arranjo geométrico dos pares eletrénicos em tomo de
um atomo central emfungao da repulsdo eletrostatica entre esses mesmos pares.
Ha duas regras que governam a aphcagdo do modelo RPECV:

1. No que diz respeito a repulsdo entre pares de elétrons, as ligagcdes duplas
e triplas podem ser tratadas como se fossem ligages simples entre ato-
mos vizinhos. Esta aproximagdo é boa em termos quahtativos. Contudo,
devemos ter em conta que as hgagfes multiplas sdo “mais volumosas” do
que as hgagdes simples; isto é, como nas hgagfes mdltiplas ha dois ou trés
pares de elétrons entre os &omos, a nuvem eletrénica ocupa mais espacgo.

2. Se uma molécula tiver duas ou mais estruturas de ressonancia, podemos
aplicar o modelo RPECV a qualquer uma delas. Geralmente, neste contex-
to, ndo se indicam as cargas formais.

A Utilizacdo deste modelo permite prever a geometria de moléculas (e ions) de
modo sistematico. Para isso, é conveniente dividir as moléculas em duas cate-
gorias, considerando-se que o atomo central possui ou ndo pares de elétrons
isolados (ou pares ndo ligantes).

Moléculas em que o atomo central ndo tem pares Isolados

Por uma questdo de simplicidade, consideraremos moléculas que possuam ape-
nas atomos de dois elementos, A e B, em que A é o a&tomo central. Estas molécu-

o termo “atomo central” significa um
atomo que néo é terminal em uma molécula
poliatdmica.

Animacéao
RPECV

1™ Animacio
Teoria RPECV
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Tabela 10.1  Arranjo espacial dos pares de elétrons em torno de um 4tomo central
(A) em uma molécula e geometria de moléculas e ions simples em que o atomo
central ndo possui pares isolados

N° de pares  Arranjo espacial dos pares

de elétrons deelétrons=" Geometria molecular™  Exemplos
180-
2 B—A—B BeClI2, HgClI2
Linear Linear
3
Tiigonal planar
4
Tetraédrica
B
5 PCls
Bipiramidal trigonal Bipiramidal trigonal
6 SF6

*As linhas tracejadas 80 utilizadas apenas para indicar as formas gerais; néo representam ligagdes
quimicas.

las tém a formula geral AB;®, em que X é um inteiro 2, 3,... (Sex = 1, estamos na
presenca da molécula diatbmica AB, a qual, por definigdo, é linear.) Na grande
maioria dos casos, x estd compreendido entre 2 e 6.

A Tabela 10.1 mostra cinco arranjos possiveis dos pares eletrénicos em
tomo do atomo central A. Como consequéncia da repulsdo mdtua, os pares de
elétrons afastam-se 0 maximo possivel uns dos outros. Note que a tabela mostra
a disposicao dos pares de elétrons, mas ndo a posicdo dos 4tomos que rodeiam o
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atomo central. Nas moléculas em que o0 atomo central ndo possui pares isolados,
0s seus pares ligantes sdo dispostos segundo um destes cinco arranjos. Utilizan-
do a Tabela 10.1 como referéncia, vamos analisar a geometria das moléculas
com as férmulas AB2, AB3, AB4, AB5 e ABg.

AB2 cloreto de berilio (BeCl2
A estrutura de Lewis do cloreto de berilio no estado gasoso é:

Cl—Be—ClI:

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 possivel. Assim, prevé-
-se que o angulo CIBeCl seja de 180° e que a molécula seja linear (ver Tabela
10.1). O modelo de “varetas e bolas” da molécula BeCl2 é:

As esferas mais escuras e as mais claras
representam atomos em geral.

AB3: trifluoreto de boro (BF3)

o trifluoreto de boro contém trés ligagdes covalentes ou pares ligantes. No ar-
ranjo mais estavel, as trés ligagdes BF apontam para os vértices de um triangulo
equilatero com o atomo B no centro do triangulo:

De acordo com a Tabela 10.1, a geometria de BF3 é triangular plana porque os
trés atomos terminais estdo colocados nos vértices de um triangulo equilatero,
o qual é plano:

Planar

Assim, os trés dngulos FBF séo de 120° e os quatro 4tomos encontram-se no

mesmo plano.
AB4: metano (CHY)
A estrutura de Lewis do metano é:
H
H—C—H
H

Como existem quatro pares ligantes, 0 CH4 tem uma geometria tetraédrica (ver
Tabela 10.1). Um tetraedro é um sélido geométrico com quatro faces (dai o
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prefixo tetra), todas elas triangulos equilateros. Em uma molécula tetraédrica,
0 atomo central (neste caso C) estd no centro do tetraedro, e 0s outros quatro
atomos, nos vértices. Os angulos de ligagdo sdo todos de 109,5°.

Tetraédrica

ABs: pentacloreto de fosforo (PCU)
A estrutura de Lewis do pentacloreto de fésforo (no estado gasoso) é:

P—CI:

A Unica maneira de ndiiimizar as forgas repulsivas entre os cinco pares de elé-
trons ligantes é dispor as ligagdes PCI na forma de uma bipiramide trigonal (ver
Tabela 10.1). Uma bipirdmide trigonal é gerada ao ligar dois tetraedros por uma
base triangular comum:

Bipiramide
trigonal

O atomo central (neste caso o P) esta no centro do tridngulo comum e os a&tomos
que o rodeiam situam-se nos cinco vértices da bipiramide trigonal. Os atomos
que se encontram acima e abaixo do plano triangular ocupam posicdes axiais e
0s atomos que se encontram no plano triangular ocupam posi¢Ges equatoriais. O
angulo entre quaisquer duas ligagdes equatoriais é de 120°; o angulo entre uma
ligacdo axial e uma equatorial é de 90° e o angulo entre duas ligagGes axiais é
de 180°.

ABe: hexafluoreto de enxofre (SFe)
A estrutura de Lewis do hexafluoreto de enxofre é:

O arranjo mais estavel dos seis pares ligantes SF é o que corresponde a um
octaedro, conforme indica a Tabela 10.1. Um octaedro possui oito faces (dai o
prefixo octa) e é gerado ao unir duas piramides quadrangulares pelas suas bases.
O atomo central (neste caso o S) estd no centro da base quadrangular e 0s ou-
tros atomos encontram-se nos seis vértices do octaedro. Todos os angulos entre
ligacBes sdo de 90°, exceto os formados pelas ligagcdes entre o &tomo central e
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quaisquer dois atomos diametralmente opostos. Estes angulos sdo de 180°. Uma
vez que as seis ligacdes sdo equivalentes em uma molécula octaédrica, ndo é
possivel utilizar os termos “axial” e “equatorial” como nas moléculas com geo-
metria de bipirdmide trigonal.

Octaédrica

Moléculas em que o atomo central tem um ou mais pares Isolados

A determinacdo da geometria de uma molécula é mais complexa se o0 4&tomo
central possuir, além dos pares ligantes, pares isolados. Nessas moléculas ha trés
tipos de forcas repulsivas - forgas repulsivas entre pares ligantes, entre pares
isolados e entre pares ligantes e pares isolados. Segundo o modelo RPECV, as
forgas repulsivas decrescem pela seguinte ordem:

repulsdo par isolado > repulsdo par isolado > repulsdo par ligante
versus par isolado versus par ligante versus par ligante

Os elétrons de um par ligante estédo sob a influéncia das forgas atrativas so-
bre eles exercidas pelos nucleos dos dois a&tomos ligados entre si. Estes elétrons
possuem uma menor “distribuicdo espacial”, ou seja, ocupam menos espago
do que os elétrons ndo ligantes, associados apenas a um dado atomo. Uma vez
que os elétrons ndo ligantes de uma molécula ocupam mais espaco, eles sofrem
maior repulsdo por parte dos pares isolados e dos pares ligantes vizinhos. A fim
de contabihzar o nimero total de pares hgantes e de pares isolados, designamos
as moléculas que possuem pares isolados como AB;cE®, onde A é o atomo cen-
tral, B um atomo hgado ao 4&tomo central e E é um par isolado localizado em A.
Tanto x como j sdo inteiros; x = 2,3, ... ey = 1, 2, .... Assim, os valores de x Parax = 1 temos uma molécula diatdémica
e de indicam, respectivamente, o nimero de atomos ao redor do atomo central geometria linear,
e 0 nimero de pares isolados locahzados no 4&tomo central. De acordo com esta
nomenclatura, a molécula mais simples serd uma molécula triatbmica com um
par isolado locahzado no 4&tomo central e, portanto, de formula AB2E.
Conforme os exemplos a seguir, na maior parte dos casos, a presenca de pa-
res isolados no &tomo central dificulta a previsdo precisa dos angulos de ligacao.

ABZE: dioxido de enxofre (SO2
A estrutura de Lewis do diéxido de enxofre é

0=S8=0

Como o modelo RPECYV trata as ligagfes duplas como se fossem hgacdes sim-
ples, a molécula de SO2 pode ser vista tendo trés pares de elétrons no dtomo
central de S. Destes, dois sdo pares hgantes e um é um par isolado. Consultando
a Tabela 10.1, concluimos que o arranjo global dos trés pares de elétrons é trian-
gular plano. No entanto, como um dos pares de elétrons é ndo tgante, a molécu-
la de SO2 apresenta forma “angular” (ou em V).

SO2
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Figura 10.1 (a) Tamanhos relativos
dos pares ligantes e dos pares nédo
ligantes em CH4, NH3 e H20. (b) Angulos
de ligagdo em CH4, NH3 e H20. Note
que as linhas tracejadas representam
ligacGes atras do plano do papel, as
linhas em forma de cunha representam
ligacdes a frente do plano do papel e as
linhas continuas representam ligacGes
no plano do papel.

Como a repulsédo par isolado-par ligante é maior que a repulsdo par ligante-par
ligante, as duas ligacGes enxofre-oxigénio aproximam-se ligeiramente e o angu-
lo OSO fica menor que 120°.

AB3E: ambnia (NH3)
A molécula de amdnia possui trés pares ligantes e um par isolado:
H—I\II—H
H

Conforme a Tabela 10.1, o arranjo global de quatro pares de elétrons é tetraédri-
co. Mas, como na molécula de NHs um dos pares de elétrons é um par isolado,
a geometria resultante para a molécula de NHs é em piramide trigonal (assim
chamada porque é semelhante a uma pirdmide, com o 4&tomo N no seu vértice).
Como o par isolado repele mais fortemente os pares de ligantes do que estes se
repelem entre si, os trés pares ligantes NH aproximam-se uns dos outros:

N

Como consequéncia, o angulo HNH na molécula de amonia é menor que o an-
gulo tetraédrico ideal de 109,5° (Figura 10.1).

AB2E2: 4gua (H20)
Uma molécula de 4gua 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 agua é te-
traédrico, tal como na amdnia. Ao contrario da amonia, a &gua possui dois pares
isolados no atomo central de O. Estes pares isolados tendem a afastar-se tanto
quanto possivel um do outro. Consequentemente, os dois pares ligantes O—H
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aproximam-se e podemos prever um maior desvio do angulo tetraédrico ideal
do que no caso do NHas. Conforme a Figura 10.1, 0 angulo HOH é de 104,5°. A
geometria de H20 é angular (ou em forma de V):

X

H H

ABA4E: tetrafluoreto de enxofre (SF4)
A estrutura de Lewis de SFa é:

O atomo 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
SFa4 um destes pares de elétrons é um par isolado, de modo que a molécula deve
ter uma das seguintes geometrias:

F F
F
@ ®)

Em (a), o parisolado ocupa uma posicdo equatorial, e em (b), uma posicdo axial.
A posicdo axial tem trés pares vizinhos a 90° e um a 180°, enquanto a posi-
¢do equatorial tem dois pares vizinhos a 90° e outros dois a 120°. A repulsdo
€ 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 apés uma rotagdo de 90° para a direita). Os angulos
entre 0 S e cada um dos atomos de F axiais sdo de 173° e os angulos entre 0 S e
o0s atomos de F equatoriais sdo de 102°.

A Tabela 10.2 mostra as geometrias de moléculas simples em que o &tomo
central possui um ou mais pares isolados, incluindo algumas moléculas que nédo
discutimos.

Geometria de moléculas com mais de um atomo central

Até aqui discutimos apenas a geometria de moléculas com um Unico &tomo cen-
tral. Na maior parte dos casos, ¢ dificil definir a geometria global de moléculas
que possuam mais de um atomo central. Muitas vezes, sd conseguimos descrever
a forma da molécula em tomo de cada um dos seus atomos centrais. Considere-
mos, por exemplo, a molécula de metanol, CHsOH, cuja estmtura de Lewis é:

H

|
H—C—o0 —H

A "

Os dois atomos centrais (ou ndo terminais) no metanol sdo C e O. Podemos
afirmar que os trés pares CH e o par CO, todos pares lgantes, estdo tetraedrica-
mente dispostos em tomo do &tomo C. Os angulos HCH e OCH s&o de cerca de
109°. O atomo de O é equivalente ao que existe na molécula de agua pois tam-

SF4
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Tabela 10.2 Geometria de moléculas e ions simples em que o atomo central tem um ou mais pares isolados

Nimero total

Tipo de de pares de NGmero de Nimero de Distribui¢do espacial
molécula elétrons pares ligantes pares isolados dos pares de elétrons*
AB:2E 3 2 1
Trigonal planar
AB3E 4 3 1
B
Tetraédrica
AB2E2 4 2 2
B
Tetraédrica
ABIE 5 4 1
B
Bipiramidal trigonal
AB3E2 5 3 2 B
B
Bipiramidal trigonal
AB2Es 5 2 3 B
B
Bipiramidal trigonal
ABSsE 6 5 1
AB4E2 6 4 2
Octaédrica

As linhas tracejadas s30 utilizadas para mostrar as formas gerais, e néo as ligagoes.

Geometria
molecular

Angular

Piramidal
trigonal

Angular

Tetraédrica
distorcida (ou
gangorra)

Em formato
deT

Piramidal
quadrada

Quadrado
planar

Exemplos

I4

NH,

CIFs
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bém possui dois pares isolados e dois pares ligantes. Assim, a parte HOC da mo-
lécula é angular e 0 angulo HOC é aproximadamente igual a 105° (Figura 10.2).

Regras de aplicacdo do modelo RPECV

Depois de estudar as geometrias das moléculas divididas em duas categorias
(a&tomo central com e sem pares isolados), vamos considerar agora algumas re-
gras Uteis para a aplicagdo do modelo RPECV atodos os tipos de moléculas:

1. Escreva a estrutura de Lewis da molécula, considerando apenas os pares
de elétrons em tomo do atomo central (ou seja, do atomo que esta ligado a
mais de um atomo).

2. Conte o namero de elétrons ao redor do atomo central (pares ligantes e
pares isolados). Trate as duplas e triplas ligacdes como se fossem ligagOes
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 angulos de ligacdo, note que a repulsdo entre um par isolado e
outro par isolado ou entre um par isolado e um par ligante € maior que a
repulsdo entre dois pares ligantes. Lembre-se de que, em geral, ndo é facil
prever com precisdo os valores dos angulos de ligagdo quando o atomo
central possui um ou mais pares isolados.

O modelo RPECV permite prever com alguma seguranca as geometrias de inG-
meras estruturas moleculares. Os quimicos recorrem ao modelo RPECV pela
sua simplicidade. Embora existam alguns questionamentos tedricos sobre o fato
da “repulsdo entre pares de elétrons” ser o que realmente determina a geome-
tria das moléculas, pode-se afirmar que esta hipétese conduz a previsdes Uteis
e confiaveis. Neste nivel de estudo da quimica, ndo precisamos exigir mais. O
Exemplo 10.1 ilustra a aplicacdo do modelo RPECV.

Exemplo 10.1

Utilize omodelo RPECV para prever a geometria das seguintes moléculas e ions: (a)
AsHs, (b) OF2, (c) AICI1J, (d) 13, (c) CHA4.

Estratégia A sequéncia de etapas para determinar uma geometria molecular é:

Desenhara ----- > Determinara ----- > Determinara Determinar a
estrutura distribuicéo distribuicdo geometria com
de Lewis espacial dos espacial dos base nos

pares de elétrons  pares ligantes pares ligantes

Resolugdo (a) A estrutura de Lewis do ASH3é:

H—As—H
[
H

Ha quatro pares de elétrons em tomo do atomo central, logo, a sua distribuicao
espacial é tetraédrica (ver Tabela 10.1). Lembre-se de que a geometria de uma
molécula é determinada apenas pela distribuicdo espacial dos &tomos (de As e
H, neste caso). Portanto, removendo o par isolado, ficamos com trés pares ligan-
tes e uma geometria piramidal trigonal, tal como em NH3s. Embora ndo possa-
mos prever com exatiddo o angulo HAsH, sabemos que ele é menor que 109,5°,
porque a repulsdo entre os pares ligantes das ligacdes As—H e o par isolado em
As é maior que a repulsdo entre os pares ligantes.

{Continua)

Figura 10.2 Geometria de CH30H.

ASH3
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(Continuagéo)

(b)

(©

(d)

)

©)

A estrutura de Lewis de OF2é
F—O—F:

Ha quatro pares de elétrons em tomo do 4tomo central, logo, a sua distribui¢ao
espacial é tetraédrica (ver Tabela 10.1). Lembre-se de que a geometria de uma
molécula é determinada apenas pela distribui¢do espacial dos atomos (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 H20. Embora ndo possamos
prever com exatiddo o angulo FOF, sabemos que ele deve ser menor que 109,5°,
porque a repulsdo entre os pares ligantes das ligagdes O—F e os pares isolados
em O é maior que a repulsdo entre os pares ligantes.

A estrutura de Lewis de AICI4 é

:CII:
:C:i—P‘I—éI:

Cl:

Ha quatro pares de elétrons em tomo do atomo central, logo, a sua distribui¢ao
espacial é tetraédrica. Uma vez que ndo ha pares isolados no atomo central, esta
deveré ser também a distribuicéo espacial dos pares ligantes. Assim, AICI* tem
uma geometria tetraédrica com todos os angulos CIAICI iguais a 109,5°.

A estmtura de Lewis de 1J é

H4 cinco pares de elétrons em tomo do &tomo central de |, logo, a sua distribui-
cédo espacial é bipiramidal trigonal. Dos cinco pares de elétrons, trés séo pares
isolados e dois sdo pares ligantes. Lembre-se de que os pares isolados ocupam
preferencialmente as posi¢des equatoriais em uma bipirdmide trigonal (ver Ta-
bela 10.2). Portanto, removendo os pares isolados, ficamos com uma geometria
linear para 1J, isto €, com os trés atomos de | em uma linha reta.

A estmtura de Lewis de C2H4 ¢

I
H H

No modelo RPECV, a ligagdo C=C é tratada como se fosse uma ligagdo sim-
ples. Como ha trés pares de elétrons ao redor de cada atomo de C e ndo hé pares
isolados, a distribuicdo espacial dos trés pares ligantes em tomo de cada atomo
de C devera ser trigonal planar como em BF3, discutido anteriormente. Assim,
prevé-se que os angulos de ligacdo em C2H4 sejam todos de 120°.

H 120° H

H 120° H

Comentario (1) Ofon  éuma das poucas estmturas em que o angulo de ligacéo

(180°) pode ser previsto com precisdo apesar de o0 atomo central possuir pares ligan-

tes. (2) Em C2H4, os seis atomos ficam no mesmo plano. O modelo RPECV néo pre-

vé a geometria plana global, mas veremos mais adiante por que a molécula é plana.

Na verdade, os angulos sdo préximos, mas ndo iguais, a 120° porque as ligagdes ndo
Problemas semelhantes: 10.7,10.8,10.9. sdo todas equivalentes entre si.

Exercicio Utilize o modelo RPECV para prever a geometria de (a) SiBr4, (b) CS2e
(c)N 03-.
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Revisao de conceitos

Qual das seguintes geometrias promove maior estabilidade para o hidreto
de estanho(IV) (SnH4)?

10.2 Momentos de dipolo

Na Sec¢do 9.5 aprendemos que o fluoreto de hidrogénio é um composto covalen-
te com uma ligagdo polar. H4 um deslocamento da densidade eletrénica do H
para o F por este ser mais eletronegativo do que o atomo de H (ver Figura 9.4).
A diregdo do deslocamento da densidade eletrnica é representada por uma seta
cruzada (H— > sobre a estrutura de Lewis. Por exemplo,

H—F:

A consequente separacdo de cargas pode ser representada por
5+ 5-

H— IF:

onde & (delta) significa uma carga parcial. A separacdo 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 dire¢do da placa
positiva e 0s seus centros de carga positiva na direcdo da placa negativa. Este
alinhamento das moléculas pode ser detectado experimentalmente.

Uma medida quantitativa da polaridade de uma ligacéo € o seu momento de
dipolo ijx), definido como oproduto da carga Q pela distancia r entre as cargas:

ti=QXr (10.1)

Figura 10.3 Comportamento de mo-
léculas polares (a) na auséncia e (b) na
presenca de um campo elétrico externo.
As moléculas apoiares ndo sdo afetadas
por um campo elétrico.
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Em uma molécula diatdmica como HF, a
carga Q é igual, em médulo, a O+ e 6 -.

N Animacgio

Polaridade molecular

N Animacgio

Influéncia da forma na polaridade

Cada ligagao carbono-oxigénio é polar,
com a densidade eletrénica deslocada
para o atomo de oxigénio mais eletro-
negativo. Contudo, a geometria linear
da molécula faz os momentos das duas
ligacdes se anularem.

O modelo RPECV prevé que a molécula
CO:2 é linear.

Para manter a neutralidade elétrica, as cargas em ambas as extrennddades de uma
molécula diatbnndca eletricamente neutra tém de ser iguais em magnitude e de
sinais contrarios. Contudo, na Equagédo (10.1), Q refere-se apenas ao médulo
da carga e ndo ao seu sinal, de modo que ju é sempre positivo. Os momentos de
dipolo sdo sempre expressos em unidades debye (D), assim chamadas em home-
nagem a Peter Debye” O fator de converséo é

ID = 3,336 x 10“*°Cm

onde C representa coulomb e m, metro.

As moléculas diatdmicas que contém atomos de elementos diferentes (por
exemplo, HCI, CO e NO) tém momentos de dipolo e sdo chamadas de moléculas
polares. As moléculas diatdmicas que contém atomos do mesmo elemento (por
exemplo, H2, F2 e O2) sdo exemplos de moléculas apoiares porque ndo tém
momentos de dipolo. Para uma molécula constituida por trés ou mais atomos,
a existéncia ou ndo de momento de dipolo depende ndo s6 da polaridade das
ligagBes, mas também da geometria molecular. Mesmo que existam hgagdes
polares, ndo é obrigatorio que a molécula possua momento de dipolo. O diéxido
de carbono (CO2), por exemplo, é uma molécula triatbmica, de modo que a sua
geometria é linear ou angular:

O+ O
< hH— > Momento de
0=Cc=0 dipolo resultante
Molécula linear Molécula angular
(n&o tem momento de dipolo) (tem momento de dipolo)

As setas mostram o deslocamento da nuvem eletrdnica do &tomo menos eletronega-
tivo de carbono para o &tomo mais eletronegativo de oxigénio. Em ambos 0s casos,
0 momento de dipolo da molécula é o resultado da composi¢do dos dois momentos
de ligagao, isto &, os momentos de dipolo individuais das ligagfes polares C=0. O
momento de dipolo de uma ligagdo é uma grandeza vetorial, isto &, ela possui um
moédulo e uma dire¢do. Assim, o momento de dipolo determinado experimental-
mente para uma molécula é igual a soma vetorial dos momentos das ligagGes. Em
CO2, os dois momentos de dipolo das hgacfes sdo iguais em médulo e, uma vez
que em uma molécula de CO2 linear eles apontam em dire¢des opostas, a sua soma
ou 0 momento de dipolo resultante sera zero. Por outro lado, se a molécula de CO2
tiver uma geometria angular, os dois momentos das ligac6es reforcam-se parcial-
mente, de modo que a molécula tera momento de dipolo. Verifica-se experimental-
mente que a molécula de didxido de carbono ndo tem momento de dipolo. Logo,
concluimos que a molécula de diéxido de carbono é linear. A natureza linear da
molécula de diéxido de carbono foi confirmada por outras medidas experimentais.
Consideremos agora as moléculas de NH3 e de NF3 representadas na Fi-
gura 10.4. Em ambos os casos, 0 atomo central de N possui um par isolado cujo
“momento de dipolo de hgacdo” aponta na dire¢do 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. Entdo, o deslocamento da densidade eletrbnica em NH3 verifi-
ca-se na diregdo de N, o que vai contribuir para um maior momento de dipolo da
molécula. J& os momentos das liga¢cdes NF estdo em direcdo opostaaN e, no seu
conjunto, sobrepdem-se a contribui¢do do par isolado para o momento de dipo-
lo. Deste modo, 0 momento de dipolo resultante em NH3 € maior que em NF3.

"Yeter Joseph William Debye (1884-1966). Fisico e quimico americano de origem holandesa. Debye
contribuiu significativamente para o estudo da estruturamolecular, da quimica dos polimeros, daana
lise porraios X e das solugdes eletroliticas. Foi-he atribuido o prémio Nobel de Quimica em 1936.
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A Momento de dipolo
resultante = 1,46 D

Os momentos de dipolo podem ser utilizados para distinguir entre molé-
culas que tenham a mesma formula mas diferentes estruturas. Por exemplo, as
duas moléculas seguintes existem, tém a mesma férmula molecular (C2H2CI2) e
0 mesmo numero e tipo de ligagBes, mas diferentes estruturas moleculares:

momento de
dipolo resultante

H H

cis-dicloroetileno ira«j-dicloroetileno
M= 189D u=0

Como a molécula de cw-dicloroetileno é polar e a de iran™-dicloroetileno nao,
podemos distingui-las facilmente medindo os seus momentos de dipolo. Além
disso, como veremos no préximo capitulo, as forcas intermoleculares sdo par-
cialmente determinadas pelos momentos de dipolo das moléculas. Na Tabela
10.3 sdo 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
HCI Linear 1,08
HBr Linear 0,78
HI Linear 0,38
H20 Angular 1,87
H2S Angular 1,10
NH3 Piramidal trigonal 1,46

S02 Angular 1,60

Figura 104 Momentos de dipolo de
ligagbes quimicas e momentos de dipolo
resultantes nas moléculas de NHse NFs.
Os mapas de potencial eletrostatico
mostram a distribuicdo da nuvem eletrd-
nica nestas moléculas.

No c/s-dicloroetileno (topo), os mo-
mentos de dipolo reforcam-se um ao
outro e a molécula é polar. O oposto é
verdadeiro para o irans-dicloroetileno e a
molécula é apoiar.



Fornos de micro-ondas - momentos de dipolo em agéo

aparelho onipresente. A tecnologia de micro-ondas possi-
bilita descongelar e cozinhar os alimentos muito mais rapi-
do do que os aparelhos convencionais. Como os micro-ondas
aquecem os alimentos tdo rapidamente?

Nos Gltimos 40 anos, o fomo de micro-ondas tomou-se um

No Capitulo 7 vimos que as micro-ondas sdo uma for-
ma de radiacdo eletromagnética (ver Figura 7.3). As micro-
-ondas sdo geradas por um magnetron inventado durante a
Segunda Guerra Mundial quando a tecnologia dos radares
estava em desenvolvimento. O magnetron é uma cavidade

Interagdo entre o componente de campo elétrico da micro-onda e uma molécula polar, (a) O polo negativo do dipolo segue a propa-
gacdo da onda (aregido positiva) e roda no sentido horario, (b) Se, apds a molécula ter rodado para a nova posigdo, a radiagdo tam-
bém tiver avancado para o seu préximo ciclo, o polo positivo do dipolo se movera para a regido negativa da onda e o polo negativo
serd puxado para cima. Assim, a molécula rodard mais rapidamente. Tal interagdo ndo pode ocorrer com moléculas apoiares.
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cilindrica encaixada em um magneto em forma de ferradura.
No centro do cilindro estd um catodo em forma de vareta. As
paredes do cilindro atuam como um anodo. Quando aquecido,
o0 catodo emite elétrons que se encaminham para o anodo. O
campo magnético obriga os elétrons a percorrer uma trajetoria
circular. Este movimento de particulas carregadas gera micro-
-ondas que, para cozinhar, sdo ajustadas para uma frequéncia
de 2,45 GHz (2,45 X 10" Hz). Um “guia de ondas” dirige as
micro-ondas para o forno. As ldaminas de uma ventoinha refle-
tem as micro-ondas para todas as partes do forno.

Em um forno de micro-ondas, a agdo de cozimento advém
da interacdo entre o componente de campo elétrico da radiagéo
e as moléculas polares - na sua maioria de agua - dos alimen-
tos. Todas as moléculas rodam a temperatura ambiente. Se a fre-
quéncia da radiagdo e a da rotagdo das moléculas forem iguais,
havera transferéncia de energia das micro-ondas para as molécu-
las polares. Como resultado, a molécula rodara mais rapidamen-
te. Isto é 0 que acontece em um géas. No estado condensado (por
exemplo, nos ahmentos), a molécula ndo pode rodar hvremente.
No entanto, ela sofre uma tor¢do (uma forga que causa rotagéo)
que tende a alinhar o seu momento de dipolo com o campo 0s-
cilante da micro-onda. Consequentemente, ha friccdo entre as
moléculas, o que vai causar 0 aquecimento dos alimentos.

A razdo pela qual um forno de micro-ondas cozinha os
alimentos tdo rapidamente é que a radiacdo ndo é absorvida

Ventoinha
Magnetron

pelas moléculas apoiares e consegue assim atingir simultanea-
mente diferentes partes dos alimentos. (Dependendo da quan-
tidade de agua presente, as micro-ondas podem penetrar nos
alimentos até uma profundidade de alguns centimetros.) Em
um forno convencional, o calor sé pode atingir o centro dos
alimentos por conducao (isto é, por transferéncia de calor das
moléculas de ar quente para as moléculas das camadas super-
ficiais dos alimentos que estdo a uma temperatura mais baixa),
0 que é um processo muito lento.

Os seguintes pontos sdo relevantes para o funcionamento
de um forno de micro-ondas. Os plasticos e os vidros Pyrex nao
possuem moléculas polares, de modo que ndo sdo afetados pe-
las micro-ondas. (Além do isopor, ha plasticos que ndo 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 satura-lo. Como as micro-ondas podem
induzir uma corrente elétrica no metal, talvez saltem faiscas en-
tre o contentor e o fundo ou as paredes do forno. Finalmente,
embora as moléculas de agua no gelo estejam fixas e ndo pos-
sam rodar, frequentemente descongelamos alimentos em um
forno de micro-ondas. Isto porque, a temperatura ambiente, ra-
pidamente se forma um filme Kquido a superficie dos alimentos
congelados e as moléculas moveis deste filme podem absorver
radiagdo e iniciar o processo de descongelamento.

Guia de

Catodo Magneto

Forno de micro-ondas. As micro-ondas geradas pelo magnetron sao refletidas em todas as dire¢Ges

pelas laminas rotatérias da ventoinha.
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Mapa de potencial eletrostatico do BrCl
mostrando que a densidade eletronica
se desloca para o atomo de Cl.

Mapa de potencial eletrostatico mos-
trando que a densidade eletrdnica esta
simetricamente distribuida na molécula
de BF3.

Mapa de potencial eletrostatico de
CH2CI2. A densidade eletronica esta des-
locada para os atomos 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 0 momento de dipolo de uma molécula depende ndo
s6 da diferenca de eletronegatividades entre os seus elementos, mas também da sua
geometria. Uma molécula pode possuir ligagdes polares (se os &tomos que se ligam
tém eletronegatividades diferentes), mas ndo ter momento de dipolo se tiver uma
geometria altamente simétrica.

Solugdo (a) Como o cloreto de bromo é diatdmico, 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 A

Consequentemente, a molécula possui momento de dipolo. De fato, todas as molé-
culas diatdmicas contendo elementos diferentes possuem um momento de dipolo.

(b) O flor é mais eletronegativo que o boro, assim, cada ligagdo B—F em BF3(tri-
fluoreto de boro) é polar e os trés momentos das liga¢fes séo iguais. Contudo,
a simetria de uma geometria triangular plana implica que os trés momentos das
ligacdes se cancelem entre si:

£
F
B

Uma analogia com esta situacao é a de um objeto que seja puxado nas trés dire-
¢cOes dos momentos de dipolo das ligagdes. Se as forcas se igualarem, o objeto
ndo se movera. Consequentemente, BF3ndo tem momento de dipolo, logo, é
uma molécula apoiar.

(c) A estrutura de Lewis de CH2CI2 (diclorometano) é

Cl

|
H—C—H

I
Cl
Esta molécula é semelhante a CH4, pois ambas possuem uma estrutura tetraédrica.
No entanto, como nem todas as ligagdes sdo iguais, hd na molécula trés angulos
de hgacéo diferentes: HCH, HCCI e CICCI. Estes angulos de ligagdo tém valores
préximos, mas nao iguais, a 109,5°. Como o cloro é mais eletronegativo que o

carbono, o qual, por sua vez, é mais eletronegativo que o hidrogénio, 0s momen-
tos de dipolo das ligagdes ndo se anulam e a molécula possui momento de dipolo:

omento de
ﬂ dipolo resultante

H hV
Assim, CF12C12é uma molécula polar.

Exercicio A molécula de AICI3possui momento de dipolo?

Revisao de conceitos

o dioxido de carbono tem uma geometria linear e é apoiar. No entanto, sa-
bemos que a molécula executa movimentos de flexdo e de estiramento que
criam um momento de dipolo. Como vocé conciliaria estas duas descri¢cGes
conflituosas do CO2
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10.3 Teoria da ligacéo de valéncia

O modelo RPECV, baseado principalmente nas estruturas de Lewis, € um mé-
todo relativamente simples e direto de prever a geometria das moléculas. Mas,
conforme salientado anteriormente, a teoria da ligacdo quimica de Lewis ndo
explica com clareza por que se formam as ligagdes quimicas. O estabelecimento
de uma relacdo entre a formacéo de uma ligagdo covalente e 0 emparelhamento
de elétrons foi um passo dado na dire¢do certa, embora insuficiente. Por exem-
plo, a teoria de Lewis descreve essencialmente da mesma forma a ligagdo sim-
ples entre os &tomos de hidrogénio na molécula H2 e entre os atomos de F em
F2- como o emparelhamento de dois elétrons. No entanto, estas duas moléculas
possuem entalpias de dissocia¢do e comprimentos de hgacdo bastante diferentes
(436,4 kd/mol e 74 pm para H2 e 150,6 kJ/mol e 142 pm para F2). Fstes e muitos
outros fatos ndo podem ser exphcados pela teoria de Lewis. Para uma exphcacéo
mais completa do processo de formagdo de hgagGes quimicas é necessario recor-
rer a mecanica quantica. De fato, o estudo das hga¢bes quimicas pela mecanica
quantica também é um meio para compreender a geometria molecular.

Atualmente, a mecénica quéntica utiliza duas teorias para descrever a for-
macdo da hgagdo covalente e a estrutura eletrénica das moléculas. A teoria da
ligacdo de valéncia (TLV) pressupde que os elétrons em uma molécula ocupam
orbitais atdmicos dos atomos individuais. Ela permite reter uma imagem indi-
vidual dos 4tomos que participam da formacdo das hgagdes. A segunda teoria,
chamada teoria dos orbitais moleculares (TOM), pressupde a formac&o de orbi-
tais moleculares a partir dos orbitais atdmicos. Embora nenhuma destas teorias
explique completamente todos os aspectos das hgac¢des quimicas, cada uma de-
las tem dado a sua contribuigdo para a nossa compreensdo de muitas proprieda-
des moleculares observadas.

Comegamos a nossa discussdo sobre a teoria da hgacéo de valéncia con-
siderando a formacgdo de uma molécula de H2 a partir de dois atomos de H. A
teoria de Lewis descreve a hgagdo H—H como o emparelhamento dos dois elé-
trons dos atomos de H. De acordo com a teoria da hgacdo de valéncia, a hgacéo
covalente H—H forma-se devido a sobreposicdo dos dois orbitais atbmicos Is
dos atomos de H. Quando nos referimos a sobreposicdo queremos dizer que 0s
dois orbitais partilham uma regido comum no espacgo.

O que acontece aos dois atomos de H a medida que se aproximam um do
outro para formar uma hgagdo? No inicio, quando os dois a&tomos estdo bastante
afastados, ndo hé interagdo. Dizemos entdo que a energia potencial deste sistema
(isto é, dos dois atomos de H) é zero. A medida que os 4&tomos se aproximam um
do outro, cada elétron comeca a ser atraido pelo nicleo do outro 4tomo; ao mes-
mo tempo, os elétrons comecam a repelir-se entre si, tal como acontece com os
nlcleos. Enquanto os &tomos ainda se encontram separados, a atracdo é mais forte
do que a repulsdo e a energia potencial do sistema diminui (isto é, toma-se nega-
tiva) a medida que os atomos véao se aproximando (Figura 10.5). Esta tendéncia
mantém-se até a energia potencial atingir um valor minimo. Neste ponto, quando
0 sistema tem a energia potencial minima, atinge-se a sua maior estabilidade. Esta
condigdo corresponde a uma sobreposicao significativa dos orbitais 15 e a forma-
¢do de uma molécula estavel de H2. Se a distancia entre os nucleos diminuisse ain-
da mais, a energia potencial aumentaria abmptamente e se tomaria positiva como
resultado do aumento das repulsdes elétron-elétron e nucleo-nicleo. De acordo
com a lei de conservagdo de energia, a diminui¢do da energia potencial devido a
formacédo da molécula de H2 tem de ser acompanhada pela hberagdo de energia.
Experimentalmente, verifica-se que a medida que se forma a molécula de H2 a
partir de dois atomos de H, calor vai sendo liberado. O inverso também é verda-
deiro. E necessério fornecer energia & molécula para quebrar uma hgacdo H—H.
A Figura 10.6 mostra outra visdo da formagao de uma molécula de H2.

Lembre-se de que a energia potencial
de um objeto depende da sua posigédo
espacial.
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Figura 10.5 Variagéo da energia po-
tencial de dois &tomos de H em fungdo
da distancia entre os seus ntcleos. No
ponto de energia potencial minima, a mo-
lécula H2 esta no seu estado mais estavel
e o comprimento de ligacéo é 74 pm. As
esferas representam os orbitais 1s.

Figura 10.6 De cima para baixo:

a medida que dois atomos de H se
aproximam entre si, 0s seus orbitais 1s
comegam a interagir e cada elétron co-
megca a sentir a atragao do outro préton,
Gradualmente, a densidade eletrdnica
aumenta na regido internuclear (cor ver-
melha). Finalmente, forma-se uma mo-
lécula estavel de H2 quando a distancia
internuclear é de 74 pm.

Concluimos que a teoria da ligagéo de valéncia fornece uma imagem mais
clara da formacao das ligagdes quimicas do que a teoria de Lewis. A teoria da li-
gacdo de valéncia afirma que se forma uma molécula estavel a partir dos &tomos
reagentes quando a energia potencial do sistema atingir um minimo; a teoria
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de Lewis ignora as mudangas energéticas que ocorrem durante a formacgao de
ligacBes quimicas.

O conceito de sobreposi¢édo de orbitais atbmicos aplica-se igualmente bem
a outras moléculas diatbmicas que ndo H2. Assim, forma-se uma molécula esta-
vel de F2 quando os dois orbitais 2p (que contém elétrons desemparelhados) de
dois 4tomos de F se sobrepdem no espaco para formar uma liga¢do covalente.
Do mesmo modo, a formacdo da molécula HF pode ser explicada pela sobrepo-
si¢do do orbital I5 de H ao orbital 2p de F Em cada caso, a TLV da conta das
variagOes de energia potencial & medida que varia a distancia entre os &tomos en-
volvidos na ligagdo. Uma vez que os orbitais envolvidos ndo sdo do mesmo tipo
em todos os casos, podemos perceber por que as entalpias e 0s comprimentos de
ligagdo podem ser diferentes nas moléculas H2, F2 e HF. Conforme mencionado
anteriormente, a teoria de Lewis trata todas as ligagbes covalentes do mesmo
modo e ndo explica as diferencas existentes entre elas.

Revisao de conceitos

Compare as teorias de ligacdo quimica: teoria de Lewis e teoria da liga-
¢do de valéncia.

10.4 Hibridizacdo de orbitais atbmicos

O conceito de sobreposigdo de orbitais atdmicos aplica-se também a moléculas
poliatdmicas. Contudo, para que um esquema de formacéo de ligagdes em mo-
léculas poliatbmicas seja satisfatdrio, ele deve explicar a geometria molecular.
Discutiremos em seguida trés exemplos de aplicacdo da TLV ao estudo das liga-
¢des quimicas em moléculas poliatdmicas.

Hibridizacdo s/
Consideremos a molécula de ¢ H 4. Se nos concentrarmos apenas nos elétrons de
valéncia, podemos representar o diagrama orbital do C como

i
2s

Como o atomo de carbono no estado fundamental tem dois elétrons desempare-
Ihados (ambos em orbitais 2/?), ele pode formar apenas duas liga¢gdes com ato-
mos de hidrogénio. Embora se conheca a espécie CH2, ela é muito instavel. Para
exphcar a formagéo de quatro ligagdes C—H no metano, podemos promover (ou
seja, excitar energeticamente) um elétron do orbital 2” para um dos orbitais 2p:

0O TTT
24- 2p

Agora, ha no atomo de C quatro elétrons desemparelhados que podem formar
quatro ligagdes. Contudo, a geometria esta incorreta porque trés dos angulos de
ligagdo HCH seriam de 90° (Iembre-se de que os trés orbitais 2p no atomo de
carbono séo perpendiculares entre si), quando € sabido experimentalmente que
todos os angulos HCH séo de 109,5°.

Para exphcar as hgacBes no metano, a TLV utihza orbitais hibridos hipo-
téticos, que sdo orbitais atdmicos que se obtém quando dois ou mais orbitais

o diagrama orbital do &tomo de F é
apresentado na pagina 308.

n Animacéo

Hibridizagéo

433



434 Quimica

Hibridizagéo

Figura 10.7 Formagcéo de quatro orbitais hibridos sp” a partir de um orbital 2s e de trés orbitais 2p. Os orbitais sp® apontam para os vér-

tices de um tetraedro.

N Animacéo

Forma molecular e hibridizac&o de orbitais

SpM 1e-se “s-p trés”

Figura 10.8 Formagéo de quatro li-
gacdes entre os orbitais hibridos sp” do
carbono e os orbitais 1s do hidrogénio
no CFl4. Os I6bulos menores ndo estdo
representados.

ndo equivalentes do mesmo 4tomo se combinam para aformacao de ligagdes
covalentes. Hibridizacéo é o termo aplicado para descrever a mistura de orbitais
atdbmicos de um atomo (geralmente um atomo central) para gerar uma série de
orbitais hibridos. Podemos gerar quatro orbitais hibridos equivalentes para o
carbono se misturarmos o orbital 2s e os trés orbitais 2p:

TTTT

orbitais sp*

Uma vez que os novos orbitais se formam a partir de um orbital 5 e de trés
orbitais p, eles sdo chamados de orbitais hibridos sp®. A Figura 10.7 mostra
a geometria e a orientagdo relativa dos orbitais sp®. Estes quatro orbitais hi-
bridos orientam-se na direcdo dos quatro vértices de um tetraedro regular. A
Figura 10.8 mostra a formacdao de quatro ligagbes covalentes entre os orbitais
hibridos do carbono sp” e os orbitais 15 do hidrogénio no CH.. Assim, CH«
tem uma geometria tetraédrica e todos os angulos HCH sdo de 109,5°. Note
que, embora seja necessario fornecer energia para a hibridizacao, esta energia
é mais do que compensada pela energia liberada devido a formacéo das liga-
¢cdes c— H. (Relembre que a formacdo de ligagGes quimicas € um processo
exotérmico.)

A analogia seguinte é Gtil para a compreensdo do processo de hibridiza-
¢do. Suponha que temos um recipiente que contém uma solucdo vermelha e
trés outros com solugdes azuis e que o volume de cada recipiente é de 50 mL. A
solucdo vermelha corresponde a um orbital 2s, as solugBes azuis representam os
trés orbitais 2p e os quatro volumes iguais simbohzam quatro orbitais diferentes.
Ao misturar as solucBes, obtemos 200 mL de uma solugdo parpura, a qual pode
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ser dividida em porgdes de 50 mL (isto é, o processo de hibridizagdo gera quatro
orbitais sp™). Tal como a cor purpura resulta dos componentes de cor vermelha
e azul das solugdes originais, também os orbitais hibridos sp” possuem simulta-
neamente caracteristicas dos orbitais s Qp.

A molécula de amdnia (NH3) € outro caso de hibridizacdo sp®. A Tabela
10.1 mostra que o arranjo dos quatro pares de elétrons é tetraédrico. Assim, as
hgagfes na molécula NHz podem ser explicadas admitindo que o N, tal como o
C no CHa4, tem uma hibridizag¢do sp™. A configuragdo eletronica do N no estado
fundamental é 1s"2s"2p”, de modo que o diagrama orbital para o atomo de N
hibridizado é

tt Tn
orbitais sp*

Trés dos quatro orbitais hibridos formam ligagdes covalentes N—H e o quarto
orbital hibrido acomoda o par isolado do nitrogénio (Figura 10.9). A repulsdo
entre os elétrons do par isolado e os elétrons dos orbitais ligantes diminui o0s
angulos HNH de 109,5° para 107,3°.

E importante compreender a relagdo entre a hibridizacdo e o modelo
RPECV. Utilizamos o conceito de hibridizagdo para descrever a formacédo de h-
gacdes quimicas 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, entdo admitimos que se formardo quatro orbitais hibridos sp® a partir
de um orbital 5 e de trés orbitais p. Em seguida sdo apresentados exemplos de
outros tipos de hibridizag&o.

Hibridizacéo SP

0 modelo RPECYV prevé que a molécula de cloreto de berilio (BeCl2) seja hnear.
O diagrama orbital para os elétrons de valéncia do beriho é

ti
2N 2p

Sabemos que o Be no estado fundamental ndo forma ligagfes covalentes com
o Cl porque os seus elétrons estdo emparelhados no orbital 2s. Recorremos a
hibridizacéo para exphcar o comportamento do Be na formacéo de hgagdes. Em
primeiro lugar, promovemos um elétron 2s a um orbital 2p, resultando

e

2p

Agora ha dois orbitais do Be disponiveis para formar hgacdes, os orbitais 2s e
2/7. Contudo, se dois atomos 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
formacdo de duas hgagfes BeCl ndo equivalentes. Esse resultado contradiz as
evidéncias experimentais. Na molécula real de BeCl2,as duas ligagdes BeCl sdo
idénticas sob todos os aspectos. Logo, os orbitais 2s e 2p devem se misturar ou
hibridizar para formar dois orbitais hibridos sp equivalentes:

t t

orbitais sp orbitais 2p vazios

H

Figura 10.9 O atomo de N em NH3
tem hibridizacao sp~. Trés orbitais hibri-
dos sp~ formam ligagdes com os atomos
de H. O quarto orbital hibrido é ocupado
pelo par isolado do nitrogénio.
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Figura 10.10 Formagc&o de orbitais hibridos sp.

Sp" 1e-se “s-p dois”.

C ® ® 3

Figura 10.11 A geometria linear do
BeClI2 pode ser explicada supondo que
Be tem hibridizacdo sp. Os dois orbitais
hibridos sp sobrepdem-se com os dois
orbitais 3p do cloro para formar duas
ligagbes covalentes.

A Figura 10.10 mostra a geometria e orientagdo dos orbitais sp. Estes dois or-
bitais hibridos dispdem-se ao longo da mesma hnha, o eixo x, de modo que o
angulo entre eles é de 180°. Cada uma das igagdes BeCl é entdo formada pela
sobreposi¢do de um orbital hibrido sp do Be e de um orbital 3p do Cl. Assim, a
molécula resultante de BeCl2 tem uma geometria tinear (Figura 10.11).

Hibridizacao S/f

Olhemos em seguida para a molécula de BF3 (trifluoreto de boro), conhecida
pela sua geometria plana. Considerando apenas os elétrons de valéncia, o dia-
grama orbital do B é

Ti t
2s 2p

Em primeiro lugar, promovemos um elétron 2s para um orbital 2p vazio:

O
25

A mistura do orbital 2s com os dois orbitais 2p gera trés orbitais hibridos sp™
Tit iTi n
orbitais sp* orbital 2p vazio

Estes trés orbitais sp” situam-se no mesmo plano e o angulo entre quaisquer dois
desses orbitais é de 120° (Figura 10.12). Cada uma das tgacdes B F é formada
pela sobreposicdo de um orbital hibrido sp” do boro a um orbital 2p do fldor
(Figura 10.13). A molécula B F 3é plana com todos os angulos F 8 F iguais a 120°.
Este resultado esta de acordo com as medidas experimentais e também com as
previsGes do modelo RPECV.

Vocé deve ter percebido uma interessante relagdo entre a hibridizagdo e a
regra do octeto. Qualquer que seja o tipo de hibridizagdo, um atomo que possua
inicialmente um orbital s e trés orbitais p continuara a ter quatro orbitais, um
namero suficiente para acomodar um total de oito elétrons em um composto.
Oito é o nimero méaximo de elétrons que os dtomos dos elementos do segundo
periodo da Tabela Periédica podem acomodar na sua camada de valéncia. E por
esta razdo que a regra do octeto € normalmente obedecida pelos elementos do
segundo periodo.

A situacdo é diferente para os atomos dos elementos do terceiro periodo.
Se utilizarmos apenas os orbitais 35 e 3p de um atomo para formar os orbitais
hibridos na molécula, entdo a regra do octeto sera aplicavel. Contudo, em algu-
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mas moléculas, o mesmo atomo pode utilizar um ou mais orbitais 3d, além dos
orbitais 3s e 3p, para formar orbitais hibridos. Nestes casos, a regra do octeto
ndo é obedecida. Em breve, veremos exemplos especificos da participacdo de
orbitais 3d no processo de hibridizacéo.

Para resumir a nossa discussdo sobre o processo de hibridizacdo, satienta-
mos que:

« O conceito de hibridizacdo ndo se aphca a &tomos isolados. E um modelo
tedrico utihzado apenas para explicar as hgacdes covalentes.

« A hibridizacdo é o processo de mistura de, pelo menos, dois orbitais at6-
micos ndo equivalentes, por exemplo, orbitais s e p. Portanto, um orbital
hibrido ndo é um orbital atbmico puro. Os orbitais hibridos e os orbitais
atdbmicos puros tém formas muito diferentes.

» O nimero de orbitais hibridos gerados é igual ao nimero de orbitais at6-
micos puros que participam do processo de hibridizagéo.

» O processo de hibridizacdo requer o fornecimento de energia; contudo, a
energia Uberada durante a formagdo de ligagBes quimicas excede larga-
mente a energia necessaria para promover a hibridizagéo.

» As hgagdes covalentes em moléculas e ions pohatdmicos formam-se pela
sobreposigdo entre orbitais hibridos ou entre orbitais hibridos e orbitais
atdbmicos puros. Portanto, a descricdo da formacgédo de hgag6es por envol-
vimento de orbitais hibridos esta de acordo com a teoria da hgacao de va-
Iéncia; pressupde-se que os elétrons em uma molécula ocupam os orbitais
hibridos dos atomos individuais.

A Tabela 10.4 resume as hibridizacdes sp, sp” e sp* e ainda outros tipos que dis-
cutiremos em seguida.

Como construir orbitais hibridos

Antes de avangar para a discussao da hibridizac&o de orbitais d, vamos esquema-
tizar o que precisamos saber para aphcar o conceito de hibridizacdo a formacéo
de hgagOes nas moléculas poliatdmicas em geral. Em esséncia, a hibridizagédo
simplesmente estende a teoria de Lewis e 0 modelo RPECV. Precisamos ter pelo
menos uma ideia aproximada sobre a geometria de uma molécula a fun de atti-

Figura 10.13 Os orbitais hibridos sp”®
do boro sobrepdem-se com os orbitais
2p do fltor. A molécula de BF3é plana e
todos os angulos FBF sdo de 120°.
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Tabela 10.4  Orbitais hibridos importantes e suas respectivas geometrias

Orbitais atdmicos puros Hibridizacéo do Ndmero de Geometria dos
do atomo central atomo central orbitais hibridos orbitais hibridos Exemplo
SP P 2 180°
BeClI2

Linear
s,p,p sp 3
S,p,p.p sp 4
s,p,p.p.d spid 5
s,p,p,p.d,d sphdh 6

Octaédrica

buir um tipo de hibridizacdo adequado ao atomo central da molécula. Os passos
a seguir séo:
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 hibridizacdo do atomo central ao relacionar o arranjo dos
pares de elétrons com o arranjo dos orbitais hibridos conforme mostrado
na Tabela 10.4.

O Exemplo 10.3 ilustra este procedimento.
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Exemplo 10.3

Determine o tipo de hibridizagdo do &tomo central (sublinhado) de cada uma das se-
guintes moléculas: (a) BeHo. (b) Alls e (c) PFs. Descreva o processo de hibridizacao
e determine a geometria molecular em cada um dos casos.

Estratégia Os passos para determinar o tipo de hibridizacdo do atomo central séo:

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 hibridizacdo do
dos pares de atomo central

elétrons em tomo
do atomo central

Solugdo (a) A configuragéo eletrdnica do Be no estado fundamental é 1s"2s” e 0
atomo de Be tem dois elétrons de valéncia. A estmtura de Lewis do BeH2é

H—Be—H

Ha dois pares ligantes em tomo de Be, portanto, o arranjo dos pares de

elétrons é linear. Concluimos que o Be utiliza orbitais hibridos sp nas suas BeH?2
ligagGes com os atomos de H porque os orbitais sp tém geometria linear (ver

Tabela 10.4). Imaginamos que o processo de hibridizagcdo ocorre conforme

descrito a seguir. Em primeiro lugar, desenhamos o diagrama orbital para o Be

no estado fundamental:

ti
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 hibridos sp:

TT oo

orbitais Sp orbitais 2p
vazios

As duas ligagdes Be—H formam-se por sobreposicéo dos orbitais sp do Be aos
orbitais \s dos atomos de H. Assim, a molécula de BeH2¢ linear.

(b) A configuragdo eletrdnica do Al no estado fundamental é [Ne]35"3p” Logo, 0
atomo de Al tem trés elétrons de valéncia. A estrutura de Lewis de All3¢é

HE
P I
d—Al—1:
Ha trés pares de elétrons em tomo de Al, portanto, o arranjo dos pares de elé-
trons é trigonal planar. Concluimos que Al utiliza orbitais hibridos sp” nas suas
ligagbes com | porque estes orbitais também tém um arranjo trigonal planar (ver
Tabela 10.4). O diagrama orbital do &tomo de Al no estado fundamental é

35 317

(Continua)
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Problemas semelhantes; 10.31,10.33.

{Continuagéo)

Se promovermos um elétron 3s para um orbital 3p, obtemos o seguinte estado
excitado:

E t T
3s 3p

Os orbitais 3s e 3p misturam-se entdo para formar trés orbitais hibridos sp:
TIT|IT| O

orbital orbital 3p
vazio

Os orbitais hibridos sp” e os orbitais 5p do | se sobrep6em para formar trés liga-
¢Oes covalentes Al—I. Prevé-se entdo que a molécula All3seja trigonal planar e
que todos os angulos IAIl sejam de 120°.

(c) A configuracao eletrdnica do P no estado fundamental é [Ne] 35"3/?\. Portanto, o
atomo P tem cinco elétrons de valéncia. A estrutura de Lewis do PF3é

F—P—F:
L
F:

Ha quatro pares de elétrons em tomo de P, portanto, o arranjo dos pares eletrd-
nicos é tetraédrico. Concluimos que P utiliza orbitais hibridos sp” ao ligar-se a F
porque 0s orbitais sp® tém um arranjo tetraédrico (ver Tabela 10.4). Imaginamos
que o processo de hibridizagéo ocorre conforme descrito a seguir. O diagrama
orbital do P no estado fundamental é

1 tit

3s 3p

Se misturarmos os orbitais 3s e 3p, obtemos quatro orbitais hibridos sp”.
TTrn

orbital sp*

Tal como no caso da molécula de NH3, um dos orbitais hibridos sp” é utilizado para
acomodar o par isolado do P. Os outros trés orbitais hibridos sp® formam hgagdes

covalentes P—F com os orbitais 2p do F. Prevemos entéo que a geometria da molé-
cula seja piramidal trigonal; o angulo FPF devera ser hgeiramente inferior a 109,5°.

Exercicio Determine o tipo de hibridizagdo dos a&tomos sublinhados em cada um
dos seguintes compostos: (a) SiBr4de (b) BCls.

Hibridizac&do de orbitais S,P€ d

Vimos que a hibridizagéo explica com clareza a formacéo de ligacdes que envol-
vam orbitais s &p. Para os elementos do terceiro periodo e seguintes, contudo,
nem sempre podemos explicar a geometria molecular se admitirmos apenas a
hibridiza¢do dos orbitais s &p. Para compreender a formacdo de moléculas com
geometria bipiramidal trigonal ou octaédrica, por exemplo, teremos de introdu-
zir orbitais d no conceito de hibridizacéo.

Considere a molécula de SFacomo exemplo. Vimos na Secdo 10.1 que esta
molécula tem geometria octaédrica, pois esse é também o arranjo dos seis pares
de elétrons em tomo do atomo central. A Tabela 10.4 mostra que o atomo de S em
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SF6 tem hibridizagdo sp”(/". A configuragdo eletronica do S no estado fundamental
é [Ne]35"3p". Focando apenas os elétrons de valéncia, temos o diagrama orbital

Ti TTT
35 P M

Como o nivel 3<item energia bastante proxima dos niveis 3j e 3/?, podemos pro-
mover um elétron s e um elétron p para dois orbitais >¢t

0O TTT TT
35

A mistura do orbital 35 com os trés orbitais 3/7 e com os dois orbitais ?lgera seis SF6

orbitais hibridos sp”if: l&-se “s-p trés d dois”.
TTTTTT

orbitais sp"iP- orbitais >dvazios

As seis hgacdes S—F sdo formadas pela sobreposi¢do dos orbitais hibridos
do 4&tomo S aos orbitais 2p dos atomos de F. Uma vez que ha 12 elétrons ao re-
dor do atomo S, a regra do octeto é violada. A utilizagdo de orbitais d, além dos
orbitais 5e/?, para formar um octeto expandido (ver Sec¢do 9.9) é um exemplo de
expansao da camada de valéncia. Ao contrario do que acontece com os elemen-
tos do terceiro periodo, os elementos do segundo periodo ndo possuem niveis 2d,
assim, nunca poderdo expandir as suas camadas de valéncia. (Lembre-se de que,
quando n = 2, | pode assumir os valores 0 ou 1. Assim, s6 podemos ter orbitais
25 e 2/7.) Consequentemente, os atomos dos elementos do segundo periodo nunca
podem ser rodeados por mais de oito elétrons nos seus compostos.

O Exemplo 10.4 mostra um caso de expansdo da camada de valéncia de
um elemento do terceiro periodo.

Exemplo 10.4
Descreva o tipo de hibridizacao do fosforo no pentabrometo de fésforo (PBr5).
Estratégia Siga o mesmo procedimento do Exemplo 10.3.

Solugdo A configuragdo eletrdnica do P no estado fundamental é [Ne]35"3?" Por-
tanto, o atomo de P tem cinco elétrons de valéncia. A estrutura de Lewis de PBrs é

. IP —Br:
Br |
n :Br:
PBts

Ha cinco pares de elétrons em tomo de P, portanto, o arranjo dos pares de elétrons é
bipiramidal trigonal. Concluimos que P utiliza orbitais hibridos sp*d ao formar uma
ligagdo com os atomos de bromo, uma vez que os orbitais hibridos sp*d tém geome-
tria bipiramidal trigonal (ver Tabela 10.4). Imaginamos que o processo de hibridi-
zagdo ocorre conforme descrito a seguir. O diagrama orbital do &tomo P no estado
fundamental é

35 37 >

(Continua)
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Problema semelhante: 10.40.

Estado
fundamental O t

2s 2p
Promocdo | al
de elétron 1

2s 2p
Estado de t t t m
hibridizagio t------- ---------

orbitais sp*

Figura 10.14 Hibridizagdo sp~ de

um atomo de carbono. O orbital 2s
combina-se apenas com dois dos trés
orbitais 2p para dar origem a trés orbitais
hibridos sp~ equivalentes. O processo
deixa um elétron em um orbital n&o hibri-
dizado, o orbital 2p".

n Animacéo
LigagGes sigma e pi

{Continuagéo)

Se promovermos um elétron ?spara um orbital M obtemos o seguinte estado excitado:

Tt t
3p

A mistura de um orbital 35 com trés orbitais 3p e um orbital >dgera cinco orbitais
hibridos sp”d:

TTT¢t T
orbitaissprd  orbitais 3d vazios

Estes orbitais hibridos se sobrepdem aos orbitais 4p do Br para formar cinco hgacgdes
covalentes P—Br. Como n&o hé pares isolados no atomo de P, a geometria da molé-
cuia de PBrs sera bipiramidal trigonal.

Exercicio Descreva o tipo de hibridizagdo de Se em SeFo.

Revis&o de conceitos
Qual é a hibridizagdo do Xe em XeF4 (ver Exemplo 9.12 na p. 398)?

105 Hibridizagdo em moiécuias com iiga¢des dupias e
tripias

O conceito de hibridizacdo também é Gtil para moléculas com hgagdes duplas
e triplas. Considere, por exemplo, a molécula de etileno, C2H4. No Exemplo
10.1 vimos que a molécula C2H4 contém uma ligacdo dupla carbono-carbono
e tem geometria plana. Podemos exphcar a geometria e as hgag6es no etileno
se admitirmos que cada 4tomo de carbono tem uma hibridizagdo sp”. A Figura
10.14 mostra diagramas orbitais deste processo de hibridizagdo. 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 hibridos. Agora, como exphcar a hgacdo entre os atomos
de carbono? Como mostra a Figura 10.16 (a), cada &tomo de carbono usa os trés
orbitais hibridos sp” para formar duas hgagdes com os orbitais 15 de dois &tomos
de hidrogénio e uma hgacéo com o orbital hibrido sp” do &tomo de carbono ad-
jacente. Além disso, os dois orbitais 2p” ndo hibridizados dos dtomos de carbono
se sobrepfem lateralmente e formam outra hgacéo [Figura 10.16 (b)].

H& dois tipos de hgagdo covalente na molécula de C2H4. As trés hgacdes
formadas pelos atomos de C na Figura 10.16 (a) sdo todas ligagdes sigma (liga-
cOes cr), isto é, hgacdes covalentes formadas pela sobreposigdo frontal entre os
orbitais, o que leva a uma concentragdo da densidade eletronica entre os nicleos
dos atomos envolvidos na hgacdo. O segundo tipo de ligacdo, designado por
ligagdopi (ligagdo tv), é definido como uma hgagédo covalente formada por orbi-
tais que se sobrepdem lateralmente, o que leva a uma concentracdo da densidade
eletrdnica acima e abaixo do plano que contém os nlcleos dos atomos que parti-
cipam da hgacdo. Como se observa na Figura 10.16 (b), os dois 4&tomos de C for-
mam uma hgacéo pi. E a formagéo desta hgacio pi que confere ao etileno a sua
geometria plana. A Figura 10.16 (c) mostra a orientagdo das hgacdes sigma e pi.
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A Figura 10.17 mostra uma alternativa para representar a molécula plana C2H4
e 0 processo de formacdo da ligacdo pi. Embora representemos normalmente a
ligagdo dupla carbono-carbono por C=C (como fazemos em uma estrutura de
Lewis), é importante ndo esquecer que as duas ligagdes covalentes sdo diferen-
tes: uma é uma ligacdo sigma e a outra é uma ligagdo pi. De fato, as entalpias de
ligacdo sdo 270 kJ/mol e 350 kJ/mol para a ligagdo pi carbono-carbono e para a
ligacdo sigma carbono-carbono, respectivamente.

A molécula de acetileno (C2H2) contém uma ligagéo tripla carbono-car-
bono. Como a molécula é linear, podemos explicar sua geometria e ligagdes se
admitirmos que cada atomo de carbono tem uma hibridizagdo sp que resulta da
mistura de seus orbitais 2s e Ip” (Figura 10.18). Como mostra a Figura 10.19,
os dois orbitais hibridos sp de cada 4&tomo de carbono formam uma hgacéo sig-
ma com o orbital 15 do hidrogénio e outra hgacdo sigma com o outro 4&tomo de
carbono. Além disso, formam-se duas hgagdes pi por sobreposigédo lateral dos
dois orbitais 2py e 2p” ndo hibridos. Assim, a ligagdo C=C é formada por uma
hgacéo sigma e duas hgagdes pi.

A seguinte regra ajuda a prever o tipo de hibridizacdo em moléculas com
hgag6es mdltiplas: se o &tomo central formar uma hgacéo dupla, a sua hibridiza-
¢do é sp”; se formar duas hgagGes duplas ou uma hgacao tripla, a sua hibridiza-
¢do é sp. Note que estaregra s6 se aphca a 4tomos de elementos do segundo pe-
riodo. Os atomos de elementos a partir do terceiro periodo que formam hgagdes
multiplas constituem um problema mais complexo e ndo seréo tratados aqui.

(@ (b)

Figura 10.15 Cada atomo de carbono
na molécula C2H4tem trés orbitais hibri-
dos sp~ (verde) e um orbital atbmico puro
2pz (cinzento) que é perpendicular ao
plano dos orbitais hibridos.

©

Figura 10.16 Formagéo das ligacdes na molécula de etileno, C2H4. () Vista de cima das ligagdes sigma entre os atomos de carbono e
entre os atomos de carbono e de hidrogénio. A molécula é plana, pois os &tomos encontram-se todos no mesmo piano, (b) Vista lateral
mostrando como se forma uma ligagéo pi por sobreposicao lateral dos dois orbitais 2pz dos dois &tomos de carbono, (c) As interacdes em
(@) e (b) levam a formagéo das ligacdes sigma e pi no etileno. Repare que a nuvem eletronica que corresponde a ligagdo pi se situa acima e

abaixo do plano da molécula.

@ (b
Figura 10.17 Outra vista da formacao da ligagdo pi na molécula de C2H4. Repare que os
seis atomos estdo todos no mesmo plano. E a sobreposi¢éo dos orbitais 2pz que torna a
molécula plana.

Estado
fundamental tf tot
2s 2p
Promogéo
de elétron E ottt
2s 2p
Sp-
Estado de t t t t
hibridizagéo N
orbitais Sp Py 2z

Figura 10.18 Hibridizagdo sp de um
atomo de carbono. O orbital 2s mistura-
-se apenas com um orbital 2p para
formar dois orbitais hibridos sp. Este pro-
cesso deixa um elétron em cada um dos
dois orbitais atdmicos puros, os orbitais
2py € 2pz.



444 Quimica

Figura 10.19 Ligag6es na molécula

de acetileno, C2H2. (a) Vista de cima
mostrando a sobreposicdo dos orbitais
sp dos atomos de carbono e a sobre-
posicao de cada um destes orbitais aos
orbitais 1s dos atomos de hidrogénio. Os
atomos encontram-se todos sobre uma
linha reta, de modo que a molécula é li-
near. (b) Sobreposicéo lateral dos orbitais
2py e 2pz de cada atomo de C que leva a
formacéo de duas liga¢des pi entre eles.
(c) Formagéo das ligacdes sigma e pi
como resultado das interacdes descritas
em () e (b). (d) Mapa do potencial ele-
trostatico de C2H2.

CH20

Exemplo 10.5

Descreva a formacdo das ligagdes quimicas na molécula de formaldeido cuja estrutu-
ra de Lewis é

Suponha que o &tomo O tem uma hibridizagdo sp”.
Estratégia Siga o procedimento do Exemplo 10.3.

Solugdo Ha trés pares de elétrons em torno do 4tomo de C, portanto, o arranjo dos
pares de elétrons é trigonal planar. (Lembre-se de que, no modelo RPECV, uma li-
gacdo dupla é tratada como se fosse uma ligacéo simples.) Concluimos que o atomo
C usa orbitais hibridos sp” ao formar ligagdes porque estes orbitais hibridos tém um
arranjo trigonal planar (ver Tabela 10.4). Imaginamos o processo de hibridizagdo de
C e de O conforme descrito a seguir.

n TT Tt T| |T]
2s 2p orbitais sp®  2p"
Ti nTT t nn| [T]
Is 2p orbitais sp®  2p®

O carbono tem um elétron em cada um dos trés orbitais sp” que sdo usados para for-
mar ligages sigma com os atomos de H e de O. H4 também um elétron no orbital
2pz, o0 qual forma uma ligacdo pi com o oxigénio. Dois dos orbitais hibridos sp”* do
oxigénio tém dois elétrons cada. Estes sdo os pares isolados do oxigénio. O seu ter-
ceiro orbital hibrido sp” com apenas um elétron é utilizado para formar uma ligacéo
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sigma com o carbono. O orbital 2p* do oxigénio (com um elétron) se sobrepde com o
orbital 2p” do carbono para formar uma ligagdo pi (Figura 10.20).

Exercicio Descreva as ligagdes quimicas na molécula de cianeto de hidrogénio,
HCN. Suponha que N tem hibridizagdo sp.

Revisao de conceitos

Quais dos seguintes pares de orbitais atbmicos de &tomos adjacentes po-
dem se sobrepor para formar uma ligagdo sigma? E uma ligacao pi? Quais
ndo podem se sobrepor e, portanto, ndo formam ligagdes? Suponha que o
eixo jcé o eixo intemuclear, ou seja, a linha que une os nucleos dos dois
atomos: (a) I e 2s; (b) 1i e 2px\ (c) 2py e 2 (d) 3py e (e) e 3pN

10.6 Teoria dos orbitais moiecuiares

A teoria da ligacdo de valéncia é um dos dois métodos mecanico-quanticos uti-
lizados para explicar a formagao das ligagfes quimicas nas moléculas. Ela se
baseia na sobreposicdo espacial de orbitais atdbmicos para explicar, pelo menos
qualitativamente, a estabilidade das ligacdes covalentes. Recorrendo ao conceito
de hibridizagdo, a teoria da ligacdo de valéncia explica as geometrias molecu-
lares previstas pelo modelo RPECV. Contudo, a hipdtese de que os elétrons em
uma molécula ocupam os orbitais atdmicos dos atomos isolados s6 pode ser uma
aproximagdo, pois cada elétron ligante em uma molécula deve ocupar um orbital
que € caracteristico da molécula como um todo.

Em alguns casos, a teoria da ligacdo de valéncia ndo pode explicar satisfa-
toriamente algumas das propriedades das moléculas determinadas experimental-
mente. Considere a molécula de oxigénio, cuja estrutura de Lewis é

0=0

De acordo com esta descricdo, todos os elétrons de O2 estdo emparelhados e,
portanto, a molécula deveria ser diamagnética. No entanto, verifica-se experi-
mentalmente que a molécula de oxigénio é paramagnética com dois elétrons
desemparelhados (Figura 10.21). Este resultado sugere a existéncia de uma de-
ficiéncia fundamental na teoria da ligacdo de valéncia, a qual justifica a procura
de um enfoque alternativo as ligacdes quimicas, capaz de explicar as proprieda-
des das moléculas, incluindo a de O2.

As propriedades das moléculas (e, particularmente, as propriedades magné-
ticas) sdo por vezes mais bem explicadas por outra teoria mecanico-quantica, cha-
mada de teoria dos orbitais moleculares (TOM). A teoria dos orbitais moleculares
descreve as ligacOes covalentes por meio de orbitais moleculares, os quais resul-
tam da interagdo entre os orbitais atdmicos dos 4&tomos envolvidos na ligacéo e

445

Figura 10.20 LigagGes na molécula
de formaldeido. Forma-se uma ligagéo
sigma por sobreposicao do orbital hi-
brido sp~ do carbono ao orbital hibrido
sp~ do oxigénio: forma-se uma ligacédo
pi por sobreposi¢édo dos orbitais 2pz dos
atomos de carbono e de oxigénio. Os
dois pares isolados do oxigénio ocupam
os outros dois orbitais sp* do mesmo
atomo.

Problemas semelhantes: 10.36,10.37,
10.39.

Figura 10.21 Como as moléculas de
O2sdo paramagnéticas, o oxigénio liqui-
do é atraido pelos polos de um ima.
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Figura 10.22 Interferéncia construtiva
(@) e interferéncia destrutiva (b) de duas
ondas com 0 mesmo comprimento de
onda e amplitude.

estdo associados a molécula como um todo. A diferenca entre um orbital mole-
cular e um orbital atdbmico € que este Ultimo estd apenas associado a um atomo.

Revisao 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:

«0—0-

Sugira duas razdes para justificar por que esta estrutura é insatisfatoria.

Orbitais moiecuiares iigantes e antiiigantes

De acordo com a TOM, a sobreposic¢ao dos orbitais 15 de dois &tomos de hidro-
génio leva a formacdo de dois orbitais moleculares: um orbital molecular ligante
e um orbital molecular antiligante. Um orbital molecular ligante tem menor
energia e maior estabilidade do que os orbitais atdmicos a partir dos quais se
formou. Um orbital molecular antiligante tem maior energia e menor estabili-
dade do que os orbitais atdbmicos a partir dos quais se formou. Como as desig-
nacdes “figante” e “antiligante” sugerem, se colocarmos elétrons em um orbital
molecular ligante, obtemos uma hgacéao covalente estavel mas, se os colocarmos
em um orbital molecular antiligante, obtemos uma ligacéo instavel.

Em um orbital molecular ligante, a densidade eletronica é maxima entre
o0s nudcleos dos atomos envolvidos na hgagdo. Por outro lado, em um orbital
molecular antiligante, a densidade eletrénica é minima (zero) entre os nlcleos
dos atomos. Podemos compreender esta diferenga se nos recordarmos de que
os elétrons em orbitais tém caracteristicas ondulatdrias. As ondas possuem uma
propriedade Unica que permite que ondas do mesmo tipo interajam de modo
que a onda resultante tenha uma amplitude superior ou inferior a das ondas que
interagiram. No primeiro caso, chamamos essa interagdo de interferéncia cons-
trutiva; no segundo caso, trata-se de uma interferéncia destrutiva (Figura 10.22).

A formacdo de orbitais moleculares ligantes corresponde a interferéncia
construtiva (0 aumento da amplitude da onda é andlogo ao acimulo da densidade
eletronica entre os dois ndcleos). A formacdo de orbitais moleculares antiligan-
tes corresponde a interferéncia destrutiva (a diminuicdo da amplitude da onda é
analoga ao decréscimo da densidade eletrdnica entre os dois nlcleos). As intera-
¢Oes construtiva e destrutiva entre os dois orbitais Is na. molécula H2 conduzem a
formacdo de um orbital molecular sigma ligante (cri®) e de um orbital molecular
sigma antihgante (0-f):

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-
trénica estd concentrada simetricamente em tomo do eixo entre os dois ndcleos
dos atomos envolvidos na ligagdo. Forma-se uma hgacdo sigma quando dois
elétrons ocupam um orbital molecular sigma (ver Se¢do 10.5). Lembre-se de que
uma hgacéao covalente simples (por exemplo, H—H ou F—F) é quase sempre
uma ligacdo sigma.



Capitulo 10 ¢ Ligac&o quimica Il: Geometria molecular e hibridizac&o de orbitais atbmicos 447

Molécula m ] ;Jn:l;i;a;llﬁrlrigngneg?é“ )
Atomo / — Atomo - -
’ / Interagéo Orbital molecular
Ha H x P construtiva sigma ligante (0-)
- #
@ ®)

Figura 10.23 (a) Niveis de energia dos orbitais moleculares ligante e antiligante da molécula
H2. Note que os dois elétrons no orbital o-is devem ter spins antiparalelos de acordo com o
principio de exclusdo de Pauli. Lembre-se de que, quanto maior a energia de um orbital mo-
lecular, menos estaveis serdo os elétrons que ocupam esse orbital, (b) As interages constru-
tivas e destrutivas entre dois orbitais 1s do hidrogénio d&o origem a formacao de dois orbitais
moleculares, um ligante e outro antiligante. No orbital molecular ligante ha um aumento da
densidade eletronica na regido internuclear que atua como uma “cola”, carregada negativa-
mente, que mantém juntos os nucleos, carregados positivamente. No orbital molecular antili-
gante, ha um plano nodal entre os nucleos no qual a densidade eletronica é zero.

A Figura 10.23 mostra o diagrama de niveis de energia dos orbitais mole-
culares, isto é, os niveis de energiarelativos dos orbitais envolvidos na formacao
da molécula H2, e as interferéncias construtiva e destrutiva entre os dois orbitais
Is. Repare que no orbital molecular antiligante ha um plano nodal entre os nu-
cleos, ou seja, uma regido de densidade eletrdnica nula. Como a densidade ele-
tronica naregido internuclear é muito baixa, em vez de permanecerem juntos, 0s
nucleos de carga positiva repelem-se. Os elétrons no orbital molecular antiligan-
te ttm maior energia (e menor estabilidade) do que teriam nos dtomos isolados.
Por outro lado, os elétrons no orbital molecular ligante tm menor energia (e,
portanto, maior estabilidade) do que teriam nos 4tomos isolados.

Embora tenhamos utihzado a molécula de hidrogénio para ilustrar a for-
mac&o de orbitais moleculares, podemos aphcar 0s mesmos conceitos a outras
moléculas. Na molécula de H2, consideramos apenas as interacfes entre os orbi-
tais 15; com moléculas mais complexas, é necessario considerar outros orbitais
atémicos. De qualquer modo, para todos os orbitais s, 0 processo € idéntico ao
que utihzamos para os orbitais Is. Assim, a interagdo entre dois orbitais 2s ou 3s
pode ser tratada de forma analoga ao indicado no diagrama de niveis de energia
dos orbitais moleculares [Figura 10.23 (a)] e no esquema de formacéao dos orbi-
tais moleculares tgante e antihgante [Figura 10.23 (b)].

O processo € 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
ligante e outro antiligante [Figura 10.24 (a)]. Altemativamente, os dois orbitaisp
podem se sobrepor lateralmente para dar origem a dois orbitais moleculares pi,
um Ggante e outro antitigante [Figura 10.24 (b)].

orbital molecular orbital molecular

pi lgante pi antiigante
formado de formado de
orbitais 2p orbitais 2p

Em um orbital molecularpi (Uigante ou antiligante), a densidade eletrénica con-
centra-se acima e abaixo do eixo que une os nucleos dos dois atomos envolvidos

Os dois elétrons no orbital molecular
sigma estdo emparelhados. O principio
de excluséo de Pauli aplica-se tanto a
moléculas como a atomos.
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Interacdo destrutiva Orbital molecular
sigma antiligante (oY)

» « - 1% o

Interagdo construtiva Orbital molecular
sigma ligante (02pj

0 « - XX
@
Orbital molecular
pi antiligante {T7p)
Interagdo construtiva Qrbital molecular

pi ligante (772",
(b)

Figura 10.24 Duas interagdes possiveis entre dois orbitais p equivalentes e os orbitais moleculares correspondentes, (a) Quando os
orbitais p se sobrepdem frontalmente, um orbital molecular sigma ligante e um orbital molecular sigma antiligante se formam, (b) Quando
os orbitais p se sobrepdem lateralmente, um orbital molecular pi ligante e um orbital molecular pi antiligante se formam. Normalmente, um
orbital molecular sigma ligante é mais estavel do que um orbital molecular pi ligante, pois a interacéo lateral provoca uma menor sobreposi-
G&o dos orbitais p do que a interagéo frontal. Supomos que os orbitais 2p” participam da formacéo 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 interacéo
entre os orbitais 2py ou 2p”~ de dois atomos adjacentes. Em ambos o0s casos, a linha tracejada representa um plano nodal entre os nicleos

no qual a densidade eletrénica é zero.

na ligagdo. Dois elétrons em um orbital molecular pi formam uma ligagao pi
(ver Secdo 10.5). Uma ligacdo dupla é quase sempre formada por uma ligagédo
sigma e uma ligagdo pi; uma ligagdo tripla é sempre formada por uma ligacao
sigma e duas ligacdes pi.

10.7  Configuragdes dos orbitais moiecuiares

Para compreender as propriedades das moléculas, € necessario saber como estdo
distribuidos os elétrons pelos orbitais moleculares. O procedimento para deter-
minar a configuragdo eletrébnica de uma molécula é analogo ao utilizado para
determinar as configuragdes eletronicas dos atomos (ver Segdo 7.8).

Regras que regem a configuracdo eletrbnica e a estabilidade
molecular

Para escrever a configuracdo eletrdnica de uma molécula, devemos comegar 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 ndmero de orbitais moleculares que se forma é sempre igual ao nimero
de orbitais atbmicos que se combina.

2. Quanto mais estavel for o orbital molecular ligante, menos estavel sera o
orbital molecular antiligante correspondente.

3. O preenchimento de orbitais moleculares é feito por ordem crescente de
energia. Em uma molécula estavel, o nimero de elétrons em orbitais mo-
leculares ligantes é sempre superior ao nimero de elétrons em orbitais
moleculares antiligantes, pois colocamos os elétrons primeiro nos orbitais
moleculares ligantes de menor energia.

4. Tal como um orbital atdmico, cada orbital molecular pode acomodar, no
méximo, dois elétrons com spins opostos de acordo com o principio de
exclusdo de Pauli.

5. Quando se preenchem orbitais moleculares com a mesma energia, 0 arran-
jo mais estavel é o previsto pela regra de Hund, isto é, os elétrons ocupam
estes orbitais moleculares com spins paralelos.

6. O numero de elétrons nos orbitais moleculares é igual a soma de todos os
elétrons dos atomos envolvidos na ligacao.

Moléculas de hidrogénio e de hélio

Mais adiante nesta se¢éo estudaremos moléculas formadas por atomos de elemen-
tos do segundo periodo. Antes, porém, sera Util prever as estabilidades relativas
das espécies simples Hj, H2, Hj e He, utilizando os diagramas de niveis de ener-
gia de orbitais moleculares da Figura 10.25. Os orbitais e a”ypodem acomodar
um maximo de quatro elétrons. O nimero total de elétrons aumenta, de um em
H2, até quatro em He2. O principio de exclusdo de Pauh estipula que cada orbital
molecular pode acomodar um méaximo de dois elétrons com spins opostos. Nestes
casos, apenas nos interessam as configuragdes eletrénicas no estado fundamental.

Para avaliar as estabihdades destas espécies, calculamos a sua ordem de
ligacdo, definida como

nameros de elétrons  nimeros de elétrons

- L 10.2
em OM ligantes em OM antiligantes )

ordem de hgagdo =

A ordem de hgacdo indica aproximadamente a forga de uma ligacdo. Por exem-
plo, se ha dois elétrons no orbital molecular hgante e nenhum no orbital molecu-
lar antiligante, a ordem de ligacdo é um, isto €, existe uma ligacdo covalente e a
molécula é estavel. Repare que a ordem de ligagdo pode ser fracionaria, mas se
for zero (ou tiver um valor negativo), isso significa que a hgacéo néo é estavel e
que a molécula ndo pode existir. A ordem de ligacdo sé pode ser utihzada para
fazer comparag@es qualitativas. Por exemplo, um orbital molecular sigma ligan-
te com dois elétrons e um orbital molecular pi ligante, também com dois elé-
trons, tém ambos uma ordem de hga¢do um. Contudo, a for¢a e 0 comprimento
destas duas hgacOes sdo diferentes, pois a sobreposicdo dos orbitais atbmicos é
maior na ligacéo sigma do que na pi.

—[ —53- —53— —53—

HelJ He2

A energia de dissociacdo de uma ligacao,
ou energia de ligagédo (Secdo 9.10), é uma
medida quantitativa da for¢a dessa ligagéo.

Figura 10.25 Niveis 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 interacédo de dois orbitais Is.
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0 sobrescrito em (itis)’ indica que existe um
eiétron no orbitai moiecuiar sigma iigante.

Agora estamos prontos para fazer previsdes sobre a estabilidade de Hj, H2,
HJ e He2 (ver Figura 10.25). O ion molecular Hj possui apenas um elétron no
orbital crj™. Como se forma uma ligacdo covalente quando dois elétrons ocupam
um orbital molecular ligante, Hj possui apenas metade de uma ligacéo, ou seja,
uma ordem de ligagdo de Assim, prevemos que a entidade Hj seja estavel. A
sua configuracdo eletrdnica é escrita como

A molécula H2 tem dois elétrons, ambos no orbital crj®. De acordo com
0 nosso esquema, dois elétrons equivalem a uma ligagdo completa; portanto, a
molécula H2tem ordem de ligagdo um, ou seja, uma ligacdo covalente completa.
A configuracdo eletronica de H2 é

Em relagdo ao ion molecular HeJ, colocamos os primeiros dois elétrons
no orbital (Tis e o terceiro elétron no orbital orff* Como o orbital molecular an-
tiligante é desestabilizador, esperamos que HeJ seja menos estavel do que H2.
Em uma primeira aproximac&o, a instabilidade resultante do elétron no orbital
@* é cancelada pela presenga de um dos elétrons o™ A ordem de ligagédo é
\{2 - |)=jea estabilidade global de HeJ é semelhante a do ion molecular
HJ. a configuragdo eletronica de HeJ é (oriY)Nor'fj)®

Em He2 existiriam dois elétrons na orbital e dois elétrons na orbital cr,
pelo que a moléculateria ordem de ligag&do zero e seria instavel. A configuragao
eletronica de He2 seria (cri®ycriy)™

Resumindo, podemos colocar estas quatro espécies em ordem decrescente
de estabilidade:

H > H2He2 > He2

Sabemos que a molécula de hidrogénio é uma espécie estavel. O nosso método
simples de orbitais moleculares prevé que H2 e HeJ possuam também alguma
estabilidade, pois ambas tém ordem de ligacdo Na verdade, a sua existéncia
foi demonstrada experimentalmente. O fon molecular Hj é tgeiramente mais
estavel do que HeJ pois possui apenas um elétron e assim néo existe nele repul-
sdo elétron-elétron. Além disso, tem também menor repulsdo nuclear do que
HelJ. A nossa previsdo acerca de He2 seria que esta molécula é instavel. Contu-
do, em 1993, verificou-se experimentalmente que existem moléculas do gas Hc2,
mas apenas sob condigdes especiais e com um tempo de vida muito curto.

Revis&o de conceitos
Estime a entalpia de ligagdo (kJ/mol) do ion Hj.

Moléculas diatbmicas homonucleares de elementos do segundo
periodo

Estamos agora em condicgdes de estudar as configuracfes eletrénicas no esta-
do fundamental de moléculas constituidas por elementos do segundo periodo.
Consideraremos apenas o caso mais simples de moléculas diatbmicas homonu-
cleares, ou seja, moléculas diatdmicas que contém adtomos do mesmo elemento.

A Figura 10.26 mostra o diagrama de niveis de energia de orbitais molecula-
res para a molécula do primeiro elemento do segundo periodo, Li2. Estes orbitais
moleculares sdo formados pela sobreposicdo de orbitais 15 e 2s. Utilizaremos este
diagrama para construir todas as moléculas diatdmicas, como veremos em seguida.

A situacdo é mais complexa quando a ligagdo envolve também orbitais
p. Dois orbitais p podem formar uma hgacéo sigma ou uma ligagéo pi. Como
ha trés orbitais p em cada atomo de qualquer elemento do segundo periodo, da
interacdo construtiva dos orbitais atdbmicos 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 niveis de
energia dos orbitais moleculares para a
molécula U2. Os seis elétrons em U2 (a
configuracéo eletronica de Li é 1s"2s")
estdo nos orbitais o-is, e 0243 Como
existem dois elétrons em cada um dos
orbitais o-is e 0/3 (tal como em He2), a
contribuicdo global destes orbitais para a
ligacéo ndo é nem ligante nem antiligan-
te. Assim, a ligacdo covalente simples
em U2deve-se apenas aos dois elétrons
no orbital molecular ligante 023 Note
que o orbital antiligante cr|s tem energia
mais alta e, consequentemente, menor
estabilidade do que o orbital ligante 043.
Contudo, este orbital antiligante cri3tem
menor energia e maior estabilidade que
o orbital ligante 023.

sicdo dos orbitais Ip” ao longo do eixo internuclear, isto é, do eixo x. Os orbi-
tais 2py e 2pz sdo perpendiculares ao eixo x e se sobrepdem lateralmente dando
origem a dois orbitais moleculares pi. Os orbitais moleculares que se formam
sdo designados por orbitais crzp", e 712" onde os indices indicam quais sdo
0s orbitais atbmicos que participam da formacgdo dos orbitais moleculares. A
Figura 10.24 mostra que a sobreposicéo de dois orbitais p, quando formam um
orbital molecular or, é geralmente maior do que a sobreposicdo dos mesmos or-
bitais quando formam um orbital molecular t Assim, deveriamos esperar que
o orbital cr tivesse menor energia do que tt Contudo, as energias dos orbitais
moleculares aumentam na seguinte ordem:

Oris 025~ “opy- Mpt< (B< = Mph< Mph

A inversdo das energias entre o orbital (kp*e os orbitais 7T2"\e 772"\ é devida a in-
teragdo entre o orbital 2s de um atomo 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 condi¢do é cumprida para
as moléculas dos elementos de menor nimero atdmico, B2, C2 e N2, e tem como
resultado o orbital o-p*ficar com energia superior aos orbitais 772"\ e 772¥, como
mostramos anteriormente. O processo de mistura é menos saliente para O2e F2, de
modo que nestas moléculas (kp*fica com energia inferior aos orbitais 772"\ e 772"\

Com estes conceitos e recorrendo a Figura 10.27, que mostra a ordem cres-
cente de energia para os orbitais moleculares 2p, podemos escrever as configura-
¢Oes eletronicas e prever as propriedades magnéticas e as ordens de ligagdo das
moléculas diatbmicas homonucleares de elementos do segundo periodo. Consi-
deraremos em seguida alguns exemplos.

Molécula de litio (U2

Como a configuragéo eletronica do Li é 152 a molécula Li2 tem um total de
seis elétrons. De acordo com a Figura 10.26, estes elétrons ocupam os orbitais
moleculares o "™ e a.s (dois em cada um). As contribui¢es dos elétrons de
cT*e de crfj para a hgacdo em Li2anulam-se. Assim, a configuracdo eletronica
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Figura 10.27 Diagrama geral de niveis
de energia dos orbitais moleculares para
as moléculas diatbmicas homonucleares
de elementos do segundo periodo: U2,
Bo2, B2. C2e N2. Por uma questdo de
simplicidade, os orbitais Cis e 05 foram
omitidos. Repare que, nestas moléculas,
o orbital azp* tem energia maior do que
os orbitais tzp € irzp~. Isso significa que
os elétrons nos orbitais a :p* sdo menos
estaveis do que os elétrons nos orbitais
'nap € 'M2ph Esse ordenamento inespe-
rado resulta das diferentes interaces
entre os elétrons no orbital op*, de um
lado, e nos orbitais #2p*e 720", de outro,
com os elétrons nos orbitais 03de menor
energia. Para O2e F2, o orbital a:prtem
menor energia do que 7T2p* € tept

Molécula

dos orbitais moleculares em L1z é (crisf (or*)* (0-sf'. Uma vez que ha dois elé-
trons a mais nos orbitais moleculares ligantes do que nos orbitais moleculares
antiligantes, a ordem de ligagdo é 1 [ver Equagdo (10.2)]. Concluimos que a
molécula de Li2 é estavel e, como ndo hé spins eletronicos desempareUiados, ela
devera ser diamagnética. De fato, a existéncia de moléculas de Li2 diamagnéti-
cas na fase gasosa foi comprovada expeiimentalmente.

Molécula de carbono (C2

0 atomo de carbono tem a configuracdo eletrénica portanto, ha 12
elétrons na molécula de C2. Usando como referéncia as Figuras 10.26 e 10.27,
colocamos os Ultimos quatro elétrons nos orbitais Tkpe 712" Assim, a configu-
racdo eletronica de C2¢é

(o™is)\o't)\(r2sf(o-tf('n-2p/(Tr2pf

A ordem de ligacéo é 2 e a molécula ndo tem elétrons desemparelhados, de
modo que é diamagnética. Tal como aconteceu com a molécula de Li2, também
foi comprovada experimentahnente a existéncia de moléculas diamagnéticas de
C2 na fase gasosa. Repare que a hgacdo dupla em C2 é constituida por duas
ligacdes pi (devido aos quatro elétrons existentes nos dois orbitais moleculares
pi). Na maior parte das moléculas, uma hgagdo dupla é formada por uma hgagéao
sigma e por uma hgacao pi.

Molécula de oxigénio (02

A configuracdo eletrénica do oxigénio no estado fundamental é 1s"2s"2p"*; por-
tanto, ha 16 elétrons na molécula de O2. Seguindo a ordem crescente de energia
dos orbitais moleculares discutida anteriormente, podemos escrever a configura-
cdo eletrdnica da molécula de O2 no estado fundamental como

i<Mf(crt)\eT2)\o-"Nor2pf(Tr2p/(Tr2pf(TTtp/(Tr'%y

De acordo com a regra de Hund, os Gltimos dois elétrons séo colocados nos or-
bitais 7Ty e 729" com spins paralelos. Ignorando os orbitais ais * (":s (porque 0s
seus efeitos na formacao da hgacéo se anulam), calculamos a ordem de hgacéo
de O2 pela Equagdo (10.2):

ordem de hgagdo = ~(6 —2) =2
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Tabela 10.5 Propriedades de moléculas diatdmicas homonucleares de elementos do segundo periodo*

2 B 0/ \ @
O O O O [] I
Ny "2ph \] \] f ’\Zpy' "2p"
"2p, m ml 0 ti w u u w "2pyr2t
"2py” 11 Itlln \Wil tit ti ti 2
02 n ti ti ti ti ti (2
025 ti ti ti ti ti or
Ordem de ligagéo 1 1 2 3 2 1
Comprimento da ligagdo (pm) 267 159 131 110 121 121
Energia de ligacao (kJ/mol) 104,6 288,7 627,6 941,4 498,7 156,9
Propriedades magnéticas Diamagnética Paramagnética Diamagnética ~ Diamagnética  Paramagnética Diamagnética

*Para simplificar, os orbitais ois e c* sdo omitidos. Estes dois orbitais acomodam um total de quatro elétrons. Lembre-se de que para Oz eF2,
(T2p temmenor energia do que 772" .

Portanto, a molécula de O2 tem uma ordem de ligacdo 2 e é paramagnética, uma
previsdo comprovada experimentalmente.

A Tabela 10.5 resume as propriedades gerais das moléculas diatdmicas de
elementos do segundo periodo que sdo estaveis.

O Exemplo 10.6 mostra como a TOM ajuda na previsao das propriedades
dos fons.

Exemplo 10.6

0 fon NJ pode ser preparado bombardeando-se a molécula N2 com elétrons réapidos.
Preveja as seguintes propriedades de N J: (a) configuragdo eletronica, (b) ordem de
ligacdo, (c) propriedades magnéticas e (d) comprimento de ligacdo em relacdo ao
comprimento de ligagdo de N2 (sera maior ou menor?).

Estratégia Utilizando a Tabela 10.5, podemos deduzir as propriedades dos ions
gerados a partir das moléculas homonucleares. Como a estabilidade de uma molécula
depende do nimero 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?

Solugdo Utilizando a Tabela 10.5, deduzimos as propriedades de fons gerados a
partir de moléculas diatbmicas homonucleares.

(&) Como NJ tem um elétron a menos que N2 a sua configuracgdo eletronica é
(0-i)"(0-"1)N((72,)M(0-0)(7r2pP " (7r2p/(0-2p;)"
(b) A ordem de ligagdo de N j é determinada pela Equagéo (10.2):
ordem de ligagdo = j(9 —4) = 25

(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 ligagdes
sigma na molécula de benzeno. Cada
adtomo de carbono tem hibridizagdo sp” e
forma duas ligagdes sigma com dois 4to-
mos de carbono adjacentes e uma liga-
¢do sigma com um &tomo de hidrogénio.

Figura 10.29 (a) Os seis orbitais 2p"
dos atomos de carbono do benzeno. (b)
O orbital molecular deslocalizado forma-
do pela sobreposicdo dos orbitais 2p”~.
O orbital molecular deslocalizado possui
simetria pi e situa-se acima e abaixo do
plano do anel benzénico. Na verdade, os
seis orbitais 2p® podem combinar-se de
seis modos diferentes dando origem a
trés orbitais moleculares ligantes e a trés
antiligantes. O orbital representado é o
mais estavel de todos.

{Continuagéo)

(d) Como séo os elétrons dos orbitais moleculares ligantes que mantém os &tomos
unidos, N2 deverd ter uma ligacdo mais fraca e, portanto, mais comprida do que
N2. (Na realidade, o comprimento de ligacdo de NJ é de 112 pm, enquanto o de
N2édellOpm.)

Verificagdo Devemos esperar que a ordem de ligagdo diminua quando um elétron
é removido de um orbital molecular ligante. O fon NJ tem um nimero impar de elé-
trons (13), de modo que deve ser paramagnético.

Exercicio Qual das seguintes espécies tem maior comprimento de ligacdo: F2ou FJ?

10.8 Orbitais moiecuiares desiocaiizados

Até agora discutimos as ligagdes quimicas apenas em termos de pares de elé-
trons. Contudo, nem sempre é possivel explicar as propriedades de uma molécu-
la por meio de uma Unica estrutura. Um exemplo é o da molécula o, discutida
na Secdo 9.8. Superamos este dilema introduzindo o conceito de ressonancia.
Nesta secdo, abordaremos o problema de outro modo - aplicando a teoria dos
orbitais moleculares. Tal como na Secédo 9.8, vamos usar a molécula de benzeno
e o fon carbonato como exemplos. Note que, ao discutir as ligagGes quimicas em
moléculas poliatbmicas ou ions, é conveniente determinar primeiro o estado de
hibridizagdo dos atomos presentes (abordagem pela TLV) e s6 depois construir
os orbitais moleculares apropriados.

Molécula de benzeno

O benzeno (CéHg) € uma molécula hexagonal plana com os seus atomos de car-
bono nos vértices do hexagono. As hgagBes carbono-carbono sdo todas equiva-
lentes em comprimento e forca. As ligagfes carbono-hidrogénio também s&o to-
das equivalentes e os angulos CCC e HCC sao todos de 120°. Assim, os atomos
de carbono tém todos hibridizagéo sp” e formam trés ligagdes sigma, duas com
atomos de carbono adjacentes e uma terceira com um atomo de hidrogénio (Fi-
gura 10.28). Este arranjo deixa um orbital 2p™ ndo hibridizado em cada atomo de
carbono perpendicular ao plano da molécula de benzeno ou, como é comumente
designada, anel benzénico. Até agora, a descrigdo da molécula de benzeno lem-
bra a descri¢do da molécula do etileno (C2H4), discutida na Se¢do 10.5, exceto
que neste caso existem seis orbitais atbmicos puros 2p™ em um arranjo ciclico.

Devido a sua forma e orientagdo semelhantes, cada orbital 2p” se sobrepde
lateralmente com outros dois orbitais 2p® dos atomos de carbono adjacentes.
De acordo com as regras enunciadas na pagina 449, a interacdo de seis orbitais
2p™ da origem a seis orbitais moleculares pi, sendo que trés sdo hgantes e trés
antiigantes. Portanto, uma molécula de benzeno no estado fundamental tem seis
elétrons nos trés orbitais moleculares pi ligantes, tendo os dois elétrons de cada
orbital os seus spins antiparalelos (Figura 10.29).
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Ao contrario do que acontece com os orbitais moleculares pi ligantes do
etileno, os do benzeno formam orbitais moleculares deslocalizados, que n&o
estdo confinados ao espago entre dois atomos adjacentes ligados, mas, na ver-
dade, se estendem sobre trés ou mais atomos. Portanto, os elétrons de cada um
destes orbitais estdo livres para se mover em volta do anel benzénico. Por esta
razdo, a estrutura do benzeno é muitas vezes representada por

em que o circulo indica que as ligagdes pi entre os &tomos de carbono nao se con-
finam a um determinado par de 4tomos; em vez disso, a densidade eletrdnica das
nuvens pi estd uniformemente distribuida na molécula de benzeno. No diagrama
simplificado néo sdo mostrados os 4&tomos de carbono nem os de hidrogénio.
Agora podemos descrever cada ligagdo carbono-carbono no benzeno como
formada por uma ligacdo sigma e uma ligacdo pi “parcial”. Cada ligacéo entre
dois atomos de carbono adjacentes tera uma ordem de ligagao entre 1e 2. Assim,
a TOM oferece uma alternativa ao conceito de ressonancia, o qual se baseia na
TLV. (As estruturas de ressondncia do benzeno séo apresentadas na pagina 392).

fon carbonato

Os compostos ciclicos como o benzeno nédo séo os Unicos com orbitais molecu-
lares deslocalizados. VVamos ver as ligages no ion carbonato (CO|[*). O modelo
RPECYV prevé uma geometria trigonal plana para o ion carbonato, tal como para
0 BF3. A estrutura plana do ion carbonato pode ser explicada se supusermos que
0 atomo de carbono tem uma hibridizagdo sp®. O 4tomo de C forma ligagGes
sigma com os trés atomos de oxigénio. Assim, o orbital 2p” ndo hibridizado do
atomo C pode se sobrepor simultaneamente aos orbitais 2p” dos trés 4&tomos de
O (Figura 10.30). Desta sobreposi¢do simultnea resulta um orbital molecular
deslocalizado que se estende pelos quatro ndcleos, de modo que as nuvens ele-
tronicas (e, portanto, as ordens de hgagdo) nas ligagcBes carbono-oxigénio sdo
iguais. A teoria dos orbitais moleculares proporciona uma exphcacéo alternativa
aceitavel das propriedades do ion carbonato em comparagdo com as estruturas
de ressonancia do fon apresentadas na pagina 392.

Devemos notar que as moléculas com orbitais moleculares deslocalizados
sdo geralmente mais estaveis do que aquelas que contém orbitais moleculares
locahzados, isto é, orbitais moleculares confinados a apenas dois &tomos. Por
exemplo, a molécula de benzeno, que contém orbitais moleculares deslocahza-
dos, é quimicamente menos reativa (e, por isso, mais estavel) do que as molécu-
las que contém hgagbes C=C “localizadas”, como o etileno.

Revisao de conceitos

Descreva as hgagdes no ion nitrato (NO”) em termos de estruturas de res-
sonéncia e de orbitais moleculares deslocahzados.

O mapa de potencial eletrostatico do

benzeno mostra a densidade eletrénica
(em vermelho) acima e abaixo do plano
da molécula. Para simplificar, apenas a
estrutura da molécula foi representada.

Figura 10.30 Ligagdes no ion carbo-
nato. O 4tomo de carbono forma trés
ligacdes sigma com os trés atomos de
oxigénio. Além disso, os orbitais 2pz
dos &tomos de carbono e oxigénio se
sobrepdem para formar orbitais molecu-
lares deslocalizados. Assim, ha também
uma ligagdo pi parcial entre o &tomo

de carbono e cada um dos atomos de
oxigénio.



Alguém pediu um fulereno?

1985, os quimicos da Universidade de Rice, no Texas,
tilizaram um laser de grande poténcia para vaporizar gra-
fite em um esforgo para criar moléculas incomuns, que se
acreditava existir no espaco interestelar. A espectrometria de
massa revelou que um dos produtos era uma espécie desco-
nhecida de formula Ceo- Devido ao seu tamanho e ao fato de
ser constituida apenas por carbono, esta molécula tinha uma
forma exotica. Trabalhando com papel, tesoura e fita adesiva,
0s investigadores conseguiram construir uma esfera oca, com
um total de 60 vértices, cada um deles correspondente a um
atomo de carbono. Medidas espectroscopicas 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 ligagdes nesta mo-
lécula é muito simples - cada atomo de carbono tem hibridi-
zacdo sp” e ha orbitais moleculares deslocalizados por toda a
sua estrutura.

A descoberta do fulereno gerou um enorme interesse
na comunidade cientifica, representando uma nova forma
alotrépica do carbono com uma geometria intrigante e pro-
priedades desconhecidas para investigar. A partir de 1985,
0s quimicos criaram outrosjulerenos com 70, 76 e mais ato-
mos de carbono. Entretanto, descobriu-se que o fulereno é
um componente natural da fuligem.

O Coo e os demais fulerenos representam um conceito
inteiramente novo de arquitetura molecular, com implicac6es

A geometria do fulereno (esquerda) lembra uma bola de futebol
(direita). Os cientistas chegaram a esta estrutura colando hexa-
gonos e pentagonos de papel em nimero suficiente para aco-
modar 60 atomos de carbono nos pontos de intersecéo.

A grafite é formada por camadas de anéis de carbono com
atomos.

interessantes. Por exemplo, foram preparados fulerenos com
um atomo de hélio confinado em sua gaiola. Os futebolenos
também reagem com o potéssio para dar K3C60, que age como
um supercondutor a 18 K. Também é possivel fixar metais
de transi¢do nos fulerenos. Estes derivados sdo promissores
como catalisadores. Devido a sua forma original, o fulereno
pode ser usado como lubrificante.

Modelo gerado em computador da interacdo de um derivado do
fulereno com o centro ativo da HIV-protease, que normalmente
se liga a proteina necesséria para a reproducéo do virus do HIV.
A estrutura do fulereno se fixa ao centro ativo, impedindo que a
enzima desempenhe suas funcdes.

Esta molécula foi chamada “buckminsterfulereno”, em homenagem a R. Bu-
ckminster Fuller, cujos projetos de arquitetura e engenharia incluiam frequen-
temente cupulas geodésicas. Devido & complexidade desta designacéo e a se-
melhanca desta molécula com uma bola de futebol, utiliza-se frequentemente a
abreviatura de “buckyball” ou fulereno.
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Uma descoberta fascinante, feita em 1991 por cientis-
tas japoneses, foi a identificacdo de parentes estruturais do
fulereno. Estas moléculas sdo tubulares, ttm comprimentos
de centenas de nandmetros e uma cavidade interna com cerca
de 15 nandmetros de diametro. 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 sdo muito mais fortes que fios de aco
de dimensBes semelhantes. InUmeras aplicagdes potenciais
foram propostas para eles, como materiais condutores e de
alta intensidade, meios de armazenamento de hidrogénio,
sensores moleculares, dispositivos semicondutores e sondas
moleculares. O estudo desses materiais gerou uma nova area,
a nanotecnologia, assim chamada porque os cientistas con-
seguem manipular os materiais em escala molecular a fim de
criar dispositivos Uteis.

A primeira aplicacdo bioldgica do fulereno foi feita
por quimicos da Universidade da Califérnia em S&o Fran-
cisco e Santa Bérbara, que descobriram, em 1993, que esta
molécula poderia ajudar a desenvolver farmacos para tratar
a AIDS. O virus da imunodeficiéncia 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. Entdo, um pro-
cesso para parar a doenca seria desativar a enzima. Quando 0s
quimicos reagiram um derivado do fulereno soltvel em &gua
com a HIV-protease, eles verificaram que ele se liga a parte
da enzima que vai quebrar a proteina reprodutiva, impedindo
deste modo a reproducdo do virus. Consequentemente, 0 vi-
rus ndo conseguia mais infectar as células humanas cultivadas
em laboratério. O préprio derivado do fulereno ndo pode ser

Estrutura de um “nanotubo” cons-
tituido por uma sé camada de
atomos de carbono. Repare que a
molécula de fulereno truncada, que
serve de “tampa” e que na figura
esta separada do resto do “nanotu-
bo”, tem uma estrutura diferente da
grafite que forma a parte cilindrica
do tubo. Os quimicos encontraram
métodos de “destapar” o tubo a
fim de introduzir moléculas no seu
interior.

utilizado como farmaco contra a AIDS, devido a potenciais
efeitos colaterais e a dificuldades de administragédo. No entan-
to, constitui um modelo Gtil para o desenvolvimento de tais
farmacos.

Em um avanco recente (2004), os cientistas usaram fita
adesiva (do tipo fita Scotch) pararemover uma camada de car-
bono de um fragmento de grafite (como o dos lapis) com a es-
pessura de apenas um atomo. Este material recém-descoberto,
chamado grafeno, um cristal bidimensional com propriedades
elétricas e dpticas Unicas, é um excelente condutor de calor. O
grafeno é quase totalmente transparente, apesar de os atomos
de carbono serem tdo densos que nem mesmo o hélio, que tem
0 menor dos 4&tomos gasosos, consegue atravessa-lo. Parece
que muitas descobertas interessantes e Gteis serdo feitas a par-
tir do estudo desta incomum substancia nos préximos anos.

Uma microfotografia eletronica do grafeno mostrando a sua es-
trutura hexagonal, semelhante a um favo de mel.
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O modelo RPECV utilizado na previsdo da geometria mo-
lecular baseia-se no pressuposto de que os pares de elétrons
da camada de valéncia se repelem mutuamente e tendem a
permanecer tdo afastados entre si quanto possivel.

De acordo com o modelo RPECV, a geometria molecular
pode ser prevista a partir do nimero de pares de elétrons
ligantes e do nimero de pares isolados. Os pares isolados
repelem os outros pares mais fortemente do que os pares
ligantes e, por isso, distorcem os angulos de ligagdo dos
seus valores ideais.

O momento de dipolo é uma medida da separagdo de carga
em moléculas que possuem atomos de eletronegatividades
diferentes. O momento de dipolo de uma molécula é a re-
sultante dos momentos de ligagdo presentes nessa molécu-
la. As medidas de momentos de dipolo fornecem informa-
¢Oes acerca da geometria molecular.

H4 duas explicagdes mecéanico-quanticas para a forma-
cdo de ligagbes quimicas covalentes: a teoria da ligacéo
de valéncia e a teoria dos orbitais moleculares. Na TLV
formam-se orbitais atbmicos hibridos por combinagéo e
rearranjo de orbitais do mesmo &tomo. Os orbitais hibri-
dos tém todos energia e densidade eletrdnica iguais e 0
seu numero € igual ao de orbitais atdbmicos puros que se
combinam.

A expansao da camada de valéncia pode ser explicada se
pressupormos que ocorre hibridizagdo entre os orbitais s,
p& d.

. Na hibridizac&o sp, os dois orbitais hibridos dispdem-se

em linha reta; na hibridizagao sp”, os trés orbitais hibridos
apontam para 0s vértices de um triangulo equilatero; na hi-
bridizagéo sp”, os quatro orbitais hibridos apontam do cen-
tro para os vértices de um tetraedro; na hibridizagdo sp”d,
0s cinco orbitais apontam para os vértices de uma bipirami-
de trigonal; na hibridizacao sp™d" os seis orbitais hibridos
apontam para o0s vértices de um octaedro.

Palavras-chave

Camada de valéncia, p. 415
Hibridizacdo, p. 434

Ligacdo pi (ligagdo w), p. 442
Ligagdo sigma (hgacéo a),

Modelo de repulsao dos pares

de valéncia (RPECV),
p.415
Molécula apoiar, p. 426
Molécula diatdbmica
homonuclear, p. 450
Molécula polar, p. 426
Momento de dipolo (/m), p. 425

p. 442

eletrénicos da camada
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7.

8.

10.

11.

12.

Orbital hibrido, p. 433
Orbital molecular antiligante,

Orbital molecular

Momento de dipolo em termos da carga (Q) e da distancia (r) de separacdo entre as cargas.

Em um atomo com hibridizacdo sp* (por exemplo, carbo-
no), o orbital p puro que nédo participa da hibridizagdo pode
formar uma ligagdo pi sobrepondo-se a outro orbital p.
Uma ligacéo dupla carbono-carbono é constituida por uma
ligacdo sigma e por uma ligagdo pi. Em um atomo de car-
bono com hibridizagéo sp, os dois orbitais p puros podem
formar duas ligacdes pi com dois orbitais p de outro &tomo
(ou &tomos). Uma hgacao tripla carbono-carbono é consti-
tuida por uma ligagdo sigma e por duas ligagdes pi.

A TOM descreve a ligagdo quiniica em termos da combina-
¢do e do rearranjo de orbitais atdmicos para formar orbitais
que estdo associados a molécula como um todo.

Os orbitais moleculares ligantes provocam um aumento da
densidade eletrnica na regido intemuclear e ttm menor
energia do que os orbitais atdbmicos que os originam. Os or-
bitais moleculares antiligantes tém uma zona de densidade
eletrdnica nula na regido intemuclear e tém maior energia
do que os orbitais atbmicos que os originam.

Escrevemos as configuragdes eletronicas para os orbitais
moleculares do mesmo modo como as escrevemos para 0s
orbitais atdnlcos, isto é, preenchemos com elétrons os or-
bitais moleculares por ordem crescente de energia. O ni-
mero de orbitais moleculares é sempre igual ao nimero de
orbitais atdmicos que se combinaram. O principio de exclu-
sdo de Pauli e aregra de Hund governam o preenchimento
dos orbitais moleculares.

As moléculas sdo estaveis se o nimero de elétrons em orbi-
tais moleculares ligantes for superior ao nimero de elétrons
em orbitais moleculares antiligantes.

Os orbitais moleculares deslocalizados, nos quais os elé-
trons sdo livres para se mover por toda a molécula ou grupo
de 4tomos, sdo formados por elétrons de orbitais p de ato-
mos adjacentes. Os orbitais moleculares deslocalizados sdo
uma alternativa as estruturas de ressonancia na exphcagao
de propriedades moleculares.

Orbital molecular pi, p. 447
Orbital molecular sigma,

p. 442
Orbital molecular, p. 445
Ordem de ligacéo, p. 449

p.446

deslocalizado, p. 455

Orbital molecular ligante,

p.446
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QuestOes e problemes

Geometria molecular
Questdes de revisdo

10.1

10.2

10.3

10.4

10.5

10.6

Defina a geometria de uma molécula. Por que é impor-
tante o estudo da geometria molecular?

Faca um esbogo de uma molécula triatdmica linear, de
uma molécula trigonal planar com quatro atomos, de
uma molécula tetraédrica, de uma molécula bipirami-
dal trigonal e de uma molécula octaédrica. Dé os angu-
los de ligagdo em cada caso.

Quantos atomos estdo diretamente ligados ao atomo
central em uma molécula tetraédrica, em uma molécula
bipiramidal trigonal e em uma molécula octaédrica?

Indique as caracteristicas fundamentais do modelo
RPECV. Explique por que a intensidade da repulsdo
decresce na seguinte ordem: par isolado-par isolado >
par isolado-par ligante > par ligante-par ligante.

Por que, em um arranjo bipiramidal trigonal, um par
isolado ocupa uma posigdo equatorial e ndo uma posi-
¢do axial?

A geometria de CH4poderia ser quadrado planar, com
0s quatro dtomos de H nos vértices de um quadrado
e 0 C no centro. Faga um esbogo desta geometria e
compare a sua estabilidade com a da molécula cH4
tetraédrica.

Problemas

10.7

10.8

10.9

10.10

10.11

10.12

10.13

10.14

Utilize o modelo RPECV para prever as geometrias das
seguintes espécies: (a) PCI3, (b) CHCI3, (C) SiH4 e (d)
TeCU.

Quais séo as geometrias das seguintes espécies quimi-
cas? (a) AICI3, (b) ZnCl2e (c) ZnCIlJ".

Utilize o modelo RPECV para prever a geometria das
seguintes espécies: (a) CBra4, (b) BCls, (¢) NFs, (d)
H2Se e () NOz.

Utilize o modelo RPECYV para prever as geometrias das
seguintes moléculas e fon: (a) CH3lI, (b) CIF3, (C) H2S,
(d) so3e(e)SOr.

Utilizando o modelo RPECV, preveja a geometria das
seguintes moléculas: (a) HgBr2, (b) N20 (o arranjo dos
atomos € NNO) e (c) SCN“ (o arranjo dos atomos é
SCN).

Qual é a geometria dos seguintes ions? (a) NH4, (b)
NHI, (c) CO|-, (d) IClj-, (e) ICI4, (F) AIH4, (g) SnCIJ,
(h) H30+ e (i) BeF|“.

Descreva a geometria em tomo de cada um dos trés ato-
mos centrais na molécula de CH3COOH.

Quais das seguintes espécies sdo tetraédricas? SICl4,
Sep4, Xep4, Clde CdCIn,
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Momentos de dipolo
Questbes de revisdo

10.15

10.16

10.17

10.18

Defina momento de dipolo. Quais sdo as unidades e 0
simbolo para 0 momento de dipolo?

Qual ¢ a relagdo entre momento de dipolo de uma mo-
lécula e momento de dipolo associado a uma ligagao?
Como é possivel uma molécula ter momentos de dipolo
n&o nulos associados a ligagGes e, no entanto, ser apoiar?
Um atomo ndo pode possuir momento de dipolo per-
manente. Por qué?

As ligacOes nas moléculas de hidreto de berilio (BeH2)
sdo polares e, apesar disso, 0 momento de dipolo da
molécula é zero. Explique.

Problemas

10.19

10.20

10.21

10.22

10.23

10.24

Tendo em consideragdo a Tabela 10.3, disponha as se-
guintes moléculas em ordem crescente de momento de
dipolo: H20, H2S, HZTe e H2Se.

Os momentos de dipolo dos haletos de hidrogénio de-
crescem de HF para HI (ver Tabela 10.3). Explique esta
tendéncia.

Coloque as seguintes moléculas em ordem crescente de
momento de dipolo: H20, CBr4, H2S, HF, NH3 e CO2.
A molécula de OCS tem um momento de dipolo supe-
rior ou inferior ao da molécula de CS2?

Qual das seguintes moléculas tem um momento de di-
polo mais elevado?

Disponha os seguintes compostos em ordem crescente
de momento de dipolo:

Teoria da ligacdo de valénda
Questdes de revisao

10.25

Em que consiste a teoria da ligacdo de valéncia? Em
que difere esta teoria do conceito de Lewis de ligagdo
quimica?
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10.26 Utilize a teoria da ligacdo de valéncia para explicar
as ligacOes quimicas em CI2e HCI. Mostre como os
orbitais atdmicos se sobrepdem quando se forma uma
ligacdo.

10.27 Desenhe a curva de variagdo de energia potencial para a
formacédo da ligagdo na molécula de F2.

Hibridizagao
Questdes de revisao
10.28 (a) O que é hibridizacdo de orbitais atdmicos? Por que

é impossivel que um atomo isolado apresente orbitais
atdbmicos hibridos? (b) Quais sdo as diferengas entre
um orbital hibrido e um orbital atdmico puro? Dois or-
bitais 2p de um atomo podem se combinar para formar
dois orbitais hibridos?

10.29 Qual é o angulo entre os dois orbitais hibridos a seguir,
pertencentes ao mesmo atomo? (a) Orbitais hibridos sp
e sp, (b) Orbitais hibridos sp” e sp”, (c) Orbitais hibri-
dos sp”™ e sp™.

10.30 Como distinguir uma ligacdo sigma de uma ligagao pi?

Problemas

10.31 Utilize a hibridizagdo de orbitais atbmicos para descre-
ver as ligagdes na molécula de AsHs.

10.32 Qual é o estado de hibridizacdo do Si em SiH4 e em
H3SI—SIiH3?
10.33 Descreva amudanca de hibridizacao (se existir) do ato-
mo de Al na seguinte reacdo.
AICI3+ ¢ r - >AICI4
10.34 Considere a reagao:
BF3+ NH3--—-->F38—NH3
Descreva as mudancas de hibridizagdo (se existirem)
dos 4tomos B e N como resultado da reagéo.

10.35 Que orbitais hibridos sdo utilizados pelos atomos de ni-
trogénio nas seguintes espécies? (@) NH3 (b) HAN—NH?2,
(c)NO3-.

10.36 Quais sdo os orbitais hibridos do carbono nas seguintes
moléculas?

(a) HsC— CHs
() HXC—CH=CH2
(c) CH3—C=C—CH2OH
(d CH3XH=0
(e) CH3COOH

10.37 Que orbitais hibridos sdo utilizados pelos atomos de
carbono nas seguintes espécies? (a) CO, (b) CO2, (c)
CN".

10.38 Qual é o estado de hibridizagdo do 4&tomo central de N
no fon azida, NJ (Arranjo dos atomos: NNN.)

10.39 A molécula de aleno HXC=C=CH 2¢ linear (os trés
atomos C sitiiam-se ao longo de uma linha reta). Quais

séo os estados de hibridizagdo dos d&tomos de carbono?
Desenhe diagramas que mostrem a formag&o das liga-
¢Bes sigma e pi na molécula de aleno.

10.40 Descreva a hibridizagdo do fésforo em PF5.

10.41 Quantas ligagBes sigma e pi existem em cada uma das
seguintes moléculas?

H rCt Hl

-G-CI X .S .C=
H H H A
(@ (b) (©)

10.42 Quantas ligagdes pi e sigma existem na molécula de
tetracianoetileno?

N=C» "C=N

/
N=C C=N

10.43 Qual é aférmula de um cétion composto de iodo e fltor
cujo atomo de iodo tem uma hibridizagdo spd"!

10.44 Qual é a férmula de um anion composto de iodo e fltor
cujo atomo de iodo tem uma hibridizacao sp™d”l

Teoria dos orbitais moleculares
Questdes de revisdo
10.45 O que é a teoria dos orbitais moleculares? Quais sdo
as diferengas entre esta teoria e a teoria da ligacdo de
valéncia?
10.46 Faca um eshoco dos seguintes orbitais moleculares:
o-f\, TIpe 7Tp. Compare as suas energias.

10.47 Compare as seguintes teorias de ligagdo quimica: teoria
de Lewis, teoria da ligagdo de valéncia e teoria dos or-
bitais moleculares.

10.48 Explique o significado de ordem de ligagdo. A ordem
de ligacdo pode ser utilizada para fazer comparagdes
quantitativas da forca de ligacdes quimicas?

Problemas

10.49 Utilize orbitais moleculares para explicar as variacfes
da distancia intemuclear que ocorrem quando a molé-
cula de H2é ionizada primeiro a Hj e depois a

10.50 A formagdo de H2a partir de dois atomos de H é um
processo energeticamente favoravel. Apesar disso, em
termos estatisticos, a probabilidade de dois atomos de
H reagirem para formar a molécula de H2é menor que
100%. Além de argumentos energéticos, como vocé
justificaria esta observacdo apenas a partir dos valores
de spin eletrdnico dos dois atomos de H?

10.51 Desenhe um diagrama de niveis de energia de orbitais
moleculares para cada uma das seguintes espécies: He2,
HHe, HeJ. Utilize os valores de ordem de ligacdo para
comparar as suas estabilidades relativas. (Trate HHe
como uma molécula diatbmica com trés elétrons.)
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10.53

10.54

10.55

10.56

10.57

10.58

10.59

10.60

10.61

10.62
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Disponha as seguintes espécies em ordem crescente de
estabilidade: Li2 LiJ Li2. Justifique a sua resposta de-
senhando um diagrama de nivel de energia de orbital
molecular.

Utilize a teoria dos orbitais moleculares para explicar
por que a molécula Bc2ndo existe.

Qual é a espécie com maior comprimento de ligagéo:
B2 ou BJ? Explique em termos da teoria dos orbitais
moleculares.

O acetileno (C2H2) tem tendéncia em perder dois pré-
tons e formar o fon carbeto (C"”), que esta presente
em diversos compostos idnicos, como CaC2e MgC2
Descreva as ligagdes no ion C2~ utilizando a teoria dos
orbitais moleculares. Compare a ordem de ligacdo de
C2~com a ordem de hgacdo de C2

Compare as descricdes da molécula de oxigénio pela
teoria de Lewis e pela teoria dos orbitais moleculares.

Explique por que a ordem de ligacdo de N2¢é maior do
que a de N j mas a ordem de ligagdo de O2¢é menor do
que ade Oj.

Compare as estabilidades relativas das seguintes es-
pécies e indique suas propriedades magnéticas (isto é,
se sdo diamagnéticas ou paramagnéticas): 02 Oj, OJ
(ion superdxido), Ol~ (ion perdxido).

Utilize a teoria dos orbitais moleculares para comparar
as estabilidades relativas de F2e FJ.

Uma ligagdo simples é, quase sempre, uma ligagédo
sigma, enquanto uma ligagdo dupla é quase sempre
constituida por uma ligagdo sigma e uma ligagdo pi.
Ha muito poucas excecOes a esta regra. Mostre que as
moléculas B2e C2sdo exemplos dessas excegoes.

Em 2009, o ion foi isolado. Use um diagrama de
orbital molecular para comparar as suas propriedades
(ordem de ligagdo e magnetismo) com o ion isoeletrd-
nico 02.

A seguinte curva de energia potencial representa a for-
magcdo de F2a partir de dois atomos de F. Descreva o
estado da ligacdo nas regides marcadas.

Orbitais moleculares deslocalizados
Questdes de revisdo

10.63 Em que difere um orbital molecular deslocalizado de um

orbital molecular idéntico aos que se encontram nas mo-

10.64
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léculas de H2ou de C2H4? Quais sdo as condigdes mini-
mas (por exemplo, nimero de atomos e tipos de orbitais)
para que se forme um orbital molecular deslocaiizado?

Vimos no Capitulo 9 que o conceito de ressonancia é
Gtil para descrever espécies quimicas como a molécula
de benzeno e o ion carbonato. Como a teoria dos orbi-
tais moleculares trata estas espécies?

Problemas

10.65

10.66

10.67

10.68

10.69

10.70

O etileno (CH4) e o benzeno (CeHa) contém ambos a
ligagdo 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 relacdo ao bromo molecular e a muitos outros
compostos. Explique esta diferenca de reatividade.

Explique por que o simbolo da esquerda representa me-
Ihor amolécula de benzeno do que o sinbolo da direita.

Diga qual das seguintes moléculas tem um orbital mais
deslocalizado e justifique a sua escolha.

(Sugestdo: ambas as moléculas contém dois anéis ben-
zénicos. No naftaleno (a direita), os dois anéis estdo
fundidos. No bifenilo (a esquerda), os dois anéis estdo
unidos por uma ligacéo simples e podem rodar em tor-
no dessa hgagéo.)

O fluoreto de nitrila (FNO2) é muito reativo quimica-
mente. Os atomos de fllor e de oxigénio estdo ligados
ao atomo de nitrogénio, (a) Escreva uma estrutura de
Lewis para 0 FNO2 (b) Indique qual é a hibridizacdo
do &4tomo de nitrogénio, (c) Utilize a teoria dos orbitais
moleculares para descrever as ligagfes nesta molécula.
Onde se situam os orbitais moleculares deslocalizados?

Utilize orbitais moleculares deslocalizados para descre-
ver as ligacdes no ion nitrato NO3.

Qual é o estado de hibridiza¢do do 4tomo central O na
molécula O3? Utilize orbitais moleculares deslocaliza-
dos para descrever as ligagdes nesta molécula.

Problemas adicionais

10.71

10.72

10.73

Das seguintes espécies quimicas, qual é a que ndo de-
verd ter uma geometria tetraédrica? (a) SiBr4, (b) NFJ,
(c) SF4, (d) BeClJ", (e) BF4, (f) AICI4.

Desenhe a estrutura de Lewis do brometo de
mercurio(ll). Esta molécula é linear ou angular? Como
vocé estabeleceria a sua geometria?

Faca o esquema dos momentos de dipolo associados as
ligacGes e dos momentos de dipolo resultantes para as
seguintes moléculas: H20, PCI3 Xep4, PCI5e SFg.
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Quimica

Embora o carbono e o silicio sejam ambos elementos
do Grupo 14, ha poucos casos conhecidos de ligacGes
Si=Si. Explique por que as ligag¢bes duplas silicio-silicio
s&o, em geral, instaveis. (Sugestdo: o atomo de Si é mais
volumoso que o 4tomo de C, ver raios na Figura 8.5. Que
efeito este fato tera na formacéo de ligacdes duplas?)

O acetaminofeno é a substancia ativa do Tylenol. (a)
Escreva a formula molecular do composto, (b) Qual é o
estado de hibridizacdo de cada 4&tomo de C, N e O? (c)
Descreva a geometria ao redor de cada &tomo C, N e O.

A cafeina é uma droga estimulante presente no café. (a)
Escreva a férmula molecular do composto, (b) Qual é o
estado de hibridizacédo de cada atomo de C, N e O? (c)
Descreva a geometria ao redor de cada atomo C, N e O.

Preveja a geometria da molécula de dicloreto de enxo-
fre (SCI2) e a hibridizacdo do &tomo de enxofre.

O pentafluoreto de antimdnio, SbFs, reage com
Xeps e com XeFd para formar os compostos idnicos
XeFjSbFo e XeFjSbF&. Descreva a geometria dos ca-
tions e do anion destes dois compostos.

Escreva as estruturas de Lewis das seguintes moléculas
e forneca as informacg6es adicionais pedidas em cada
caso: (a) BF3. Geometria: planar ou ndo planar? (b)
ClOJ. Geometria: planar ou néo planar? (c) H20. Mos-
tre adirecdo do momento de dipolo resultante, (d) OF-.
Molécula polar ou apoiar? () NO2. Faca uma estimati-
va do angulo ONO.

Preveja os angulos de ligacdo nas seguintes moléculas:
(a) BeClz, (b) BCls, (c) CCla, (d) CH3sCI, (e) HgzCl2
(arranjo dos atomos: CIHgHgCI), (f) SnClz, (g) H202,
(h) SnHa.

Faca uma comparacédo sucinta entre o modelo RPECV
e a hibridizag@o com o estudo da geometria molecular.
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Descreva o estado de hibridizacdo do arsénio na molé-
cula de pentafluoreto de arsénio (AsFs).

Escreva as estruturas de Lewis das seguintes molécu-
las e ion e forneca as informagGes adicionais pedidas
em cada caso: (a) SOs. Polar ou apoiar? (b) PFs. Polar
ou apoiar? (c) FsSIH. Mostre a dire¢io do momento de
dipolo resultante, (d) SiHJ. Geometria plana ou pirami-
dal? (e) Bra.CH2. Molécula polar ou apoiar?

Quais das seguintes moléculas e fons sdo lineares?
IC1J, IFj, OF2, Snl2 e CdBra.

Escreva a estrutura de Lewis do ion BeClJ”. Preveja a
sua geometria e descreva o estado de hibridizagdo do
atomo de Be.

A molécula N2F2 pode existir com duas geometrias al-
ternativas:

F/\

(a) Qual é ahibridizagdo do &tomo N na molécula?

(b) Qual das duas geometrias alternativas tem mo-
mento de dipolo ndo nulo?

O ciclopropano (CsHs) tem a forma de um triangulo,
com um atomo C em cada vértice ligado a dois &tomos
de H e a dois outros atomos de C. O cubano (CgHg) tem
a forma de um cubo em que um atomo C esta ligado a
um atomo de H e a trés outros 4&tomos de C situados em
vértices do cubo. (a) Desenhe estruturas de Lewis para
estas moléculas, (b) Compare os angulos CCC nestas
moléculas com os angulos previstos para um atomo de
C com hibridizacdo sp®. (c) Estas moléculas serdo fa-
ceis de sintetizar?

O composto 1,2-dicloroetano (C2H4Cl2) é apoiar, en-
guanto o cw-dicloroetileno (C2H2Cl2) tem um momen-
to de dipolo nédo nulo:

cl al

i1 al al
-¢--C—H Voo
1 1

H H H H

1,2 -dicloroetano c/.¢c-dicloroetileno

Esta diferenca deve-se ao fato de os grupos ligados por
uma ligacao simples poderem efetuar uma rotacdo em
tomo dessa ligacdo, enquanto os grupos ligados por
uma ligagéo dupla ndo podem fazer isso. Com base nos
seus conhecimentos sobre ligagdo quimica, explique
por que existe rotacdo na molécula de 1,2 -dicloroetano
mas néo na de cw-dicloroetileno.

A molécula seguinte possui momento de dipolo?

cir /H
/cC=C=Cn
H Cl

(Sugestao: ver resposta ao Problema 10.39.)
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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 ndo nulo. Quais dos seguintes ga-
ses promovem o efeito estufa? N2, 02, O3 CO, CO2
NO2 N20, CH4, CFCI3,

O angulo de ligagdo na molécula de SO2 é proximo
de 120°, apesar de haver um par isolado no atomo S.
Explique.

O composto 3'-azido-3'-desoxitimidina, conhecido
como AZT, apresentado aqui, é um dos medicamentos
usados no tratamento da sindrome da imunodeficiéncia
adquirida (AIDS). Quais séo os estados de hibridizacao
dos 4tomos de C e de N nesta molécula?

C—CH3
I
H
HO—CH'

1;

C'H HGC

HAC -----H

| |

N H

I

N

[

N

10.93 As seguintes moléculas (AX4Y?2) tém todas geometria

octaédrica. Agrupe as moléculas que sdo equivalentes
entre si.

10.94 O tetracloreto de carbono (cci4) e o tetracloreto de si-

licio (sici14) sdo semelhantes em geometria e hibridi-
zagdo. Contudo, 0 cc14 ndo reage com a agua, mas o
sic14 reage. Explique esta diferenca entre as suas reati-
vidades quimicas. (Sugestdo: acredita-se que a primei-
ra etapa da reacdo é a adi¢do de uma molécula de agua
ao atomo de Si em sici4.)
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10.98

10.99

10.100
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Escreva a configuracdo eletrdnica da molécula B2 no
estado fundamental. A molécula é diamagnética ou pa-
ramagnética?

Quais séo os estados de hibridizagdo dos dtomos C e N
na seguinte molécula?

NH2

c. [/H
'C

Utilize a teoria dos orbitais moleculares para explicar a
diferenca entre as entalpias de ligagdo de F2e FJ (ver
Problema 9.110).

A partir do texto em Quimica em Agdo na pagina 428,
responda as seguintes perguntas: (a) Se vocé quisesse
cozinhar um assado (cabrito ou vitela), vocé 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 a origem e ao determinar a direcéo
por ele seguida. O radar funcionaria se oxigénio, nitro-
génio e dioxido 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 qué? (Sugestéo:
na regido ha frequentes nevoeiros.)

Quais das seguintes moléculas sdo polares?

Quais das seguintes moléculas séo polares?

@ ®) ©

A forma alotropica estavel do fésforo é P4, no qual cada
atomo P esta ligado a trés outros atomos 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 tém uma ligacdo P=P.
Explique por que o P4 é mais estavel do que o P2.
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10.103

10.104

10.105
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Quimica

Com base na Tabela 9.4, explique por que a entalpia
de ligacdo de CI2 é maior do que a de F2. (Sugest&o: os
comprimentos de ligagdo de F2 e de CI2 sdo 142 pm e
199 pm, respectivamente.)

Utilize a teoria dos orbitais moleculares para explicar
as ligagdes quimicas no fon azida (N3). (O arranjo dos
atomos é NNN.)

O carater ibnico da ligagdo em umamolécula diatdmica
pode ser estimado pela férmula

— X 100%
ed

onde ju é o momento de dipolo determinado experi-
mentalmente (em C m), ~é a carga eletronica &dé o
comprimento de ligagdo em metros. (A quantidade ed
& o momento de dipolo hipotético para o caso em que a
transferéncia de um elétron do &tomo menos eletrone-
gativo para o mais eletronegativo é completa.) Sabendo
gue o momento de dipolo e o comprimento de ligagdo
de HF séo, respectivamente, 1,92 D e 91,7 pm, calcule
a porcentagem de carater ibnico da molécula.

Desenhe trés estruturas de Lewis para os compos-
tos com a férmula C2H2F2. Indique o(s) composto(s)
polar(es).
Os gases de efeito estufa absorvem radiacdo 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-
tdo um momento de dipolo transitério como resultado
dos seus movimentos vibratérios. Considere trés dos
modos vibracionais do diéxido de carbono

<- " " t T
0=cC=0 0=C=0 0=C=0
onde as setas indicam o movimento dos atomos. (Du-
rante uma vibracdo completa, os atomos movem-se
para uma posicdo extrema e em seguida voltam em di-
recdo oposta para a outra posi¢ao extrema.) Quais das
vibracGes anteriores sdo responsaveis pelo CO2 atuar
como um gés de efeito estufa? Quais das seguintes mo-
léculas podem atuar como um gés de efeito estufa: N2,
02, CO, NO2 e N20?

O tricloreto de aluminio (AICI3) é uma molécula defi-
ciente em elétrons e que tem tendéncia a formar um di-
mero (uma molécula formada por duas unidades AICI3):

AICI3 + AICI3---->AlI2CI6

(@) Desenhe uma estrutura de Lewis para o dimero.

(b) Descreva o estado de hibridizagdo do Al em AICI3
eAl2CI6.

(c) Faga um esboco da geometria do dimero.
(d) Estas moléculas possuem momento de dipolo?

As moléculas de cw-dicloroetileno e de iran5-dicloroeti-
leno apresentadas na pagina 427 podem interconverter-

10.109

10.110

10.111

10.112

10.113

-se por irradiagdo ou aquecimento, (a) Comegando com

o cw-dicloroetileno, mostre que a rotacdo de 180° em

tomo da ligagdo C=C quebrara a ligacdo pi mas dei-

xard a ligacdo sigma intacta. Explique como se forma o

irani-dicloroetileno por este processo. (Trate a rotagdo

de 180° como duas rotagBes consecutivas de 90°.) (b)

Exphque a diferenga entre as energias de ligacdo da li-

gacdo pi (270 kJ/mol) e da ligagéo sigma (350 kJ/mol).

(c) Calcule o maior comprimento de onda da radiagéo
necessaria para realizar esta conversao.

A progesterona ¢ um hormonio responsavel pelas ca-
racteristicas sexuais femininas. A sua estmtura, escrita
de modo simplificado, é apresentada a seguir (os Vérti-
ces dos anéis representam atomos de carbono e a maior
parte dos atomos de H sdo omitidos). Desenhe a estru-
tura completa da molécula mostrando todos os atomos
de C e de H. Identifique os atomos de C que tém hibri-
dizagdo sp™ e os que tém hibridizagdo sp™.

Para cada um dos pares listados a seguir, diga qual de-
les tem a energia de primeira ionizagdo mais elevada e
justifique a sua escolha: () H ou H2; (b) N ou N2; (c) O
ou O2; (d) Fou F2

A molécula de benzina (C6H4) é uma espécie muito re-
ativa, que é parecida com o benzeno porque tem um
anel formado por seis atomos de carbono. Desenhe
uma estrutura de Lewis da molécula e justifique a sua
alta reatividade.

Suponha que o fosforo, elemento do terceiro periodo,
forma uma molécula P2assim como o nitrogénio for-
ma uma molécula de N2 (a) Escreva a configuracdo
eletrénica de P2 Use [NeZ2] para representar a confi-
guracdo eletrdnica para os primeiros dois periodos,
(b) Calcule a sua ordem de ligacdo, (c) Quais sdo as
suas propriedades magnéticas (diamagnética ou para-
magnética)?

Considere uma molécula de N2no 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 transicdo, (b)
Compare a ordem e o comprimento de ligagdo 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 féton com
um comprimento de onda de 470 nm, que faz parte das
luzes da aurora. Calcule a diferenga de energia entre
estes dois niveis.
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Conforme mencionado neste capitulo, 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 oxigénio.

Com base no Problema 9.137, descreva o estado de hi-
bridizagdo dos atomos de N e a forma geral do ion.

Descreva a geometria e a hibridizacdo dos reagentes e
do produto da seguinte reagdo

CIF3 + AsFs -——> [CIFIKAsF0]

Desenhe a estrutura de Lewis da cetena (C2F120) e des-
creva os estados de hibridizacdo dos atomos de C. A
molécula ndo tem ligagdes O—H. Desenhe, em diagra-
mas separados, a formacédo das ligagdes sigma e pi.

TCDD, ou 2,3,7,8-tetraclorodibenzo-p-dioxina, é um
composto altamente toxico

Ele ganhou notoriedade em 2004, quando foi implicado
no assassinato de um politico ucraniano. (a) Descreva
a sua geometria e indique se a molécula tem um mo-
mento de dipolo. (b) Quantas ligagdes pi e sigma ha na
molécula?

Interpretacdo, modelagem e estimativa

10.125

10.126

Apresentamos a seguir modelos moleculares de SF4,
SCl14 e SBr4. Comente as tendéncias no angulo de hga-
cdo entre as ligagdes axiais S—F nestas moléculas.

Com base no que foi apresentado neste capitulo e no
Capitulo 9, indique a molécula diatbmica com a Hgagéo
quimica conhecida mais forte e a molécula diatbmica
com a hgacdo quimica conhecida mais fraca.
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Escreva a configuracdo eletrdnica do ion cianeto
(CN~). Indique 0 nome de uma molécula estavel que
seja isoeletrénica com o ion.

O monoxido de carbono (CO) é um composto vene-
noso devido a sua capacidade para se ligar fortemente
com o Fe™ da molécula de hemoglobina. Os orbitais
moleculares do CO tém 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 ligacdo do CO com aquela obtida da
teoria dos orbitais moleculares, (c) Qual dos atomos (C
ou O) mais provavelmente formard ligacdes com o ion
FeN™ da hemoglobina?

Todas as geometrias discutidas neste capitulo se pres-
tam a elucidagdo dos angulos de ligagdo. A excecéo é
0 tetraedro, pois os seus angulos de ligacdo sdo difi-
ceis de visualizar. Considere a molécula do cci4, que
tem geometria tetraédrica e é apoiar. Equacionando o
momento de dipolo de uma determinada ligagdo C—Cl
com os momentos de dipolo das outras trés ligacbes
C—~Cl nas direc¢des opostas, mostre que os angulos de
ligacdo sdo todos iguais a 109,5°.

O subo6xido de carbono (c302) é um gas incolor de
cheiro pungente. Ele possui momento de dipolo?

Quais dos seguintes ions possuem momento de dipolo?
(@) CF1J, (b) CIF2, (c) IFI, (d) IF4.

Dado que a ordem dos orbitais moleculares do NO ¢é se-
melhante a do O2, coloque as seguintes espécies em or-
dem crescente de ligagdo: NOM,NO*“, NO, NO”, NO"™*.

A estabihdade do benzeno se deve ao fato de conseguir-
mos desenhar estruturas de ressonancia razoaveis para
a molécula, 0 que equivale a dizer que existe desloca-
lizacdo de elétrons. A energia de ressonancia é uma
medida da maior estabilidade do benzeno comparada
com a molécula hipotética, que pode ser representada
por uma Unica estrutura de ressonancia. Mostramos na
pagina 466 as entalpias de hidrogenagdo (a adi¢do de
hidrogénio) do ciclohexeno (CdHiq) para o ciclo-hexa-
no (C6H12 e do benzeno para o ciclo-hexano.

AH°= -120kJ/mol

+ 3H2 = -208 kJ/mol

(Nestas estruturas simplificadas, cada ponto onde as
linhas se encontram representa um atomo de C. Existe
um atomo de H ligado a um atomo de C com hibridiza-
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¢do sp™ e ha dois a&tomos de H ligados a um atomo de C 10.128 Quantos atomos de carbono ha em um centimetro qua-
com hibridizagdo Sp*.) Estime a energia de ressonancia drado de grafeno (consulte o texto Quimica em agao na
do benzeno a partir destes dados. pagina 457 para ver a descricdo do grafeno)? Qual seria

a massa de uma secéo de grafeno com 1 cm”7

10.1 (a) Tetraédrica, (b) linear, (c) trigonal plana. 10.2

N&o. 10.3 (a) sp”, (b) sp*.  10.4 sp*(f. 10.5 O atomo de C
tem hibridizacéo sp. Ele forma uma hgacéo sigma com o atomo
de H e outra ligagdo sigma com o atomo de N. Os dois orbitais
p néo hibridizados do a&tomo de C séo usados para formar duas
ligagdes pi com o atomo de N. O par isolado no atomo de N é
colocado no orbital sp.  10.6 F2.



