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sistemas, sejam dtomos ou moléculas, as solucées sio aproximadas.

7.3.14 - Propriedades da funcdo de onda do elétron

Dissemos que o niimero de solugées da equagdo de Schrodinger é
bastante elevado; ndo obstante, é possivel limitar o nimero de so-
lugées, impondo-se algumas condi¢ées que sio restricdes considera-
das “légicas”. Examinaremos apenas algumas. Durante o decorrer do
Curso este tépico sera visto com maior detalhe.

o

(a) A funcio deve ser continua.
(b) A funcio deve ser finita.

(c) A funcdo deve ser univoca.

A funcio deve ser continua porque o elétron deve existir em todas
as regides do espago. Se a fun¢io que descreve o comportamento do
elétron fosse descontinua, seria 0 mesmo que aceitar o fato de que o
elétron, em algum momento, pode desaparecer em algumas regides
e aparecer em um outro lugar, o que é um absurdo fisico; portanto,
todas as solugbes que porventura fornecam funcées descontinuas
devem ser desconsideradas.

Deve ser finita para poder descrever um fenémeno finito, isto é, o
elétron tem que existir dentro do universo observavel.

Deve ser univoca, ou seja, deve ter um tnico valor para cada valor
da variavel, caso contrario o elétron poderia existir em dois ou mais
lugares do espaco, simultaneamente, o que é também um absurdo
fisico.

Com essas considera¢des e mais algumas outras, é possivel limitar
o nimero de fungées aptas a representar bem o comportamento do
elétron.

7.3.15 - A equagao de Schrodinger e o dtomo de hidrogénio

A equagio de ondas fornece um conjunto de solugées para o tnico
elétron do 4tomo de hidrogénio. Uma dessas solucdes tem o seguinte
formato:

3
1 12
YV=—ro| —| % (Equacdo 21)
Jr g,

em que r é a distancia do elétron ao nidleo e g, é o raio de Bohr,
que tem o valor de 0,529 A (5,29x101! m) e corresponde ao valor
do raio para a primeira 6rbita de Bohr (Equagio 13). Notemos que a
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unidade da funcio representada na Equagdo 21 é m™” (m significa
metro). Essa funcio, em particular, corresponde ao menor valor de
energia que o elétron pode ter, isto é, quando n = 1. Consideremos
também que, com excecdo de 7, todas as grandezas da Equacdo 21

sdo constantes.

7.3.16 - A funcio de onda e o principio de incerteza

Existem varias formas de estudar cada uma das solu¢des da equagéo
de ondas. Uma delas é levar em considera¢io o principio de incerte-
za de Heinsenberg. Portanto, devemos considerar a probabilidade
de encontrar o elétron a2 medida que nos afastamos do nicleo, isto
é, 2 medida que varia r. Isso equivale a dizer que j4 ndo podemos ter
100% de certeza de que o elétron se encontre num ponto determi-
nado do espaco: esse percentual deve ser algum ntimero abaixo de
100%, por exemplo, 5%, 10% etc. de encontra-lo em tal lugar.

Como as ondas sdo estaciondrias, a probabilidade P de encontrar
uma particula é diretamente proporcional ao quadrado da funcdo
de onda, ¥%

P e (Equagio 22)
[l&-se: P é diretamente proporcional a '¥?], que deriva em:

P=k¥? (Equagio 23)
sendo k a constante de proporcionalidade.

Levandoemcontaqueaprobabilidadeéumaquantidadeadimensional
e que a unidade do quadrado da fungio de onda é m™ (m significa
metro), as unidades da constante k devem ser necessariamente m®,
ou seja, k corresponde ao volume V existente ao redor do nicleo cujo
raio é r. Portanto:

P=Y?V (Equagio 24)

Se fizermos um grafico da probabilidade de encontrar o elétron a
uma distancia r do nicleo, segundo a Equagio 21, obteremos:
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Probabilidade radial ——>»

FIGURA 23 - Distribuicio da probabilidade radial para um elétron 1s

A forma da curva nos mostra que a probabilidade de encontrar
um elétron a certa distincia do nicleo comeca de um valor nulo,
denominado nd, até atingir um méximo, o que, no caso do elétron de
menor energia no 4tomo de hidrogénio, se obtém quando r é 0,529 A
(5,29 x 10 m), que é o raio da primeira 6rbita do elétron, segundo
o modelo de Bohr.

A diferenca reside no fato de que, enquanto a mecénica quantica afir-
ma que nessa distincia a probabilidade é méxima mas nio é 100%,
Bohr afirma que nessa distancia a probabilidade é 100%.

Notemos ainda que no gréfico (Figura 23) a curva é assintética, isto
é, a probabilidade de encontrar o elétron torna-se nula (n4) somente
quando r = 0. Isso gerou muita controvérsia, pois a pergunta légica
que se faz é: qual é o tamanho do dtomo, j4 que o elétron pode estar
mesmo a uma grande distincia do nucleo?
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Os orbitais atomicos e a
configuracdo eletronica

Objetivos:
- Identificar orbitais atomicos e descrevé-los por meio de ndmeros quanticos.
- Reconhecer a configuragdo eletronica explicando-a.

8.1 OS ORBITAIS ATOMICOS

Se representarmos num grafico a probabilidade de encontrarmos o
elétron em todas as dire¢des possiveis do espaco a partir do nticleo, e
nio apenas em uma Unica dire¢do, como no exemplo da Figura 23 (veja
Aula 7), e englobarmos, aproximadamente, 90% da probabilidade to-
tal, teremos a dimensio do nosso dtomo. Veja que esta aproximacio
ndo é tdo errada como parece; assim como um evento nunca ocorrera
se a sua probabilidade for muito baixa, o elétron também n3o estara
no infinito ou numa outra galixia.

Como a curva da probabilidade versus a distancia independe da direcio,
no caso da Equagdo 21 da aula anterior, a probabilidade se comportara
da mesma maneira em todas as direcBes, o que equivale dizer que a
distribuicido da probabilidade do elétron descrito pela Equacio 21 é
esfericamente simétrica, ou seja, o grafico tridimensional fornece um
volume esférico dentro do qual estd distribuida pelo menos 90% da
probabilidade (Figura 24).

FIGURA 24 - Superficie da esfera a qual engloba 90% de probabilidade de encontrar o elétron des-
crito pela Equagdo 21
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Essa forma de representacio é chamada de superficie-limite, pois, na
verdade, representa apenas a superficie da esfera desenhada em trés
dimensdes. Esta é a forma mais comumente utilizada e serd a que
utilizaremos e denominaremos de orbital atémico (veremos outras
formas de representacio mais detalhadas em outras disciplinas).

8.2 0S NUMEROS QUANTICOS

Os niimeros quanticos sio constantes que se originam da resolugdo
da equacio de ondas, feitas as restri¢des mostradas na Aula 7. A
guisa de exemplo, examinemos uma funcio hipotética qualquer:

£(0) :i sen m 0. Suponhamos que 0 = 30° e que m = | ; nesse
Jr 2

caso f(0) = + 0,15. Se 6 = 30 + 360 ° = 390°, isto é, apds uma volta
circular completa, o valor da funcio deveria ser o mesmo, ja que
chegamos ao mesmo ponto; no entanto, vemos que £f(0) = - 0,15.
Podemos ver que a fun¢io muda de valor, apesar de encontrar-se no
mesmo ponto; portanto, ndo é univoca, e a fun¢do nio serve para
descrever o nosso problema. Porém, facamos m = 1, 0 = 30°; entdo
£(6) = +0,28. Ap6s dar uma volta completa, 6 = 30 + 360°, f(0) = + 0,28.
Se calculamos os respectivos valores da funcio f(0) para qualquer
angulo e apenas para valores inteiros de m, positivos ou negativos,
incluindo o 0 (zero), ou seja, m = 0, £ 1, = 2, £3 etc., veremos que a
funcio serd sempre univoca e, portanto, acabamos de achar os
valores aceitaveis para um numero quintico, os quais ficaram restritos
a alguns valores, devido a necessidade de adaptar a funcio a correta
descricio do fenémeno fisico sem chocar-se com absurdos.

A equacio de ondas fornece trés nimeros quanticos, os quais, como
j4 vimos, sdo necessdrios para adaptar corretamente a fun¢do de
onda ao modelo atémico proposto. Os detalhes exatos de como se
originaram escapam a este item.

8.2.1 - O ntimero quantico principal

O ntmero quantico principal, representado pela letra n, possui os
valoresn =1, 2, 3, 4,..., %, que sdo os valores permitidos; sdo numeros
inteiros positivos, isto €, pertencem ao conjunto dos numeros
naturais. E simples entender esses valores se considerarmos o fato de
que n designa a camada ou nivel em que o elétron se encontra, sendo
que o nivel n = 1 é o mais préximo do nicleo. Conhecido o valor de
n, podemos determinar a energia do elétron. Como uma analogia
com o nosso mundo macroscépico, podemos correlacionar o nimero
quéntico n com o tamanho do itomo desde que concordemos que,
quanto maior a probabilidade de encontrar o elétron mais longe do
nucleo, maior pode ser considerado o tamanho do 4tomo.



8.2.2 - O ndmero quantico azimutal ou secundario

O nimero quantico azimutal ou secunddrio, representado pela letra
£, possui os valores permitidos £=0, 1, 2, 3, 4,..., n-1. Veja que agora o
valor zero é permitido e os outros valores possiveis continuam sendo
inteiros positivos. O nimero quantico £ est4 associado com o formato
da superficie-limite da distribuicio da probabilidade de encontrar o
elétron. Quando £ = 0, néo hd restricées a direcio, e o orbital possui
formato esférico (Figura 24); qualquer outro valor implica restricées,
e o formato deixa de ser esférico.

Os elétrons em um nivel n se agrupam em subniveis, que sdo caracte-
rizados pelos valores de £, que, por sua vez, é limitado pelo valor de
n, tal que:

Valores de n Valoresde £ | Forma do orbital | Designacio
1 0 Esférico s
2 0 Esférico s

1 Bilobado p
3 0 Esférico s
1 Bilobado p
2 Tetra e Trilobado d
4 0 Esférico s
1 Bilobado p
2 Tetra e Trilobado d
3 Heptalobado f

Asletra s, p, d e f derivam dos respectivos vocibulos em inglés, sharp
(agudo, fino), principal, difuso e fundamental. Estudando o espectro
atébmico do sédio, os espectroscopistas observaram quatro raias
(linhas luminosas), que foram explicadas como resultado de transicées
eletronicas entre subniveis. Com a confirmacio da existéncia desses
subniveis energéticos, cada um recebeu a designacio que fora atribuida
as raias do espectro atémico do sédio.

8.2.3 - O ndmero quantico magnético

O ntimero quantico magnético, representado por m,, possui os
valores permitidos m,=-£,-8+1,-£+2,....,0,...,+£; além do valor zero,
sdo também permitidos os valores negativos, porém continuam
sendo inteiros. O ndmero quantico m, indica a orienta¢io espacial
do orbital num campo magnético, isto é, a orientacio na direc¢io do
eixox, y ouz. Dito de uma outra forma, a orientacio espacial também
é quantizada, isto é, hd posi¢es permitidas e proibidas.

AULASB
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8.2.4 - O niimero quantico spin

O ntimero quantico de spin nio é obtido da equagio de Schrodinger,’
ele deve ser incorporado, pois a sua existéncia foi demonstrada
experimentalmente em 1921 por Otto Stern e Walther Gerlach.
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FIGURA 25 - Experiéncia de Stern-Gerlach que mostrou a existéncia do spin eletrénico

O spin é uma propriedade que possui algumas particulas subatémi-
cas, dentre elas o elétron. Sabe-se que qualquer particula que pos-
sua carga ou spin tem momento magnético, ou seja, a particula age
como se fosse um micro-ima. Se ela atravessar um campo magnético
nio-homogéneo, uma forca sera exercida sobre ela, sendo a direcdo
dessa forca dependente da direcdo do spin da particula.

Stern e Gerlach empregaram amostras de diversos metais puros, os
quais foram vaporizados num forno tal como mostrado esquematica-
mente na Figura 25. Apés a vaporizagdo, um jato de &tomos metélicos
vaporizados foi lancado através de um campo magnético ndo-homo-
géneo (nio-uniforme). O feixe de alguns metais nio sofreu desvio,
mas de outros, tais como sédio e prata, o feixe se dividiu em dois com-
ponentes, um sendo desviado para o pélo norte e outro para o pélo
sul.

O que causa o desvio de um feixe de 4tomos neutros? Na auséncia de
carga elétrica, a Gnica resposta possivel ¢ a existéncia do spin eletro-
nico. Essa propriedade nio é observada nos objetos macroscopicos.

O ntmero quéntico de spin, representado por m_, possui dois valo-
res permitidos para o elétron, a saber m_= +1 ou-1,ja que o feixe
2 2

se divide em dois.

No quadro a seguir estao resumidos os nimeros quinticos e 0s valo-
res permitidos para cada um deles.

3 Em 1928 Paul A. M. Dirac incorporou aspectos da teoria particular da relatividade. Os resultados dessa mecanica

quéntica relativistica evidenciaram entre outros aspectos o niimero quantico de spin.
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Nome Simbolo | Caracteristica Informacio Valores
especificada fornecida possiveis
istAncia medi
Principal n Camada Dis anc1’a ke 1,2,34,...,
do nucleo
Azimutal 2 Subcamada Forma do orbital | 0,1,2,3,...,(n-1)
L. . Orientacio do -2, (-4+1),....0,
Magnético m, Orbital orbital @1), +0
. . . 101
Spin m Spin Spin 2 *9

Os quatro ntimeros quénticos vistos identificam um elétron.

Anteriormente tinhamos examinado o elétron ocupando o menor
nivel energético disponivel, o qual podemos rotular de elétron 1s,
pois o0 menor nivel energético deve comecar com n=1, a primeira ca-
mada, e dado que £ somente pode valer até n-1, £ serd igual a zero, ao
qual lhe corresponde a letra s, tal como ja tinhamos visto. E os outros
niveis energéticos? A partir dos valores permitidos para os quatro
numeros quanticos, podemos deduzir outros niveis de energia, de
acordo com o quadro a seguir.

n 2 m, Orbital Atémico
0 0 1s
0 0 2s
2
1 -1,0, +1 2p,2p, 2p,
0 0 3s
3 1 -1,0, +1 BpX, Spy, 3p,
2 -2,-1,0, +1, +2 3dx2>y2, dey’ dez’ dez, 3dzz

Do quadro, obtemos algumas relacdes interessantes, por exemplo,
quandon = 1, apenas existe um Gnico orbital atémico, porém, quando
n =2, ha quatro orbitais atémicos; com n = 3 aparecem nove ao todo,
de modo que, a medida que aumenta n aumenta o nimero de orbitais.
Podemos ver que o nimero de orbitais atémicos possiveis para um
determinado n, é n?, ou seja, o niimero total de orbitais numa camada
éigual an’

Também podemos observar que a partir de n = 2, aparecem trés orbi-
tais p, rotulados como p, p, e p,, sendo que os indices subscritos x, y
ez denotam a orientag¢io do orbital nos eixos cartesianos. O mesmo
é valido para os indices subscritos dos orbitais d.
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Vejamos também que o ntimero de orbitais de cada tipo pode ser
obtido da relacdo 2£ + 1. Por exemplo, quantos orbitais d existem?
Como £ =2, o nimero de orbitaisd é 2x2 + 1 = 5 orbitais d.

8.2.5 - Diagramas de superficies-limite para os orbitais

Nas figuras a seguir mostramos as diferentes formas de cada tipo

de orbital.

FIGURA 26 - Superficies-limite dos trés orbitais 2p

Um ponto importante a ser aqui considerado é a existéncia de nds
nos orbitais atdémicos e, portanto, nas representa¢des destes, tais
como as superficies-limite. Denominamos né 4 extremidade de uma
superficie em que a probabilidade de encontrar o elétron é zero.® Po-
demos ver isso na Figura 26, na qual hd pelo menos um nd na origem
dos eixos cartesianos.

Podemos acrescentar que existem nds esféricos ou radiais e nds
angulares. Os nds esféricos ou radiais, por exemplo, indicam que a
probabilidade de encontrar um elétron 1s é quase nula no infinito,
em qualquer direcdo. Isso significa que ndo é um ponto, mas uma
superficie esférica. Como depende apenas do raio, esse tipo de nds é
chamado de né radial. J& os nés angulares sdo superficies que passam
pelo nucleo, ou seja, sdo planos ou cones.

5 Em 1928 Paul A. M. Dirac, incorporou aspectos da teoria particular da relatividade. Os resultados dessa
mecanica quantica relativistica evidenciaram que a probabilidade nao é nula num n6, porém é muito baixa.
Os nos 5o, entdo, superficies onde a probabilidade é muito baixa, porém nao é zero.
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FIGURA 27 - Superficies-limite dos cinco orbitais d

Uma ultima observagio importante é que, se somarmos as trés
funcées de onda que dio origem as trés superficies-limite para os
orbitais p, o resultado é uma superficie-limite esférica. Se fizermos
0 mesmo com 0s cinco orbitais d, também obteremos uma esfera, e
também com os 7 orbitais f, e assim sucessivamente.

8.2.6 - Os nimeros quanticos e os nés

Neste ponto, os niimeros quanticos mais uma vez nos ajudario, pois
0 niimero quéntico principal n é igual ao ntimero total de nés (radiais
+ angulares). Logo, para n = 1, somente ha um né, e, como ja sabe-
mos, somente existe um nd em r = o, né radial ou esférico neste caso
para o orbital 1s.

O nimero quéntico azimutal especifica 0 ndmero de nds angulares,
isto é, se £ = 1, o orbital terda um né angular, como na Figura 26, em
que o plano que passa pela origem dos eixos cartesianos, onde est
situado o nucleo do 4tomo, determina um né angular, de acordo com
a definicdo dada. J4 para £ = 2, existem dois nds angulares, e efeti-
vamente podemos ver dois planos possiveis passando pelo nicleo
atémico, na Figura 27.

Podemos inferir entio que a relacio n-£ é igual ao numero de nés
radiais. Desse modo, um orbital 3s, por exemplo, terd ao todo trés
nds, a saber, trés esféricos e nenhum angular, pois £ = 0.

___AULAB
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A conclusio é de que o desenho da superficie-limite do orbital 3s
deve apresentar trés esferas concéntricas, tal como mostrado na
Figura 28.

Néemr=co

FIGURA 28 - Secio transversal da superficie-limite do orbital 3s

Logo, os orbitais s diferem pela existéncia de varias esferas concén-
tricas, que estio “separadas” entre si por nés radiais ou esféricos.

8.3 ATOMOS POLIELETRONICOS

Atéagora consideramos apenas o dtomo de hidrogénio, que possuium
Gnico elétron; e os outros dtomos? Como a equagio de Schroedinger
nio pode ser resolvida de forma exata para um sistema contendo
mais de dois corpos, existem uma série de métodos aproximados
para fazé-lo; assim, fazendo-se algumas aproximacdes, é possivel
estender os orbitais atémicos do hidrogénio para os outros atomos
os quais sio similares, porém néo iguais, e sdo chamados de orbitais
atémicos hidrogendides. Para construir a configuracdo eletronica
dos outros atomos, é necessario considerar os principios que se
seguem.

8.3.1 - O principio da edificacao

Havendo muitos elétrons, devemos comecar a popular primeiro
os niveis de menor energia disponiveis. Devido a uma lei natural
do universo observavel, os sistemas tendem a ganhar estabilidade
quando atingem o estado de menor energia que for possivel dentro
das condicbes nas quais se encontra esse sistema.

Por analogia, consideremos que a construgao de um prédio comega
pelos alicerces, e ndo pelo quarto andar.
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8.3.2 - O principio da exclusdo de Pauli

Pauli enunciou o seu principio dizendo que nio podem existir dois
ou mais elétrons com os seus quatro nimeros quanticos iguais.

A razdo légica na qual esta baseado esse principio é de que, se exis-
tissem dois elétrons com os seus quatro niimeros quanticos iguais,
seriam idénticos e, portanto, poderiam existir no mesmo lugar do
espago simultaneamente, o que é um absurdo fisico.

Esse principio limita o ntimero de elétrons a um maximo de dois por
orbital, pois 0 nimero quantico de spin somente possui dois valores,
ou seja, dois elétrons podem ter o mesmo 1, 0 mesmo £, 0 mesmo m »
mas os m_devem ser diferentes. Por exemplo, apenas dois elétrons
podem ocupar o orbital 2p .

8.3.3 - O principio de Hund ou da multiplicidade maxima

O principio ou regra de Hund estabelece que os elétrons, num mesmo
subnivel, tendem a permanecer desemparelhados (em orbitais separa-
dos), com spins paralelos.

A légica da regra de Hund é de que, se dispomos de dois ou mais
orbitais vazios de mesma energia, os elétrons tendem a ocupar
esses orbitais de modo a ficarem um em cada orbital, gerando mais
estabilidade para o sistema, uma vez que dois elétrons no mesmo
orbital, mesmo que tenham spins antiparalelos (diferentes), nio
deixam de ser duas cargas negativas ocupando um pequeno volume
no espago, e, portanto, a repulsio eletrostatica existe, mesmo com
spins diferentes. De fato, quando dois elétrons ocupam o mesmo
orbital atémico um elétron “ignora” o outro.

8.4 A ORDEM DOS NIVEIS DE ENERGIA

De acordo com o modelo mecano-quantico, a energia dos elétrons
depende basicamente de n e de £. Quanto maiorone o £, maior serd a
energia daquele nivel ou subnivel e vice-versa; isso é conhecido como
aregra do n + £. Assim, por exemplo, paran=3,£=0,1e2, 0 que
origina os orbitais 3s, 3p e 3d, qual ser a ordem das energias para
esses trés tipos de orbitais atdmicos? A resposta é obtida levando-se
em consideragdo os nimeros quanticos n e £, isto é, para o orbital 3s,
n=3el=0;paraoorbital 3p,n =3 e £ = 1; para o orbital 3d, n =3 e
£ = 2. Nesse caso, o maior valor n + £ é o do orbital 3d, a seguir o do
orbital 3p e, finalmente, o do orbital 3s. Logo, a ordem crescente de
energia é: 3s < 3p <3d.

A ordem das energias dos orbitais, calculadas experimentalmente,
levam a duas regras gerais que determinam a configuracio eletrénica
dos elementos:
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(1) Os elétrons preenchem os orbitais na ordem dos valores
crescentes de “n+£”.

(2) Se houver dois orbitais com o mesmo valor de “n+27,
os elétrons ocupam primeiro o orbital de menor n.

Como conseqiiéncia dessas duas regras, podemos ver que 0s elétrons
ocupam o orbital 4s (n+¢ =4) antes do orbital 3d (n+£ = 5). Note tam-
bém que o orbital 2p, por exemplo, tem o mesmo n+£ que o orbital
3s (3, nesse caso); entdo, aplicamos a regra (2), sendo o orbital de
menor energia o de menor n, ou seja, o orbital 2p.

A ordem geral de preenchimento dos orbitais também pode ser defi-
nida por meio de um recurso mneménico mostrado na Figura 29.
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7
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N

4s 4p 4d 4f
A A .
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FIGURA 29 - Guia para a ordem de preenchimento de elétrons nos orbitais atémicos

Essa ordem foi apresentada por Therald Moeller apés analisar as
energias dos orbitais. E importante saber que esse esquema nio
contradiz a natureza probabilistica do modelo atémico. O fato de o
orbital 4s aparecer antes do 3d nio significa que o nivel 34 é o mais
externo. De fato, ao aplicar certa quantidade de energia, o primeiro
elétron que deixa o 4tomo é o do nivel mais externo, 4s, como sera
discutido adiante.

Para usar o diagrama, principia-se em 1s e seguem-se as setas den+f
crescentes.
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8.4.1 - Configuracdes eletronicas no estado fundamental

As configuracbes eletronicas do dtomo no estado fundamental,
ou estado de menor energia, podem ter trés notagdes: a notacio
espectroscdpica, a notacdo cerne do gds nobre e a notagio diagramas de
orbitais.

8.4.2 - Configuracdo eletronica e a notacio espectroscpica

Na notacédo espectroscépica, escrevemos né*, em que o sobrescrito x
€ o numero de elétrons naquele orbital em particular.

A configuracio eletronica do ,H (H significa que o niimero atémico,
Z, do elemento neste caso é 1), segundo a notacio espectroscipica e as
regras jé discutidas, é: H: 1s™.

Alguns autores adotam a convencio de escrever 1s ao invés de 1s;
neste texto adotaremos a convencio de escrever o sobrescrito 1,
quando for o caso.

Vejamos no quadro as configuracées do H ao Ne, segundo a notacio
espectroscépica.

JH: 1st

,He: 1s?

,Li: 1s? 25!

Be: 1s? 257

;B 1s?2s?2p

sCi1s?2s° 2p 2p )}
N:1s?25?2p 1 2p, 2p,}
gO0: 1s? 25° 2p 2 2p'2p}
oF: 1s?25% 2p 2 2p?2p}
olNe: 1s% 252 2p 2 2p 7 2p?

Um exame dessa seqiiéncia mostra-nos como os elétrons foram adi-
cionados no orbital 2p: um elétron “por vez” ¢ adicionado a cada or-
bital, e niio aos pares, de acordo com a regra de Hund. Consideremos,
também, que a ordem de preenchimento dos orbitais p nio segue,
necessariamente, a seqiiéncia alfabética x, y e z ; isso é apenas uma
convencao, jd que os trés orbitais p tém a mesma energia e, portanto,
nao existe uma ordem de preenchimento preestabelecida. O mesmo
também ¢é valido para os cinco orbitais d e os sete orbitais f.

i
sl
w
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1s?deveserlido “um esse dois”, enio “umesseao quadrado”. O dois
nio é um expoente matematico.

8.4.3 - Configuracio eletronica e a notacio do cerne do gds nobre

A notacio do cerne do gas nobre consiste em colocar o simbolo do gas
inerte entre colchetes, representando a sua configuragéo eletronica,
e, a seguir, consiste apenas em acrescentar o nivel energético mais
externo, denominado camada devaléncia. Cerne de um dtomo qualquer
é o nticleo acrescido de todos os elétrons, exceto os elétrons da camada
de valéncia.

Como veremos mais adiante, a denominada camada de valéncia cor-
responde aos elétrons que ocupam os orbitais de maior energia de
um atomo. Vejamos os exemplos a seguir

Be: [He] 252

B [He] 2s” 2p

,C: [He] 25°2p ' 2p !

N: [He] 25°2p ' 2p ! 2p}
,O: [He] 25 2p ? 2py1 2p}
oF: [He] 25 2p 2 2p 2 2p
oNe: [He] 2> 2p 2 2p 2 2p?
Na: [Ne] 3st
LMg: [Ne] 352
- [Ar] 4s?
Ca: [Ar] 4s?

20

Notemos que, em todos 0s casos anteriores, escrevemos por extenso
apenas a configuraco eletronica da camada de valéncia que possui
o maior n. Notemos, também, que a camada de valéncia comporta
um tnico niimero quantico principal n; no entanto, a camada de
valéncia de alguns elementos comporta dois valores para os nimeros
quanticos principais, a saber, a configuracao eletrénica da camada
de valéncia esta constituida por ns (n-1)d. Como veremos mais
adiante, estes sio os chamados elementos de transi¢do. Vejamos
alguns exemplos.
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5, 5¢: [Ar] 45234

»Ti [Ar] 4s?3d, 3d), 3d,, 3d, , 3d,
»V [Ar14s3d, 3d,, 3d),, 3d. . 3d,
«Cr [Ar] 4s'3d,, 3d), 3d,, 3d), , 3d}
sMn [Arl 45 3d ] 3d,, 3d, 3d, , 3d
woFe [Arl 4s*3d) 3d7, 3d,, 3d, , 3d)
»Cu [Arl 4s' 3d7 342 3d°, 3d% . 3d%

Observemos que a camada de valéncia estd constituida pelos orbitais
4s e 3d, e que o principio da construgio, o principio de Hund e o
principio de Pauli continuam sendo respeitados; no entanto, vemos que
hé as excecbes para ,,Cr e ,,Cu. Se tivéssemos seguido a ordem geral,
deveriamos ter escrito ,.Cr [Ar] 452 3d |, 3d |, 3d w 3d % 3d . mas,
consideremos que, neste caso, 0 acréscimo de mais um elétron nos
orbitais 3d, aumenta o numero de elétrons desemparelhados de quatro
para seis, de acordo com a regra de Hund. A perda de estabilidade
causada pela promocio de um elétron do orbital 4s (de menor energia)
para um 3d (de maior energia) é compensada pela diminuic&o da repulsio
eletrostética devida a remocio de um elétron emparelhado no orbital 4s.
No caso do ,sCU, se tivéssemos seguido a ordem geral, deveriamos

ter escrito ,,CulAr] 4s® 34 f}, 3d i 3d ZV 3d iz 2 3d _13’ porém, a
configuracdo eletrénica, experimentalmente observada, apresenta
todos os orbitais d completamente preenchidos, ficando o orbital 4s
com um elétron desemparelhado. Nesse caso, a regra de Hund nio
explica o fato, logo, deve haver uma outra razdo. A explicacio é de
que, quando todos os orbitais d estdo preenchidos, as superficies-
limite dos cinco orbitais juntas adquirem simetria esférica; essa
tendéncia, para adquirir configuracées mais simétricas, parece gerar
um ganho extra na estabilidade do sistema. Este raciocinio pode
também ser aplicado ao ,,Cr visto anteriormente.

8.4.4 - Configuragdo eletronica e a notagio do Diagrama de Orbitais

Nesta classe de notagao, os orbitais sio representados por pequenas
linhas horizontais, por pequenos quadrados ou, ainda, por pequenos
circulos; os elétrons sio representados por setas dispostas

115



INTRODUGAO A QUIMICA

verticalmente e orientadas para cima, se o spin for + 1 ouorientadas
. . . 2
para baixo, se o spin for -3 Vejamos alguns exemplos:

1H: _T_
1s
Je _T_I
1s
L 1T T
1s  2s

No caso do elemento ,,Mn, utilizamos, conjuntamente, a notacdo
do cerne do gas inerte em combinagdo com a notagdo de diagramas
de orbitais.

8.4.5 - Configuracdes eletronicas de anions e citions elementares

As configuracées eletrdnicas de anions dos elementos quimicos
consistem em acrescentar elétrons a configuragio eletrénica do
elemento neutro, seguindo as regras ja vistas. Por exemplo, para a
configuracio do C£ (anion cloreto), temos que distribuir 18 elétrons,
em vez dos 17 elétrons do 4tomo neutro:

LCeNel 24 T4 T
3s  3p, 3py

Tl
3pz

No caso das configuracdes eletrénicas dos citions, devemos retirar
elétrons da camada de valéncia a partir da configuragio eletrénica
do elemento neutro; para isso, devemos retirar os elétrons de acordo
com o maior n e o maior £, ja que, quanto maior o n, maior a proba-
bilidade de encontrar o elétron mais afastado do nicleo atémico.
No caso da configuracio eletrénica possuir virios elétrons com o
mesmo n e £, devem ser retirados os elétrons que estejam ocupando
orbitais com dois elétrons, pois dessa forma estaremos seguindo o
principio ou regra de Hund. Vejamos alguns exemplos a seguir:
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WSi[Nel T4 T 71
3s 3p, 3py

1517 [Ne] Ty 7
3s 3p,

Siz [Ne] T4
3s

14Si3*: [Ne] %S

151%: [Ne]
,eNi: [Ar] T4

._)
<
_)
&
_)
(_
__)
_9

LIt [Ar] T 1l 71l T+ T T

.9
-
_)
6

sNiZ*: [Ar] T

|
|
|

=
_)
%
ﬁ

,gNi*": [Ar] T4

Notemos que, no caso do 28Ni, os primeiros elétrons a serem removi-
dos pertencem ao orbital 4s, que, no caso examinado, sio de menor
energia se comparados aos elétrons dos orbitais 3d. Estamos apli-
cando aqui o conceito da probabilidade de encontrar o elétron mais
afastado do nicleo, que é maior para os elétrons com o maior 7.

Os orbitais atémicos mudam a sua energia de acordo com o néimero
atémico. Assim, a medida que aumenta o nimero atémico, diminuem
as diferencas energéticas entre os diversos orbitais. Tomemos como
exemplo o caso do orbital 3d e 3p, energeticamente bastante afastados
para elementos de niimeros atémicos até 20 e muito préximos para
nuimeros atdébmicos elevados (Figura 30). Veremos mais adiante a
influéncia da grandeza do niimero atémico na energia dos orbitais
atémicos.

__ AULAB
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6d
B e
s s
6p 6d
5d — 5
4f p
6s — 6s
5
5; Y.
4 5p
5s —— 55
af
4p —_—__’\d——'f_éld
3d 4p
4s e
Sp—’_\——_—_ 3d
B 3p
3s

20 90

Numero atéomico

FIGURA 30 — Niveis energéticos dos orbitais atomicos em fungao do numero atémico

8.4.6 - Paramagnetismo e diamagnetismo

A maioria das substancias, por exemplo, o sal de cozinha, os 6leos, a
madeira, sioligeiramenterepelidasporumimaforte. Essas substancias
sio denominadas diamagnéticas. Em compensacdo, hé substancias que
s3o atraidas por um ima forte, tais como alguns metais, dioxigénio e
outros materiais. Estas sio chamadas paramagnéticas.

O paramagnetismo dos materiais deve-se a existéncia de pelo menos
um elétron desemparelhado na configuragio eletronica. Vejamos o
caso do , Ni, por exemplo, que possui dois elétrons desemparelhados
com os spins paralelos (iguais), o que torna o niquel um material
paramagnético. J4 a configuracdo eletrénica do ,Ca, mostra que
todos os elétrons estio emparelhados com os spins antiparalelos
(desiguais), o que torna o calcio um material diamagnético.
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(b)

FIGURA 31 - A balanca de Gouy. (a) Uma amostra esta pendurada em uma balanca de forma que fique entre os polos de um eletroima.

(b) Quando o campo magnético é ligado, uma amostra paramagnética é atraida por ele, e a amostra parece pesar mais. (c) Em contraste,

uma amostra diamagnética é empurrada para fora do campo quando o campo é ligado, e parece pesar menos

A técnica esquematizada graficamente na Figura 31 é a balanca de
Gouy, que serve para determinar o nimero de elétrons desempa-
relhados de uma amostra de um material. Pela experiéncia de
Stern-Gerlach, que mostrou a existéncia do spin eletrénico (Figura
25), vimos que somente alguns dos 4tomos submetidos ao processo
mostraram a separacdo do feixe em duas por¢des, quando o feixe pre-
cursor foi feito passar através de um campo magnético. Agora, pode-
mos entender por que alguns elementos quimicos, como o célcio por
exemplo, apresentam comportamento diamagnético, isto é, possuem
todos os seus elétrons com os spins antiparalelos ou emparelhados.
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A periodicidade quimica

Objetivos:
- Entender o significado da periodicidade quimica.
- Analisar as propriedade periédicas.

9.1 A PERIODICIDADE

Para se fazer uma classificacdo qualquer, é preciso estabelecer, a priori,
0s critérios.

No caso dos elementos quimicos, os critérios foram sendo modifica-
dos 2 medida que os conhecimentos se aprofundavam. Uma seqiéncia
de eventos conduziu A construcio da moderna Tabela Periédica. Veja-
mos quais foram os principais eventos cientificos.

No final do século XVIII, Lavoisier definiu elemento com base nos tes-
tes analiticos: “todas as substancias que nio podemos decompor por
meio algum s3o, para nés, elementos” (Tratado Elementos de Quimica,
1789).

No inicio do século XIX, J. Dalton (1766-1844) divulgou sua Teoria At6-
mica, em que aparecem os “pesos atémicos”, por ele calculados, para os
elementos conhecidos. A partir de entfo, a palavra elemento passou a
corresponder a idéia de dtomo, e os “pesos atdémicos” (hoje, massa ato-
mica) se tornaram o critério de classificacdo dos elementos.

Ao final do século XIX, eram quase setenta os elementos conhecidos e
caracterizados por seus “pesos atémicos” e por suas propriedades qui-
micas e fisicas. D. Mendeleev, russo, (1834-1907) e L. Meyer, alemio,
(1830-1895), independentemente, apresentaram uma tabela que re-
velou a periodicidade de certas propriedades dos elementos, dispostos
em ordem crescente dos seus pesos atémicos.

O mérito adicional de Mendeleev foi ter demonstrado absoluta con-
fianca nos seus critérios — pesos atémicos e propriedades quimicas e
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fisicas — de modo que, quando a ordem dos elementos parecia ser
interrompida, ele deixava uma lacuna, na certeza de que seria preen-
chida por um novo elemento ainda desconhecido. O elemento gélio
foi o primeiro a ser obtido, em 1875, seis anos depois da publicacio
do primeiro esboco da Tabela de Mendeleev.

9.1.1 — A Moderna Tabela Periddica dos elementos

Para se chegar 2 atual Tabela Periédica, muitos cientistas deram
suas contribuicdes: com E. Rutherford, temos o modelo nucleado do
4tomo; com Moseley, a carga nuclear, que passa a ser um parametro
mais importante que o peso atémico e da sentido ao conceito de
ntmero atémico, Z; com Bohr, Lewis, Pauli e os demais cientistas,
seus contemporaneos, temos que as propriedades repetitivas dos
diferentes elementos relacionam-se com a estrutura eletrénica da
camada de valéncia.

9.1.2 - O Niimero Atomico e a Tabela Periodica

Como sabemos, o0 niimero atémico Z é a variével independente da
lei periédica. Em cada periodo (linhas horizontais), a organiza¢do
dos elementos, segundo os nimeros atémicos crescentes, revela a
natureza periédica da estrutura eletrénica dos dtomos. O numero
do periodo designa o nivel energético principal (n) mais externo; um
novo periodo comeca com o elemento que tem um elétron em um
novo nivel energético principal.

Os elementos que ocupam as linhas verticais (grupos) tém, em comum,
o0 mesmo niimero de elétrons de valéncia e os mesmos tipos de orbitais
e, portanto, apresentam propriedades quimicas semelhantes.

Podemos, entio, enunciar a lei periddica.

| Quando os elementos sio ordenados segundo os nimeros atdmicos
; crescentes, certas propriedades quimicas e fisicas variam periodica-
| mente como conseqiiéncia da periodicidade da estrutura eletrénica
| dos seus atomos.

9.1.3 - A periodicidade das configuragdes eletrdnicas

Para bem compreender este contetido, tenhamos a Tabela Periddica
em mios. A Figura 32 mostra a Tabela Periédica, em que s6 apare-
cem as camadas de valéncia. Para os elementos representativos dos
grupos 1, 2,13,14,15,16 e 17, a camada de valéncia corresponde
ao ultimo nivel energético (n); para os elementos de transicdo (gru-
pos 3 2 12), a camada de valéncia deve incluir, também, os orbitais
d do nivel n-1 e orbitais f do nivel n-2 (série dos lantanideos e dos
actinideos).
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FIGURA 32 - Camadas de valéncia da Tabela Periédica

Um elemento é bem representado pelo simbolo, niimero atémico e
pela configuracio eletrénica. Vejamos o caso do Sédio:

-

Na

11

Simbolo

l— Numero Atémico

Para o 4tomo neutro, o ntimero atémico, que representa o numero de
prétons, € igual ao nimero de elétrons. No caso do 4tomo de sédio
neutro, devemos considerar 11 elétrons fazendo parte da sua confi-
guragdo eletrénica.

9.1.4 - A carga nuclear efetiva, Zef

A carga nuclear efetiva, Zef, pode ser entendida como a car anuclear
g p g
que atrai um elétron, deduzida a blindagem que exercem os elétrons

_Auas
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internos. Conhecido o fator ou constante de blindagem S, a Zef pode
ser facilmente estimada conforme a expressao:

Zef=7Z-S,
em que Z é o nimero atémico e S o fator ou constante de blindagem.

Podemos perceber que, com excecio do hidrogénio, todos os demais
clementos terio seus elétrons de valéncia atraidos por uma for¢a
eletrostatica menor do que a carga nuclear.

A carga nuclear efetiva explica algumas propriedades periédicas,
sendo que ela prépria exibe um comportamento periédico ao longo
do periodo.

As regras para o cdlculo da constante de blindagem foram publicadas,
em 1930, por J. C. Slater e s3o conhecidas como Regras de Slater. No
entanto, nio devemos esquecer que se trata apenas de um conjunto de
regras empiricas, as quais s3o generalizacGes simplificadas de calculos
muito mais complexos. As regras podem ser assim resumidas:

1. Escrever a configuracio eletrénica do elemento, nos grupos se-
guintes e de acordo com a ordem:

(1s) (2s, 2p) (3s, 3p) (3d) (4s, 4p) (4d) (4f) (5s, Sp) etc.

Para qualquer elétron de um dado grupo, a constante de blindagem,
S, é a soma das seguintes parcelas:

- Zero para qualquer grupo mais externo ao do elétron
considerado, ou seja, os elétrons de qualquer grupo que esteja a
direita do grupo considerado ndo contribuem para a constante
de blindagem.

- 0,35 para cada um dos outros elétrons do mesmo grupo que
o elétron considerado, exceto no grupo 1s, no qual o valor é
0,30.

_ Se o elétron considerado pertencer ao grupo (ns, np), cada
elétron do grupo (n-1) contribui com 0,85 e cada elétron dos
grupos (n-2) contribui com 1,00.

- Se o elétron considerado pertencer a um grupo (nd) ou (nf),
cada elétron dos grupos mais internos contribui com 1,00.

EXEMPLOS

a) Calcular a constante de blindagem e a Zef agindo sobre o elétron
de valéncia no atomo de nitrogénio — N: 1s? 2s° 2p°.

O agrupamento dos orbitais, segundo a regra 1, produz: (1s)?
(2s, 2p)°, e, de acordo com as regras 3e4, obtemos S =(4x0,35)
+(2x0,85) =3,10,e,Zef=2-5=7-3,10= 3,9.
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O resultado nos mostra que o elétron mais externo do 4tomo de Né
blindado pelos seis outros elétrons do 4tomo na quantidade de 3,10
unidades de carga elétrica. Portanto, a carga eletrostitica real que o
nucleo exerce sobre o elétron é de 3,9 unidades eletrostaticas, e nio
7, como era de se esperar.

b) Calcular a constante de blindagem e a Zef agindo sobre o elétron
de valéncia no dtomo de , Zn.

O agrupamento origina: (1s)? (2s, 2p)® (3s, 3p)® (3d)™° (4s, 4p)>. Dai
inferimos que S = (1 x 0,35) + (18 x 0,85) + (10 x 1,00) = 25,65,
de acordo com as regras 3 e 4. A Zef resulta em Zef = 30 - 25,65 =
4,35.

¢) Calcular a constante de blindagem e a Zef agindo sobre um elétron
3d no 4tomo de , Zn.

O agrupamento é o mesmo do exemplo anterior, mas o calculo é
diferente. Agora, os dois elétrons do grupo (4s, 4p) nio contribuem a
constante de blindagem, de acordo com a regra 2. Logo, S = (9 x 0,35)
+ (18 x 1,00) = 21,15; aplicando-se as regras 3 e 5, a Zef calculada é
8,85.

9.1.5 - Algumas propriedades periddicas

1%) A carga nuclear efetiva, Zef

Como Zef varia ao longo de um periodo? Vejamos alguns exemplos
para um elétron da camada de valéncia. Os valores de S e de Zef estio
resumidos no quadro a seguir:

Elementos Li Be B C N (o) F Ne

4 5 6 7 8 9 10

S 1,70 2,05 | 2,40 | 2,75 | 3,10 | 3,45 | 3,80 | 4,15
Zef 1,30 1,95 | 2,60 | 3,25 | 3,90 | 455 | 520 | 5,85

Observamos que tanto a blindagem como a carga nuclear efetiva
tendem a aumentar ao longo do periodo para os elementos repre-
sentativos (grupos 1, 2, 13 a 17). Para os elementos de transicio,
essa tendéncia ndo é regular, porque os orbitais (n-1)d é que sio
preenchidos ao longo do periodo. Chama-nos a atencio o valor da
carga nuclear efetiva do Ne, um gas inerte; mais adiante voltare-
mos a comentar o alto valor de Zef dos gases nobres.

Como variam a blindagem e a carga nuclear ao longo de um grupo?
Vejamos como exemplo os elementos do grupo 1. Os valores de S e de
Zef para um elétron de valéncia estio resumidos no quadro a seguir:
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Elementos | H 5L Na 10K 37Rb 5sCS
S 0 1,70 8,8 16,8 34,8 52,8
Zef 1,0 1,30 2,20 2,20 2,20 2,20

Podemos condluir que, ao longo do grupo, para os elementos represen-
tativos, o ndmero atémico (Z) aumenta, mas, a blindagem (S) também
aumenta, de modo a manter Zef constante a partir do sédio.

Essa caracteristica periédica da carga nuclear efetiva explica outras
propriedades periédicas, como o raio atémico (r), a energia de afini-
dade eletrdnica (Ae) e a energia de ionizagdo (Ei).

2%) O raio atomico, r

Nio é simples medir o raio atémico. A medida é relativace, de acordo
com uma convencio, corresponde 2 metade da distancia entre os
dois nucleos da molécula no estado gasoso.

C
=

154 pm

200 pm

176 pm

FIGURA 33 - Distancia entre dois nicleos em uma molécula

O raio atémico corresponde a % d.

Num periodo, no sentido dos ntimeros atémicos crescentes, 0 raio
dos atomos dos elementos representativos diminui. Raciocinemos:

Z aumenta.
S aumenta, mas pouco em relacdo ao aumento de Z, portanto,
Zef aumenta.

O resultado é o encurtamento gradual do raio atémico, como con-
seqiiéncia do aumento gradual da carga nuclear efetiva. O elemento
que comega o periodo seguinte tem um elétron em um novo nivel
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energético, o que provoca um aumento do raio; nesse novo periodo,
a tendéncia se repete. Essa tendéncia nio é seguida, rigorosamente,
pelos elementos de transicio em conseqiiéncia do preenchimento
dos orbitais (n-1)d e (n-2)f.

Vejamos como se comporta o raio dos 4tomos dos elementos de um
grupo. Como mostramos anteriormente, a carga nuclear efetiva é
praticamente a mesma, de modo que:

Z aumenta.

S aumenta; portanto,

Zef permanece constante.

O raio aumenta gradualmente como conseqiiéncia do acréscimo de
mais um nivel energético em cada 4tomo ao longo do grupo. As figu-
ras 34 e 35 mostram a variacio dos raios atémicos.

1A
; < 3A 4A 5A 6A
> & Yy 9 v 9
’ o B 77 70 73
112
Mg ; Al ; si i) P}) s ;
143 118 1 1
186 tel 0 o3
Ga, Ge) As_:}’ : Se)
227 197 135 122 120 119
In sn } Sbﬁ}' Te ;
248 215 167 140 140 142
Bi ’
265 595 170 146 150 168

FIGURA 34 - Raios atémicos em picémetros (1 pm = 10"? m) para os elementos representativos

7A
JH
37

(140)

2
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C
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Xe

C

131

n

(141)
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OB 1° periodo
2° 3° 4° 50 B2
periodo periodo periodo periodo periodo
1 | 1
I 11 |
Cs
Rb

0ok 5 Elementos de Elementos de transicdo
g Elementos de transicdo
5} transi¢do
g Na N
= t
g
2 Li
‘g Lantandides
~

0.1

€l
E
¥
| | | | | | 1 1
0 10 20 30 40 50 60 70 80

Numero atémico, Z

FIGURA 35 — Raios atémicos em nandmetros, em funcio de Z

3% Energia de afinidade eletronica - Ae

O comportamento periédico do raio e da carga nuclear efetiva permite
entender a variacio peri6dica da energia de afinidade eletronica, Ae.

Consideremos novamente os elementos representativos ao longo de
um periodo. J4 vimos que:

Zef aumenta;

r diminui.
Assim, podemos explicar que a primeira afinidade por elétrons
também aumenta. De fato, os elementos que formam anions estdo
nos tltimos grupos. Os halogénios, no grupo 17, sdo os elementos
que tém grande afinidade eletrénica e, a0 aceitarem mais um
elétron, o raio i6nico aumenta. A formacao do anion (F-, C¢, Br,
I) é acompanhada de um abaixamento de energia de modo que hd

liberacio de calor. Isso acontece com a 1% Ae; a entrada de mais um
elétron (ou mais) j& é um processo endotérmico.

EXEMPLO

Ce(g) +1e —— Ce(g) AH°, < 0 (processo exotérmico)

Ae

Generalizando,
X(g) +1le —— X(g) AH°, < 0
X(g) +le —= X*(g) AH°,, > 0 (processo endotérmico)



A dltima equagio representa a segunda energia de afinidade por
elétron, e esse processo é sempre endotérmico, porque precisamos
fornecer energia para conseguir aproximar duas cargas negativas, a
saber, o elétron e o 4nion.

AH°, ¢é a variagdo de entalpia na condi¢io padrio (1,0 atmosfera e
25°C). Entalpia, H, (do inglés: heat) é o calor envolvido em qualquer
processo, seja quimico ou fisico, a pressio constante.

Nos grupos, a primeira afinidade eletrénica diminui por que:

Zef se mantém constante; e

0 raio aumenta.

10
A00F= periodo 2° periodo 3° periodo
I i a =
F
300—
. 200~ Se
[=3
B
2 c o7 Si
g 100~ / \
= He ) o
2 Li Na Ao P
3 B /
s o
o N
"S He Ne Aro
g
&
< 100
200~
° °
Be Mg
=300 1 | Il 1 | | | 1 I 1 L 1 1 1 1 1 1 |
01 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18

Numero atémico Z

FIGURA 36 - 12 afinidade eletrénica (Ae) versus nimero atémico. Quanto maior a afinidade eletro-

nica, mais negativo ¢ o valor de Ae (kJ mo2?)

ATIVIDADE 16

Para refletir: ha possibilidade de existirem os 4nions Cs™, Ba™, Sr™?

4°) Energia de lonizagio - Ei

A energia de ioniza¢do é a quantidade de energia (kJ/mo¥) necessaria
para retirar um elétron do nivel energético mais externo, definida
como 12 Ei, 22 Ei, 32 Ei etc.

AULA9
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EXEMPLO

Na(g) —> Na'(g) + leo AH°, < 0 (processoendotérmico)

Genericamente,
12 Ei 22 Ei 32 Ei
8 2+ 2+
M(g) —> M b = M @ —— M @ etc.
Obviamente,
12 Ei < 22 Ei < 32 Ei etc.

Vejamos como se comporta a primeira Ei ao longo dos periodos para
os elementos representativos.

Se: Zef aumenta,
o raio diminui, e
Ae aumenta.

Entio, podemos concluir que a energia de ionizagdo aumenta. De
fato, os valores encontrados confirmam a tendéncia.

Nos grupos, os valores da 1* Ei mostram a tendéncia contraria: os
elementos mais pesados requerem menor energia de ioniza¢do para
perderem um elétron do nivel mais externo.

Vejamos: Zef permanece constante.

O raio aumenta, e, portanto,

Energia de ionizag4o, KJ mol &

Ei diminui.
9 perlodo
1000 4° 50 6°
periodo periodo  periodo periodo periodo
I ]

2000

|

*zz

—
|

Elementos de Kr lementos de

Elementos de

transicho transicdo Xe | transicao
Rn
1000
! 7
Rb Cs
Lantandides
1 1 1 1 1 1 1 1 —
0 10 20 30 40 50 60 70 80 90

Nudmero atémico Z

FIGURA 37 - Primeiras energias de ionizacio dos elementos



AULA 9

Em sintese, sempre tomando como referéncia o sentido dos nime-
ros atémicos crescentes nos periodos e nos grupos, as propriedades
periddicas se repetem e podem ser representadas pelo esquema a se-
guir, em que a ponta da seta indica o sentido de aumento de Z:

>
Z aumenta Z aumenta
Zef é constante Zef aumenta
Raio aumenta Raio diminui
Ae diminui Ae aumenta
Ei diminui Ei aumenta

Os valores de Ae e de Ei explicam a tendéncia de dois elementos reagi-
rem. Se um elemento tem alta Ae e 0 outro tem baixa Ei, pode ocorrer
uma transferéncia de elétron e se estabelecer, entre as duas espécies
quimicas - dnions e citions —, uma forte atracio eletrostatica, o que
caracteriza a ligacdo i6nica. Se a diferenca entre a Ae de um elemento
e a Ei do outro néo for muito grande, estabelece-se um compartilha-
mento de elétrons, o que caracteriza uma ligacio covalente.

Por exemplo (usando a representacio de Lewis):

Na’ + :Ce-

Cl + ‘H (9

5% Eletronegatividade

A eletronegatividade também é uma propriedade periédica e se com-
porta da mesma maneira que a afinidade eletrénica, mas, ao contra-
rio desta, permite apenas fazer uma avaliacdo qualitativa da forca
de atragdo que atua sobre o elétron em um 4tomo. Linus Pauling or-
ganizou uma escala com valores relativos (portanto, sem unidades)
da forga de atragdo que se manifesta sobre um elétron da camada de
valéncia. Essa escala se estende do hidrogénio ao bario; ao césio foi
atribuido o menor valor, 0,79; e ao fltor, o maior valor, 4,0. A Figura
38 mostra a escala de eletronegatividade de Linus Pauling.

Na* [:C2:]" ocorre transferéncia de elétrons

H:(2( ha compartilhamento de um par de elétrons
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He
H
2.1
i | Be B|C|N|O F | Ne
10|15 20|25(3.0 (35 |40
Na | Me Ai | Si| P S | Cl | Ar
09 (1.2 1518|121 |25]|3.0
K |ca|Se| Ti|] Vv |[Cr|Mn|Fe|Co|Ni|Cu|2Zn|Ga|Ge| As | Se | Br | Kr
08|10(13|16|16|16|15|18|18|18|19|16|16]18|20|24 |28
Rb|Sr | Y | Zr [Nb|Mg| Tc |Ru|Rh |Pd |Ag |Cd |In |Sn | Sb | Te | I | Xe
08110 |12 (14|16 |18|19|22(22|22 (1917|1718 |19 |21}25
Cs |Ba|La |Hf | Ta| W |Re | Os| Ir | PT|Au |HG| T1 | Pb| Bi | Po | At | Rn
07/09(11|13|15(1.7(19(22(22(22|24|19(|1.8|18|19|20]|22
Fr | Ra | Ae
0710911

FIGURA 38 — Tabela Periédica de eletronegatividade de Linus Pauling
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Elementos muito eletronegativos tendem a formar 4nions, e os
pouco eletronegativos tendem a perder elétrons e formar cations.
A escala de eletronegatividade é muito tutil para prever o tipo de
ligacdo que pode se estabelecer entre dois dtomos. Se a diferenca
de eletronegatividade é superior a 1,7, ocorrera a transferéncia de
elétrons, e os ions formados serdo atraidos por forca de natureza
elétrica ou eletrostatica — é a ligacio i6nica. Se a diferen¢a é menor
que 1,7, um par de elétrons serd compartilhado, sendo a ligagdo
covalente. Essas ligacées e, ainda, a ligagio metdlica serdo tratadas
na aula seguinte.
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AULA NKI

LigacOes quimicas

Objetivos:

- Identificar e distinguir os tipos de ligacdes quimicas.

- Caracterizar essas ligagdes.

- Reconhecer as teorias e modelos construidos para cada tipo de ligagdo.

- Identificar e compreender os conceitos fundamentais para melhor compreender os
modelos das ligagdes quimicas.

10.1 AS LIGACOES QUIMICAS

Atomos isolados s3o raros na natureza. Se o0 mais comum é a existén-
cia de espécies poliatdmicas, algumas perguntas se impéem, de inicio:

e Por que alguns dtomos nio se ligam?
e E os que se ligam, por que o fazem?
e Como os dtomos se ligam?

e Qual é a natureza dessas ligacdes?

e O queresulta dessas ligacdes?

Mesmo sendo raros os elementos cujos 4tomos permanecem isolados,
eles constituem uma referéncia para explicar por que os demais ele-
mentos existem na forma de espécies poliatdmicas estaveis. Se essas
espécies sdo estdveis, ou melhor, termodinamicamente estaveis, po-
demos adiantar que a formacio delas é acompanhada de um abaixa-
mento da energia em relagio 4 energia das espécies isoladas, sejam
atomos ou ions, seja a interagdo de fon com uma molécula de 4gua ou a
interacdo entre duas moléculas de dgua (ligagio de hidrogénio). Enfim,
sempre que ocorrer a formac¢io de uma espécie poliatémica deve ocor-
rer um abaixamento da energia. Observemos a Figura 39 que mostra
0 pogo de energia potencial.
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w

»

Formacio de uma molécula
estavel (spins emparelhados)

Energia potencial

ro

FIGURA 39 - Curva genérica que representa a ligacio ou a interacdo entre duas espécies (por
exemplo, ligacio de hidrogénio entre duas moléculas de 4gua, ligagdo covalente no H,, ligacao

i6nica no NaCZ, ligacdo metalica no cobre)

O gréfico da Figura 39 deve ser lido da seguinte maneira (da direita
para a esquerda):

- a uma distincia infinita, as espécies quimicas estio completa-
mente separadas, e a energia de atragdo entre elas é quase nula;

- com a aproximacio, acentuam-se as forcas de atragdo acompa-
nhadas da diminuicdo da energia até que, a uma disténcia r,
a energia potencial do sistema se torna minima, e isso corres-
ponde ao equilibrio entre as for¢as de atragio e de repulsio;

-r, éadistincia entre as duas espécies.

Para uma molécula diat6émica, r_ corresponde ao comprimento da li-
gacio covalente; para um metal, o comprimento da ligacdo metélica;
e para um composto idénico, o comprimento da ligacdo idnica etc.

Se as espécies se aproximam mais, as forcas de repulsdo superam a
atracio, e a energia do sistema aumenta rapidamente.

A atracio entre as duas espécies quimicas é de natureza eletrostatica
(sempre, para qualquer caso) e corresponde 2 atragdo cruzada entre
nucleos e elétrons das duas espécies ou entre as cargas contrarias
de ions.

J4 a repulsio, que provoca o aumento da energia do sistema quando
as duas espécies se aproximam além de r , deve-se, primariamente,
a forte repulsio eletrostatica entre os dois nucleos, além de requerer
explicacdes baseadas na mecanica quintica. Assim, recorremos aos
conceitos de orbital, de nimeros quénticos e dos principios que
regem a distribuicdo dos elétrons nos dtomos.



AULA 10

Pelo principio de exclusdo de Pauli, dois elétrons nio podem ter os quatro
numeros quanticos iguais. A aproximacio das nuvens eletrénicas das
duas espécies forcaria essa situacio, que se reflete no forte aumento
da energia.

Podemos concluir que os principios da mecénica quantica se aplicam
a formacao das ligacées e das interacdes quimicas.

10.2 A NATUREZA DAS LIGACOES QUIMICAS

Qualquer que seja a natureza da ligacio, a espécie formada estara
num estado energético mais baixo do que os seus constituintes iso-
lados (Figura 38 — poco de energia potencial).

Podemos identificar trés tipos de ligacées: i6nica, covalente e metali-
ca; e em todos eles (molécula, par idnico e metal) estio presentes as
forcas de natureza eletrostatica. No entanto, os trés tipos de ligacoes
diferem entre si e s3o explicados por modelos diferentes.

Vejamos, em linhas gerais, as particularidades de cada uma das
ligacdes:
a) A ligagdo ibnica se estabelece entre fons de cargas contrarias,
cations e anions.

b) Aligacio covalente caracteriza-se pelo compartilhamento de um
par de elétrons. E polar se os dois 4tomos sio diferentes (tém
diferentes eletronegatividades) e apolar se ocorre entre dtomos
do mesmo elemento.

c) Aligagdo metilica ocorre nos metais e se caracteriza pela grande
deslocalizacio de elétrons.

10.2.1 - A ligacdo i6nica

Para se estabelecer a ligac4o i6nica, a primeira condicdo é que ocor-
ra a transferéncia de um ou mais elétrons de um atomo para outro,
gerando o par cition e 4nion. Isso é possivel se a energia de ioniza-
¢do de um deles é suficientemente baixa e a afinidade eletrdnica do
outro, alta.

A——> A"+ 1e
Ei
X+le —— X

A formagio do par i6nico A*X" se explica de acordo com o poco de
energia, como ja exposto.
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A tendéncia de formar cations e anions pode ser prevista na Tabela
Periédica, como ja vimos. Um fato que merece ser mencionado é a
impossibilidade de os gases nobres formarem 4nions, apesar da alta
carga nuclear efetiva; também nio formam citions porque exigiria
uma grande energia de ionizagdo. Observando a configuracio ele-
trénica, os gases nobres (com exce¢do do He) possuem orbitais ns e
np completamente preenchidos; a entrada de mais um elétron exigi-
ria inaugurar outro nivel energético, o que se revela energeticamen-
te desfavoravel. Contrariando essas observacdes, o xendnio forma
alguns compostos, como XeF, e XeOF , cujas ligagdes sdo covalentes
e que serdo tratadas mais adiante.

Os atomos, ao perderem ou receberem elétrons, formam cétions e
anions estaveis, com estrutura de gis nobre, como mostra a Tabela
10.1.

Tabela 10.1
Séries isoeletrénicas: algumas espécies que sdo isoeletronicas dos gases nobres
He, Ne e Ar
He: 152 Ne: 15 25 2p° Ar: 15% 25% 2p° 352 3p°
H Na* K
Lit Mgz* Ca2
Be?.+ A13+ P3»
N3~ S
0% ce
-

Entre cations e 4nions é estabelecida uma forca de atracdo eletros-
tatica que caracteriza uma ligacio forte. Vejamos o exemplo mais
simples, o cloreto de sédio.

Na — Na'+e”
CQ +e — [:(:jl’,:]‘
Na* +:(:1:2:" — Na* [:éﬁ:]‘

um par iénico

Por simplicidade, escrevemos NaCl, mas nido podemos esquecer
que se trata de um par idnico (cition — 4nion) em que as cargas
se compensam, resultando um conjunto neutro (principio da
eletroneutralidade).
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Outros exemplos:

. 2+ T
Ca: + 2F — Ca™ + 2 [F] ou CaF, (difluoreto de cilcio)

2Na- + 2:0 —2Na' 01" ou Na O éxido de s6dio
Ca: + O — g™ [:Q:] * ou CaO (6xido de calcio ou cal virgem)
Os metais de transi¢do também formam cations estaveis, cujas es-

truturas eletrénicas nio correspondem as de gases nobres.

Vejamos alguns exemplos:

Mn?* : 1s? 25? 2p° 3s? 3p® 3d°

Fe® : 1s? 2s? 2p° 35® 3p® 34°

Cu’: 1s® 25% 2p® 352 3p® 34"

Zn* : 1s? 2s® 2p® 3s? 3p® 3d"°
Como podemos deduzir, os citions apresentam, na camada de va-
léncia, um subnivel d, além da estrutura do gds nobre. Os orbitais d,

com 5 ou com 10 elétrons, adquirem simetria esférica que confere
estabilidade a espécie quimica.

Exemplos de compostos i6nicos com metais de transicdo:

2Fe* + 2[:_(:):]2‘ = Fe O,

O™ 2[:(';'2:]"—> CuCe,
Ag' + [CR I — AgCe

O modelo para a ligacdo iénica é essencialmente eletrostatico.

Considerando a atragio entre cargas opostas, podemos aplicar a Lei
de Coulomb e calcular a energia de atracio eletrostatica entre citions
e anions. Assim, temos que:

_ qq.€’

cletr. —
T dmegr

em que:

E . energia de atracio eletrostitica;

eletr

q,: carga do cation;
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q,: carga do anion;

e: carga do elétron (1,60 x 10 Coulomb);

g : constante dielétrica do vécuo (8,85x 102 C2J  m™);
r: distancia entre os dois ions;

7: constante universal.

Vamos analisar a expressio apenas de modo qualitativo: quanto
maior a carga dos ions e menor o raio, maior seri a energia de atra-
cio eletrostatica e, por conseguinte, a ligacdo serd mais forte.

O que resulta da ligacio entre espécies i6nicas?

Sa0 originados os sélidos idnicos em que os fons se ligam, formando
uma rede cristalina altamente organizada de acordo com os sinais
das cargas, como mostra a Figura 40, no desenho a esquerda. Tais
sélidos sdo duros, em decorréncia da forte atragio eletrostatica,
mas, uma vez vencida essa barreira pela aplicagao de uma forga, tor-
nam-se quebradicos em conseqiiéncia da aproximagao de cargas de
mesmo sinal, como mostra o desenho 2 direita da mesma figura.

FIGURA 40 - Organizagdo de um cristal ionico (a esquerda). Deslocamento de uma camada em

relacio a outra pela acdo de uma forca (a direita)

Como a rede cristalina é mantida por liga¢des i6nicas fortes, as tem-
peraturas de fusdo (TF) e de ebulicio (TE) sio elevadas.

Chegamos ao ponto de poder apresentar um modelo para a ligacdo
i6nica. O modelo é simples e, neste caso, nao faz apelo 4 mecénica
quantica. Podemos considerar as espécies iénicas como esferas com
a carga distribuida homogeneamente pela superficie. A formagio do
par i6nico ocorre com o abaixamento da energia, conforme o grafi-
co do pogo de energia. O calculo das energias serd objeto de estudo

posterior.
+ + Pyl
+ g 5 B
+ + - )
b w TR

FIGURA 41 - Modelo para a ligagdo i6nica
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10.2.2 - A ligaco covalente

O termo covalente, para a ligagio feita com compartilhamento de par
de elétrons, foi introduzido por I. Langmuir que, juntamente com G.
Lewis e W. Kossel, procurava explicar a ligacio quimica. Foi s6 depois
que Bohr anunciou o seu modelo atémico e que Moseley conceituou
0 numero atémico, que foi possivel descrever a ligacdo covalente.

O pogo de energia se aplica a formacio de uma molécula: ocorre abai-
xamento da energia potencial e, no ponto minimo, estabelece-se o
equilibrio entre as forcas de atracio e de repulsio, e define-se o com-
primento da ligacio. Por exemplo, para a molécula H,, o comprimento
estimado para a ligacio é da ordem de 0,074 nm (1 nm = 10 m).
Entre dtomos de mesmo elemento, a ligagdo é covalente apolar, por-
que Ei e Ae sdo as mesmas e o par de elétrons se encontra simetrica-
mente distribuido no orbital molecular.

E a diferenca de eletronegatividade entre dois 4tomos que comparti-
lham o par de elétrons que permite avaliar a extensio da polaridade
da ligacsio covalente. Assim, podemos generalizar que a ligacio cova-
lente s6 é perfeitamente apolar entre 4tomos de mesmo elemento.
Em se tratando de dtomos diferentes, aquele que for mais eletrone-
gativo atraird mais o par eletrénico, de modo que a ligacio se torna
polarizada — o par de elétrons nio fica simetricamente distribuido.

Os desenhos da Figura 42 mostram uma liga¢io covalente apolar
e uma ligacdo covalente polar. Os sinais 8" e 8 indicam as cargas
parciais na regido de cada 4tomo.

A—A
FIGURA 42a - Ligagdo cova- FIGURA 42b - Liga¢do covalente polar entre
lente apolar entre dois 4tomos dtomos diferentes; B é mais eletronegativo
iguais (H,, Ce, O, etc.) que A

Se a diferenca de eletronegatividade entre A e B for muito grande,
8" e & terdo o valor das respectivas cargas totais, em decorréncia da
transferéncia de elétron. Nao havendo compartilhamento de elétrons,
as espécies iénicas A* e B” permanecem unidas por ligacdo iénica, como
ja foi exposto.

A ligacdo covalente resulta de interacées complexas entre nticleos
e elétrons, estando em jogo forcas de atracdo (nucleos-elétrons) e
de repulsio (elétron-elétron e nicleo-nticleo). Além disso, qualquer
representacio da ligacdo covalente est4 longe de refletir a realidade
damolécula: os elétrons se movimentam com altissimas velocidades,
numa distribui¢io espacial regida por leis.
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10.3 TEORIAS PARA EXPLICAR A LIGACAQO COVALENTE

Existe mais de um modelo para a ligacdo covalente. As teorias que
explicam essa ligacdo se formaram junto com a mecanica quantica.
A primeira condi¢do é que a densidade eletrénica ou a densidade de
probabilidade eletrénica (y?) seja maxima entre os nicleos. A Figura
43 mostra a formacido da molécula do hidrogénio de trés maneiras:
a) gréfico da curva de densidade/probabilidade eletrénica, y? b)
representacio da nuvem eletrénica; e c) estrutura de Lewis.

Atomos H separados
(moléculas H,)

Atomos H separados

@ : (@ : :
Distancia ! Distancia iDistancia !  Distancia
internuclear 4 ! internuclear :
’: —
®) (b)
(@] H+ +H () H : H

FIGURA 43 - Formacio da ligagio covalente da molécula de H,

10.3.1 - O modelo de Lewis para a ligacao covalente

Os elétrons que participam das rea¢des quimicas sdo os mais exter-
nos. Esses elétrons foram conceituados como elétrons de valéncia por
G. Lewis (1895-1946); por extensio, referimo-nos a camada de va-
léncia como sendo o nivel mais energético de um dtomo e, portanto,
o0 mais distante do ntcleo. A partir do 4° periodo e do 3° ao 12° gru-
pos, a camada de valéncia inclui os orbitais (n-1)d e (n-2)f, além dos
orbitais do tltimo nivel n (consulte sua Tabela Periédica).

Lewis convencionou representar, com pontos, os elétrons da camada
de valéncia, admitindo que eles estdo organizados em pares e que as
ligacdes entre dois 4tomos se fazem por meio de pares eletrénicos.
Essa representacio tornou-se conhecida como estrutura de Lewis e
se revela util para 4tomos neutros, fons e espécies poliatémicas. A
Tabela 10.2 mostra alguns exemplos.
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Tabela 10.2
Representacdo de Lewis para algumas espécies quimicas

(apenas os elétrons de valéncia)

Espécies Quimicas Representacio de Lewis
H H-
Li Li-
0 0
0% [ZQZ]Z-
ce :Ce-
ce LCel
H0 HO:H
H
H:C:H
CH, H
Co, 0:C:0
H o
H,C-COOH f o
H-C=C-H H:CiC:H

Outra convencéo introduzida por Lewis foi representar a configu-
ragdo eletronica de um 4tomo pela camada de valéncia precedida
pelo simbolo do gis nobre do periodo anterior ao do elemento.
Essa maneira de representar pde em evidéncia a periodicidade da
estrutura eletrénica da camada de valéncia.

Admitindo que os gases nobres tém a camada de valéncia completa, com
oito elétrons, ns® np® (a excegdo do He), Lewis anunciou a regra do octeto.

Ao adquirir a estrutura eletrénica de um gas nobre, a espécie se torna
mais estavel, e essa é a tendéncia que acompanha uma reacio quimica.

A regra do octeto, muito util em alguns casos, nio é rigorosamente
obedecida, o que faz dela um caso particular.

Outro conceito associado aos elétrons de valéncia é o de pares ligan-
tes (PL) e pares ndo ligantes (PNL): os pares de elétrons que ligam dois
atomos sdo os pares ligantes; os demais sio pares ndo ligantes.
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Examinemos alguns exemplos usando a representacio proposta por

Lewis:
Nome e estrutura de Lewis N° de elétrons de | Obediéncia a regra
valéncia do octeto
Diéxido de enxofre
S0,
18 Sim
.
Q0
Triéxido de enxofre
S0, B
:0: 2 Sim

:Q. .Q

fon sulfito

50, [O S 0]2 2 Sim
0

fon sulfato
. Nio; o S acomoda 12
50" [ o :CS.): o ]2— 32 e nasua camada de
Vs valéncia
:Q:
Tetrafluoreto de enxofre
SF, F Nzo; ha 10 e na camada
E: S 34 de valénciado S
Hexafluoreto de enxofre
SEs F Nao; hd 12 e na camada
F. P :F 48 P
-S: de valénciado S

FEF
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No caso do enxofre, dizemos que houve expansédo da camada de valén-
cia. Isso pode acontecer com os elementos que tém orbitais d, mesmo

que ndo estejam ocupados por elétrons no dtomo isolado.

Nome e estruturade | N°de elétrons de | Obediéncia 4 regra do
Lewis valéncia octeto
Nio; ha apenas 4 e  na
BeH H:Be:H 4 % ]
2 camada de valéncia do Be
H:B:H Nio; hé 6 apenas e na
BH b 6 .
8 H camada de valéncia do Boro

No caso do boro e do berilio, dizemos que ha deficiéncia de elétrons
na camada de valéncia. De fato, compostos de boro sio muito reati-
vos frente a compostos que tém par de elétrons nio ligantes, como
a amonia, de modo que, no produto, o boro apresenta a camada de
valéncia com oito elétrons:

g:Nem + HiBH . m:NiBig
H H HH

O nitrogénio forma 6xidos que apresentam um elétron desempare-
lhado; sdo chamados radicais livres. Quaisquer outras espécies quimi-
cas que tenham elétron solitario sio ditas espécies radicalares.

Sempre que a soma dos elétrons de valéncia der um ntimero impar,
serd impossivel ordenar todos os elétrons em pares, nido podendo,
portanto, a regra do octeto ser cumprida.

Nome e estrutura de Lewis |N° de elétrons de| Obediéncia 3 regra do
valéncia octeto
NO Oxido de nitrogénio
Nio; ha 9 e” de valéncia no N.
o ;
:N:O0: E um radical livre
NO, Diéxido de nitrogénio
Nao; hd 7 e” de valéncia no N.
. 17 )
:é; N::()": E um radical livre

Espécies radicalares sao muito reativas, justamente por terem um
elétron desemparelhado.
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10.3.2 - Ressonancia

O termo ressondncia sugere movimento; aplicado as ligacdes

Aregra do octeto de Lewis nio se aplica a todos os elementos, mas é
util para explicar reacdes e prever a geometria das moléculas.

quimicas, sugere movimento de elétrons por toda a molécula.
Esse fenémeno permite explicar o comprimento das ligagdes em
compostos que apresentam ligagdes simples e multiplas.

Vejamos o caso classico do ozénio, O,. Podemos representa-lo por
duas estruturas (os pares de elétrons ligantes sdo representados por
traco):

O < O
Jdo do

A seta dupla indica que as duas estruturas sdo possiveis.

Em ambas, hi uma ligacio O-O e uma ligagdo O=0. Sabemos que
ligacSes simples sio mais longas do que duplas e estas, mais longas
do que as triplas:

ligac6es simples > ligacdes duplas > ligacdes triplas

No caso do ozoénio, as ligacdes deveriam ter comprimentos
diferentes, mas a experiéncia mostrou que sio iguais. Isso nos forca
a representa-lo com as duas estruturas; a estrutura provével deve
ser uma tnica hibrida, produto das duas estruturas candnicas de
ressonancia.

OUTROS EXEMPLOS (os pares de elétrons no ligantes estdo representados):

Ion carbonato:
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Triéxido de enxofre:

@) 0 @)
Il I |

«—> S >

N\
o o o Yo

10.3.3 - Ordem e comprimento de ligacio

A ordem da ligagdo (0.£.) diz respeito ao ntimero de pares de elétrons
que ligam dois 4tomos. Entre dois 4&tomos pode haver 1, 2 ou 3 pares
de elétrons. Entao, uma ligacio pode ser simples, dupla ou triplice.
Vamos determinar a ordem da ligagio nos seguintes exemplos:

a) H,, H:H
Nimero de ligacdo =1
Ndmero de paresde e” =1

Ordem de ligagio =1

b) CO,, 0:C:0
Numero de ligacdo entre Ce O =1
Nimero de pares de e entre Ce O = 2
Ordem de ligacdo = 2

A molécula é simétrica de modo que basta determinar a 0.2
para uma ligacio C = O.

9) €, Hell=Cely
Numero de ligagio entre Ce C= 1
Numero de pares de e entre Ce C = 3

Ordem de ligacdo = 3

Para espécies quimicas que apresentam ressonancia, a ordem da liga-
¢do pode ser fracionaria. Vejamos o ion carbonato:

O carbono (4tomo central) faz 3 ligacées

CO.> e
3 C=0/{0.L. = 2 pares de e7/1 ligacio = 2

C-0{o.2. =1par dee/1ligacio=1

No total, sdo 3 ligacdes feitas com 4 pares de elétrons. Portanto, a
ordem da ligacio é 4/3 = 1,33.
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Ordem da ligacdo

(para uma ligacio)

Ordem da ligacdo para

moléculas ou ions

_ n°de pares de elétrons compartilhados entre A-B

n° de ligacbes entre A-B

n° de pares de elétrons compartilhados entre A-B

n° de ligacbes

poliatémicos
OUTROS EXEMPLOS:
Ozbénio Diéxido de enxofre Benzeno
|
BN A S S H C H
o o o Yo o? 0 o \O \C/ %C/
I |
C —C
H/ \C| 2 \H
H
3 3 9
0. ===15 0..===15 ol ===15
2 6

H4 uma relacio direta entre a ordem e o comprimento da ligacao.
Quando se comparam as liga¢des feitas entre mesmos dtomos, por
exemplo, C-C, N-N, O-0, pode-se generalizar: -> = > =.

Por exemplo:

Ligacdo c-C Cc=C C=C
0. 1 2 3
154 134 121

Comprimento da ligacdo

(pm) *

*1pm=102m

E possivel prever, qualitativamente, o comprimento das liga¢des
conhecendo o tamanho relativo do raio dos 4tomos dos elementos.
Por exemplo: C-H > N-H > O-H, uma vez que o comprimento do
raio segue a ordem:

C>N>0

Outro parametro relacionado 4 ordem e ao comprimento da ligagio
é a energia da ligacdo: ligagdo simples < ligacdo dupla < ligacdo
triplice.
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Por exemplo:

Ligagio 0.L. Energia da ligacio/ kJ mof?
C-N T 286
G0 1 358
C-F 1 467
G kL 347
C=C 2 612
C=C 3 838

O que vimos a respeito da ligacdo covalente sio os fundamentos
tedricos mais gerais. Vejamos, em seguida, as teorias que tratam a
ligacdo com mais profundidade e os respectivos modelos.

10.4 ATEORIA DA LIGACAO DE VALENCIA - TLV

A TLV, Teoria da Ligacdo de Valéncia, trata da ligacio covalente
sendo contemporanea e produto da mecinica quintica. Como o
nome sugere, a TLV considera que a ligaco é feita pelos elétrons de
valéncia situados nos orbitais atémicos.

Essa teoria foi a primeira a postular que os elétrons da camada de va-
léncia situados em orbitais atémicos se emparelham em conseqiiéncia
da interpenetracio de dois orbitais atémicos (AO), sem perda de suas
identidades at6micas. Vejamos a descrigio da molécula H,, Figura 44,
pela TLV. O par de elétrons compartilhado pode, simultaneamente,
ocupar os orbitais dos dois 4tomos de hidrogénio ligados. A interpene-
tracio dos orbitais gera uma regido de alta densidade de probabilidade
eletrénica (\vz) entre os nucleos, a qual mostra uma simetria cilindrica
resultante da simetria esférica dos dois orbitais 1s. Uma ligacio com
essa simetria cilindrica é denominada ligacio sigma (), termo em-
prestado da teoria dos orbitais moleculares, que veremos adiante.

1sa
Ha

i

Regido de Superposicdo

FIGURA 44 - Formagio da ligagao o,
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Dois orbitais p também podem formar uma ligacdo sigma, desde
que estejam no mesmo eixo e que a interpenetracdo seja frontal,
de modo a gerar a simetria cilindrica em torno do eixo de ligacdo
(Figura 45).

Orbital p Orbital p
Superposig¢éo sigma

p-p

FIGURA 45 - Formagio daligacio 5,

Outra possibilidade é de que dois orbitais p, em eixos diferentes e
paralelos, se interpenetrem lateralmente, resultando a ligacdo pi,
T, termo também emprestado da teoria dos orbitais moleculares
(Figura 46).

v

orbital p + orbital p ligacdom

FIGURA 46 - Formacio da ligacdo 1t

Podemos ver que a interpenetracio ocorre em duas regides opostas
(acima e abaixo) em relacdo ao eixo de ligacdo e, portanto, a simetria
deixa de ser cilindrica. Um orbital s e um orbital p também podem
formar uma ligacdo sigma, ¢ . Como o orbital s é esférico, a
interpenetracio pode ocorrer segundo qualquer eixo, x, y ou z.

FIGURA 47 - Formagio de uma ligacao o,



O modelo da TLV propde, entio, que a ligagdo quimica se faz quando
dois orbitais atdmicos da camada de valéncia, um de cada 4tomo, se
interpenetram sem perda das suas identidades atémicas e se matém
ligados devido ao compartilhamento de dois elétrons, um de cada
orbital atémico (W2 é maximo entre os niicleos).

No caso da molécula de dihidrogénio, H,, ha ligacio quimica por
compartilhamento dos dois elétrons oriundos dos dois orbitais 1s,
formando uma mistura dos dois orbitais, tal como mostrado na
Figura 44. Para a molécula de difltor, F,, a Figura 45 ilustra bem a
formacéo da ligacio segundo o modelo.

No caso da molécula de dioxigénio, O,, 0s dtomos de oxigénio dispsem
de dois orbitais p semipreenchidos (com um elétron somente), cada
um. Devido & geometria dos orbitais p (estio a 90° um do outro),
quando dois orbitais p se interpenetram frontalmente, formando
uma ligacdo do tipo sigma, Figura 45, os outros dois orbitais p,
somente podem interpenetrar-se lateralmente, de acordo com a
Figura 46, formando uma segunda ligacdo, mas dessa vez do tipo
pi ( é méximo entre os nucleos mais acima e abaixo do eixo que os
contém). Portanto, a molécula possui ligacdo dupla entre os seus
atomos.

Namoléculadedinitrogénio, N,, cujos stomosindividuaisapresentam
trés orbitais p semipreenchidos, acontece algo similar ao anterior, s6
que, dessa vez, além das ligacdo sigma e pi formadas, h4 uma terceira
ligacdo também do tipo pi, de mo do que a molécula possui ligacio
triplice.

10.4.1 - Hibridizacdo dos orbitais atdmicos

A TLV teve dificuldades para explicar a molécula de metano, CH ”
pois o dtomo de carbono, tendo dois orbitais p semipreenchidos, s6
poderia formar a molécula CH, compartilhando seus dois elétrons 2p
com os elétrons 1s de cada hidrogénio e formando duas ligacées G,
tal como mostrado na Figura 47. Além disso, as ligacées formariam
um angulo reto. No entanto, a experiéncia informa que a molécula
de CH, é instéavel, tendo uma vida média de alguns poucos micros-
segundos; em compensacio, a molécula que existe, porque é estavel,
é a molécula de CH,, a qual é perfeitamente tetraédrica, as quatro
ligacées tém comprimento e energia iguais. O esquema ilustra o que
foi anteriormente discutido.

AULA10
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C:[He]2s? Zp; pyI sz ou

Neste caso, a TLV mostra-se limitada, j4 que nio consegue explicar
a existéncia da molécula de metano, que é estivel; em compensacéo,
prevé a molécula de CH,, a qual, como ja dissemos, ndo é estavel.
A solugio foi proposta por Linus Pauling, que sugeriu a hibridagio
dos orbitais atémicos da camada de valéncia de modo que, antes de
se ligar, um 4dtomo reestrutura seus orbitais originando os orbitais
hibridos que formaro as liga¢Ges.

O numero de orbitais hibridos é igual ao nimero de orbitais atémicos
que participam do processo de hibridacdo. Isso deve acontecer
para que haja orbitais suficientes para acomodar todos os pares
eletronicos existentes antes da hibridacéo.

Entio, 1 OAs + 1 OA p = 2 OA sp (cada orbital hibrido comporta
2e)

10As + 20Ap=3OAsp’

10As + 30Ap=40Asp®
Voltemos ao caso do CH,. O orbital s, mais os trés orbitais p (p,, P,

p) da camada de valéncia hibridam, produzindo quatro orbitais
hibridos do tipo sp® de mesma energia.

28 o e
2s _ — — — — _— sp3
a) antes da hibrida¢io b) depois da hibrida¢io

Os quatro orbitais hibridos sp® se orientam espacialmente de modo a
minimizar as repulsbes eletrénicas, gerando a geometria tetraédrica,
em que o angulo entre cada um dos orbitais sp* é de 109°28'. Cada
ligacio C-H é feita entre um orbital sp® do carbono e um orbital s do
hidrogénio, portanto, o carbono faz quatro ligagées sigma do tipo
O,,; (Figura 48).



S * Py+P,+ Py, Quatro orbitais hibridos sp®

FIGURA 48 - A formacéo dos quatro orbitais hibridos sp?

Utilizando esses orbitais hibridos, a molécula de metano fica expli-
cada do ponto de vista eletrénico e geométrico, como mostrado na
Figura 49.

FIGURA 49 - Ligacées da molécula de metano usando orbitais hibridos sp®

Outra forma de mostrar a formagio de orbitais hibridos é por meio
da notagdo de diagrama de orbitais, tal como pode ser visto no es-
quema a seguir.

AULA 10
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|

|

| l |

I e = e s e e |
|

|

B B l

|

|

|

1

3 3 3 3

s’ sp® ST s

C<Tl i Tl>

A formacio e a forma dos orbitais hibridos sp? e sp sio mostrados
na Figura 50.

Orbital s puro Orbital p puro Orbital hibrido sp

FIGURA 50 - Orbitais hibridos sp® e sp
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A Tabela a seguir mostra as possibilidades de formacio de orbitais
hibridos.

Tabela 10.3
Possibilidades de formacio de orbitais hibridos

Orbitais atémicos | Orbitais Orbitais Geometria Numero
hibridos |atémicos sem hibridar de orbitais
hibridos
sS+p sp Dois orbitais p Linear 2
S+p+p sp? Um orbital p Triangular 3
S+tp+p+p sp? Nenhum Tetraédrica 4
d+s+p+p dsp? 4 orbitais d Quadrada 4
d+s+p+p+p dsp? 3 orbitais d Bipirdmide 5
Trigonal
d+d+s+p+p+p dsp? 2 orbitais d Octaédrica 6

Podemos observar que, se um atomo hibrida dois orbitais atémicos da
camada de valéncia, por exemplo, um orbital s e um orbital p, d4 origem
a dois orbitais hibridos sp; da mesma forma, um s e dois p fornecem
trés orbitais hibridos sp?. Os orbitais p que ndo participam da hibridacio
podem formar ligacées 7.

Examinemos a molécula HBC—CH3. Consideremos um dos carbonos
como o carbono central (para o outro valem as mesmas consideracées).

H

FIGURA 51 - Liga¢Ges no etano utilizando orbitais sp® de cada carbono

Consideremos que cada 4tomo de carbono precisa dispér de quatro
ligacdes simples e, por isso, deve hibridar os orbitais da camada de
valéncia de modo a obter quatro orbitais hibridos. A tinica possibilidade
é recorrer aos quatro orbitais hibridos sp® tal como pode ser visto
na Figura 51. O esquema a seguir mostra a hibridacso utilizando a
notacio de diagrama de orbitais.
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3
(&)

(o))

|
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|

a(l) Dottt BN e(D)

sp? sp? sp® sp? sp? sp* sp* sp?

10.4.2 - Decidindo o tipo de hibridizagao: o niimero estéreo

O nimero estéreo também significa nimero de coordenacio (NC) e in-
dica o nimero de pares de elétrons em torno do 4tomo, PL e PNL.

Uma forma de determinar o tipo de hibridac¢io que utiliza um dtomo
qualquer em uma molécula é determinar o chamado numero estéreo.

Estéreo significa espaco, no sentido de volume, e, por isso, o nimero
estéreo é o niumero de dtomos ligados diretamente ao dtomo central,
para o qual queremos definir o tipo de orbital hibrido que esse 4tomo
central utiliza e o nimero de pares de elétrons nio ligantes (PNL)
em torno dele.

No caso que acabamos de examinar, um dos 4tomos de carbono tem
ndmero estéreo (NE) quatro, porque tem quatro dtomos ligados a
ele diretamente e nenhum par nio ligante. Logo, esse dtomo de car-
bono deve ter quatro orbitais hibridos. Examinando a tabela dos di-
versos tipos de orbitais hibridos, dada anteriormente, vemos que ha
dois tipos de orbitais hibridos que satisfazem essa condigao: eles s&o
o orbital hibrido dsp?, de geometria quadrada, e o sp®, de geometria
tetraédrica. No caso do 4tomo de carbono, devemos decidir pelo sp°,
pois o dtomo de carbono néo possui orbitais d.

10.4.3 - A molécula de etileno, H,C = CH,

O nuumero estéreo de um dos dtomos de carbono é trés, e portanto
a hibridaciio apresentada é sp®. O mesmo raciocinio é valido para o
outro dtomo de carbono.

A Figura 52 mostra a ligagdo que se estabelece segundo o modelo
dos orbitais hibridos.
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FIGURA 52 - Ligagdes no etileno utilizando orbitais sp® de cada carbono para explicar a ligacio

sigma. A ligacdo pi deve-se 4 interpenetragio dos orbitais atémicos p

O esquema a seguir mostra a hibrida¢io utilizando a notacio de dia-
grama de orbitais.

10.4.4 - A molécula de acetileno, HC = CH

O nimero estéreo, NE, de um dos d4tomos de carbono na molécula
de acetileno é dois, e portanto a hibridacio exibida pelo 4tomo de
carbono é sp. O mesmo raciocinio é vélido para o outro dtomo de
carbono.

A Figura 53 mostra a liga¢o que se estabelece segundo o modelo dos
orbitais hibridos.

FIGURA 53 - Ligacbes no acetileno utilizando orbitais sp de cada carbono para explicar a ligacdo sigma. A ligacio pi deve-se a
interpenetracdo dos orbitais atomicos p
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O esquema a seguir mostra a hibrida¢io utilizando a notagdo de
diagrama de orbitais.

10.4.5 - As moléculas de dgua e de amonia

Uma vez feita a estrutura segundo Lewis, podemos ver que o 4tomo
de oxigénio possui niimero estéreo quatro, devido a existéncia de
dois 4tomos ligados e de dois pares nio ligantes. Da mesma manei-
ra, o niimero estéreo do 4&tomo de nitrogénio na molécula de amoénia
é quatro, devido 2 existéncia de trés dtomos ligados e um par nédo
ligante.

Podemos concluir que tanto o dtomo de oxigénio como o de nitrogé-
nio utilizam orbitais hibridos do tipo sp®. Nas figuras 54 e 55, estdo os
desenhos correspondentes para melhor visualiza¢do das liga¢des.

H

FIGURA 54 - Ligagées na molécula de 4gua utilizando orbitais hibridos sp* do oxigénio

H

FIGURA 55 - Ligag6es na molécula de aménia utilizando orbitais hibridos sp® do nitrogénio
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ATLV é extremamente ttil para determinar a geometria molecular e
permite uma andlise quantitativa e qualitativa das ligacées quimicas
existentes na molécula. No entanto, hd algumas propriedades
moleculares que ndo podem ser explicados poressa teoriae quedevem
receber outro tratamento teérico. Um exemplo classico é a molécula
do oxigénio, cujo paramagnetismo nio pode ser descrito pela TLV e
nem pode ser representada pelas estruturas de Lewis. Neste ponto,
a teoria dos orbitais moleculares, TOM, a qual foi desenvolvida
paralelamente & TLV, descreve melhor a ligacio quimica. Apesar
disso, devido a sua complexidade, nio é tio divulgada quanto a TLV,
mas devemos estuda-la, pois se trata da melhor teoria para descrever
a ligacdo quimica de que dispomos na atualidade.

10.5 ATEORIA DOS ORBITAIS MOLECULARES - TOM

Segundo a TOM, todos os elétrons (e nio apenas os elétrons de va-
léncia) participam da formagio da molécula quando dois dtomos se
ligam. Portanto, todos os orbitais atémicos (OA) de um atomo se
combinam com todos os orbitais atémicos do outro 4tomo, para for-
mar orbitais moleculares (OM). O ntimero de OM deve ser igual ao
numero de OA.

Para que ocorra a formagio de um OM é preciso que:
1) os dois OA tenham energias comparaveis;
2) ocorra combinacio dos OA;

3) ocorraum abaixamento de energia, para que a espécie formada
seja estavel.

Ja sabemos que a funcdo de onda y descreve o elétron e, por conse-
quéncia, o orbital; y? significa a densidade de probabilidade eletrs-
nica.

Schrédinger mostrou que as fungées de onda » (para o elétron do
atomo A) e y, (para o dtomo B) podem ser somadas e subtraidas
e que as fung¢bes resultantes descrevem os orbitais moleculares. O
método matematico é denominado Combinacio Linear dos Orbitais
Atdmicos (CLOA), que pode ser simplificado como se segue:

VEY Ry, e W=y, -y,

Como é mais prético trabalhar com o significado de 2, podemos
elevar ao quadrado as duas expressdes anteriores:

Wy + W) =y, 4 29,y + 2 I
(W, -We? =y, -2y, y, + y,2 II

A e . «
A mecanica quantica informa que, para (y » tWp)?% as ondas estdo em
fase e ocorre uma sobreposicio construtiva (como acontece com as
ondas na superficie de um lago). Para (y 4+~ V)% asondas estdo forade
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fase e se anulam. No primeiro caso (I), é alta a densidade eletrénica
entre os nucleos, e a equacgdo descreve 0s orbitais moleculares ligantes,
OML; no segundo caso (II), a densidade eletrénica entre os nucleos é
muito baixa, e a equagao descreve os orbitais moleculares antiligantes,
OMAL, indicados por um asterisco. Esses orbitais estdo separados
por uma diferenca de energia; o OML se forma com abaixamento de
energia (em relagdo aos OA) e 0 OMAL, com aumento de energia.
A estabilidade da molécula formada vai depender do nimero de
elétrons presentes nesses orbitais: havendo mais elétrons nos OML,
de menor energia, a molécula é estavel. Os OMAL, mais energéticos,
contribuem para desestabilizar a molécula. Segundo a TOM, dois
orbitais atémicos s se combinam linearmente para formar G_e G:.
Vejamos a Figura 56.

A subtracio dos orbitais eletrnicos leva a densidade de
elétrons mais baixa na regido da superposicao

|
,
1
@ e
1
.
'

Orbital sigma antiligante
(com um nodo)

Orbital sigma ligante

A adicio dos orbitais eletronicos leva a densidade
de elétrons mais elevada na regiao da superposicao

FIGURA 56 — Orbitais moleculares ligante e antiligante: 5 e 6"

Dois orbitais p também se combinam linearmente para formar orbi-

. * *
tais moleculares: c,ec,,men .

FIGURA 57 - Orbitais moleculares ligante e antiligante: 5_e cs;
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FIGURA 58 - Orbitais moleculares ligante a antiligante: e n*

Outra representacdo pratica é o diagrama dos orbitais moleculares, em
que os orbitais sido representados por linhas curtas.

/” T \\\
= g
= ~
2z - s % =
. _ - \7{ & ~ o
- i -7 ERS S S ™
- - i = ~ ~ s
P L 2 > &
X - -
P 3;*7,.\\ @.\ \\\ _ - 2%/ 2’3{’ 2p,
b =~ ~ -7 = -
~ ~ — &
~
g T bis -7
-
o y z/,
~ -
-
o, Oy
i & e
5 s ptsS
2s T e e 2s
GS
H H, H
o \
,
4
z g, ~
o 7 s
& % .
o T N 7’ |
= s N _Tl s
23] s
N 7
H O

FIGURA 59 - Diagrama dos orbitais moleculares

Podemos considerar, para moléculas homonucleares, N,, O, F, etc,,
que o abaixamento e o0 aumento de energia que acompanham a for-
macio dos OMs é simétrico.

De posse do diagrama de OM, a etapa seguinte é distribuir todos os
elétrons seguindo os principios j4 estabelecidos para o preenchimento
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dos orbitais atémicos: principio da edificacio (os orbitais sdo preen-
chidos a partir do nivel menos energético); principio da multiplicidade
maxima (em orbitais de mesma energia, o emparelhamento sé ocorre
depois que cada orbital recebeu um elétron); principio da exclusio de
Pauli (cada orbital comporta apenas dois elétrons). A ordem daligacdo
pode ser facilmente determinada somando-se todos os elétrons em
orbitais ligantes e subtraindo-se todos os elétrons em orbitais antili-
gantes. O valor encontrado é dividido por 2 e o valor resultante pode
ser um numero inteiro ou fraciondrio.

10.5.1 - A molécula de oxigénio

Lembremos que a ordem de ligacdo é 2, e que experimentalmente
foi determinado que ha 2 elétrons desemparelhados. Vejamos como
fica o diagrama de OM para O,

Figura 60 — Diagrama de OM para O,



AULA 10

10 eem OM ligantes - 6 e em OM™ _
2

Ordem de ligacio = 4e .2 pares

Podemos observar que ha 2e~ desemparelhados em orbitais 1, o que
justifica o paramagnetismo da molécula.

Aprendemos a escrever a configuracio eletrénica para os dtomos
(consulte sua Tabela Periédica); agora, vamos escrever a configura-
¢do para a molécula.

. <2 2 2 2 2 2 2 *1 1
OZ'GlsG 150256 ZSprT[yTCzTC ch z ?

que também pode ser escrita como:
0,:KKe?, 67, 0 m m?® n't 7't
2s 2s px y z y z
O simbolo KK representa a configuracio eletrénica fechada: By,
*,
2
L
A ordem dos niveis de energia para algumas moléculas diatomicas,
na ordem crescente de energia é:

* * _ * ok *
01 €O € 0p< 0, <O, <, =T, <T* =T, 4 Oy

Se, parauma molécula qualquer A, a ordem de ligacio é zero, significa

ATIVIDADE 17

Faca um diagrama de orbitais moleculares para as possiveis molé-
culas formadas com os elementos do 2° periodo (Li;; Be,, B, C, N,
O,, F,, Ne,). Determine a ordem de ligacio de cada uma e conclua
se todas podem ser formar.

que o balanco energético é zero e essa molécula nao pode existir, ou
seja, Ando seligaa A.

10.6 A LIGACAO METALICA E ATEORIA DAS BANDAS

A maioria dos elementos da Tabela Periédica forma metais: sio os
elementos metélicos. A teoria que descreve a ligacio metélica tam-
bém recorre & mecanica quantica e é representada pelo pogo de ener-
gia. O metal, independente de sua forma cristalina, caracteriza-se
por possuir ligagées deslocalizadas. Os orbitais atémicos de todos
os dtomos formam um ndmero muito grande de orbitais molecula-
res. Os elétrons ocupam esses orbitais moleculares segundo os trés
principios j& conhecidos: edificacio, Pauli e multiplicidade méaxima.
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Tomemos o berilio como exemplo. Sua massa atémica relativa é 9,0;
em 9,0 g de berilio hd 9 x 6,03 x 10*® dtomos.

Ent3o, para um idtomo de berilio escrevemos: Be: 1s? 2s? 2p? ou:

Zp_T_i___
25&

1SE

Levando-se em conta apenas a camada de valéncia, um 4tomo de Be
tem 4 OA (s, px, py, pz) para formar 4 OM; dois atomos, 2 x 4 AQ,
para formar 8 OM.

Vejamos de outra maneira:

Nimero de 4tomos de Be Nimero de AO Namero de OM
2 2x4=8 8

3 3x4=12 12

4 4x4=16 16

1000 4x1000 =4000 4000

6,022 x10% 4x6,02x10% 24,08 x10%
9,0x10% 9,0x6,02x10% 2,16 x10%

Entio, em 9,0 g de berilio, ha 2,16 x 10® orbitais atémicos s e p
para formar orbitais moleculares. Esses orbitais moleculares se
espalham e formam as bandas; parte dessas bandas esta ocupada por
pares de elétrons, e outra parte permanece desocupada. As energias
das bandas sio muito préximas, de modo que os orbitais podem
ficar deslocalizados sobre os atomos. No conjunto, as bandas ficam
parcialmente ocupadas: os elétrons ocupam as bandas de menor
energia, mas qualquer pequena quantidade de energia fornecida pode
deslocar elétrons, que passam a ocupar bandas desocupadas de maior
energia. A linha que separa as bandas ocupadas de menor energia
daquelas desocupadas de maior energia é denominada nivel Fermi.
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Energia

1 Atomo 2 Atomos 3 Atomos N Atomos

FIGURA 61 - Representacio esquematica da separacio das bandas de energia. Cada 4tomo contri-

bui com dois orbitais atémicos

Quando um elétron é promovido para acima do nivel Fermi, dois
niveis ficam ocupados por um tnico elétron. Esse movimento dos
elétrons explica a condutividade elétrica. Se a diferenca de energia
entre a banda que estd abaixo do nivel Fermi e a banda superior a ele
€ maior, o elétron promovido volta e libera essa diferenca de energia
na forma de luz, o que explica o brilho metalico.

A Figura 61 representa os conjuntos de bandas separadas pelo nivel
Fermi. As bandas (ou niveis) de menor energia sio denominadas
banda de valéncia e as de maior energia, bandas de conducdo. A Figura
62 também mostra o deslocamento de um elétron.

Energia

(O)

Niveis
ocupados

Niveis
ocupados

FIGURA 62 - Bandas de condugio e de valéncia num metal e deslocamento de um elétron por

injecdo de energia

A Teoria das Bandas explica a conducio metalica (elétrica e térmica)
e, também, o funcionamento dos semicondutores e dos isolantes. No
caso dos semicondutores, ha uma separacio de, aproximadamente,
50 a 300 kJ mof ™ entre a banda de valéncia e a banda de conducio,
de modo que é preciso injetar pequena quantidade de energia para
que a condugio ocorra. Nos materiais isolantes, a separa¢do é maior
e é da ordem de 500 kJ mo2-1, de modo que o material resiste a altas
temperaturas e ndo apresenta a conducio elétrica e térmica.
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I Lacuna de energia
Lacuna de energia

Energia
Energia

Niveis ocupados

Bandas de Valéncia

Niveis ocupados

Bandas de Valéncia

FIGURA 63 - Representacio de um semicondutor (& direita) e de um isolante (2 esquerda)

10.7 GEOMETRIA DAS MOLECULAS: ATEORIA DAS REPULSOES DOS PARES
ELETRONICOS DA CAMADA DE VALENCIA

Numa molécula em que h4 um atomo central ligado covalentemente
a varios outros dtomos, os pares de elétrons se arranjam de modo
a minimizar as repulsdes eletrénicas. A disposi¢do espacial desses
orbitais gera geometrias com forma e ngulos bem definidos.

No 4tomo central, os pares de elétrons ligantes (PL) e os pares de
elétrons nio ligantes (PNL) definem a geometria. Lembremos que
o PL + PNL definem o ntumero estéreo, NE (ou o nimero de coor-
denacio, NC). A nuvem eletrdnica com pares nao ligantes fica mais
expandida, gerando maior repulsio. Com relacio a repulsdo entre os
pares eletrénicos, podemos escrever:

PL-PL < PL-PNL < PNL-PNL

Alguns exemplos:

‘ ‘./—PNL PNL\..O- ./PNL .
H:N:H H 'H 0
H \ Y H IQ: H
PL H
PL
NH3 HQO CH4

Vamos analisar cada caso:

CH, - Em torno do atomo de carbono hé 4 PL. Dizemos que o ntmero
de coordenacio (NC) ou o numero estéreo (NE) é 4. Isso quer
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dizer que ha 4 ligantes (os 4 H). A figura geométrica mais

plausivel é o tetraedro, cujos angulos sio de 109,5°.

NH, - O nitrogénio tem 3 PL e 1 PNL. Seu nimero estéreo também é 4,
mas a geometria da molécula é uma pirdmide de base triangular,
cujos angulos sdo de 107°.

H,O - O oxigénio tem 2 PL e 2 PNL. Seu nimero de coordenagio
também é 4, mas a geometria da molécula é V e os 4ngulos sdo

mais fechados, 104°.

Esses trés exemplos ilustram o efeito das repulsées entre

PNL - PNL > PNL-PL > PL-PL.

Podemos notar que os pares de elétrons nio ligantes, que estio nos
dtomos que se ligam ao dtomo central (ligantes), nio interferem na
definicdo da geometria. A Figura 64 mostra as geometrias mais co-
muns encontradas nas moléculas.

Geometria

Angulos
Linear e . e 180°
Trigonal ’ ‘ 120°
plana .

LT

Tetraédrica 109,5°
Bipiramide 90°, 120°
trigonal
Octaédrica 90°

FIGURA 64 - Geometrias moleculares: orienta¢des espacias dos pares eletrénicos ao redor do

4tomo central
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H4 uma seqiiéncia de passos que conduzem & defini¢do da forma
geomeétrica da molécula. Antes, precisamos saber que:

a)
b)

9]

d)

e)

Sé sdo considerados os elétrons de valéncia.

Apenas os pares eletrdnicos em torno do dtomo central, da
molécula ou do ion, determinam a geometria, sejam PL ou
PNL. O ntmero de coordena¢io (NC) ou numero estéreo
(NE) corresponde & soma de todos esses pares eletronicos
(PL + PNL).

Para cétions, como por exemplo NH," e H,0", subtraimos um
elétron (ou um ntimero de elétrons igual & carga positiva) do
total de elétrons de valéncia; para anions como CO* e [,
somamos um numero de elétron igual a carga negativa.

Ligacdes duplas e triplas nio interferem na definicdo da
geometria.

A regra do octeto se aplica aos atomos ligantes; o atomo
central pode fugir a essa regra.

Vejamos, agora, as etapas que devemos seguir para chegar a geome-
tria molecular:

1°)

2°)

39)

4°)

59)

6°)

7°)

8°)

Definir qual é o 4tomo central. Em caso de davida, o 4tomo
de menor eletronegatividade costuma ser o 4tomo central.

Somar todos os elétrons de valéncia do 4tomo central e dos
atomos ligantes.

Sendo um cétion, deduzir um ndimero de elétrons igual a
carga positiva; se um anion, somar um nimero de elétrons
igual  carga negativa.

Aplicar a regra do octeto aos dtomos ligantes. Do total de
elétrons de valéncia, atribuir 1 octeto (8 elétrons, ou 4 pares)
para cada ligante, com exce¢io do hidrogénio, que aceita
apenas 2. Um desses pares faz a ligagio com o 4tomo central.
O ntimero de PL é igual a0 numero de ligantes (dtomos que se
ligam ao dtomo central).

Os elétrons restantes se arranjam em pares em torno do
atomo central — s3o os pares nio ligantes, PNL.

Determinar o ntmero de coordenacio (NC) ou numero
estéreo (NE): PL + PNL. Os PNL sio também denominados
de pares estereoativos, porque contribuem para a definicdo
da geometria.

Determinar a hibridacdo dos orbitais atémicos do dtomo
central — é o NE que indica qual é o tipo de hibrida¢do e
quantos OA participam para formar os orbitais hibridos.

Definir a geometria e os angulos de ligaco.

O quadro da Figura 65 ilustra todas as possiveis geometrias mais
comuns exibidas pelas moléculas.
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Pares de Elétrons Estrutura de Par Pares Pares Nao Estrutura Exemplos
Estereoativos de Elétrons Ligantes Ligantes Molecular
2 Linear 2 0 Linear Co,,N,0
=X
Linear HCN, NZO
X=
3 Triangulo 2 Trignglo SO, BE,, CH,0
eqiiilatero plano COZ, NO,;
X
N
3 1§ FormadeV SOZ, NOZ'
X
Z N
4 Tetraedro 4 0 Tetraedro CH,, NH/
)l( SO2, BE,
N
3 1 Pirdmide NH,, CRO;
trigonal SOx, PC
- H,0’
X
AR
2 2 FormadeV H,0, CO,
i
5 Bipiramide trigonal 5 0 Bipirdmide PCL;, SbCe,
trigonal
I
f .
4 1 Gangorra SE, ; TeCt;
1%
8 2 Formade T CeF,, BrE,
|
X.
|
2 3 Linear XeF2 i I3
}I(
6 Octaedro 6 0 Octaedro SE,, SiFY
Y | / PE;
X
/N
5 1 Piramide BrF,, XeOF,,
quadrada Sbce
~../
X
AR
4 2 Quadrado BrE,, XeF,
plano
\5(/
£

FIGURA 65 — Geometrias das moléculas de acordo com os pares eletrénicos
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EXEMPLOS

1° exemplo: SO,

atomo central: S

numero total de elétrons de valéncia: 6 + (2x6) =18 e”
ntmero de octetos = nimero de ligantes: 2x8 e =16e
numero de PL = nimero de ligantes: 2

namero de PNL = 18 e de valéncia — 16 e (2 octetos) = 2 e >
1 PNL

NCouNE=PL+PNL=2+1=3
hibridacdo do S: sp? (s + p + p = 3 sp?)
geometria: angular (originaria de triangular plana)

angulo de ligagdo: <120°

Devemos lembrar que:

e ocorre ressonancia no 802

e aligacio nt pode ser feita porque ha 1 AO p (puro) no S que nédo

participa da hibridacédo

e no O também h4 orbital p (puro)

2° exemplo: Determinar a geometria molecular do fon carbonato CO,*

atomo central: C

numero total de elétrons de valéncia: 4 + 3x6) +2=24¢
nimero de octetos: 3x8e =24 ¢

namero PL: 3

ntmero PNL: 24 e valéncia — 24 e (3 octetos) =0
NCouNE: 3

hibridacdo do atomo central: sp?

geometria molecular: triangular plana

angulos de ligagdo: 120°

3° exemplo: Determinar a geometria molecular do ion H,O*

itomo central: O

nimero total de e de valéncia: (6 +3) — 1 = 8 e valéncia

numero de duetos: 3 x 2 = 6 e (cada hidrogénio aceita apenas 2
e oulpardee)

numero PL: 3

ntmero PNL: 8 e valéncia - 6 e (2 para cada H) =2 e > 1 par
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NCouNE,3+1=4
hibrida¢do do 4tomo central: sp?

geometria da molécula: pirdmide trigonal (originaria do
tetraedro) 4ngulo de ligacdo < 109,5°.

4° exemplo: Determinar a geometria em torno dos dtomos Cl, Cz’
C,, C, e O, e os angulos a, b, ¢, d na molécula do 4cido acetil
salicilico.

¢
no..
..
a CllQ o
[N}
g .
H_ _C 0-c
e N d e
c \c)cs 3¢
/4
. 5
PN
B Y ¢ H
H

Néo precisamos determinar os elétrons de valéncia em moléculas
grandes. Vejamos como proceder:

C, Hé uma ligacdo m, portanto, a hibridacso ¢ sp? e resta um orbital p;
C, a geometria é triangular plana;
C, os angulos de ligacio sdo de 120° (a, b e ¢).
C, faz 4 liga¢bes, portanto, a hibridacio de C , €sp°;
a geometria € tetraédrica e os Angulos de ligacio sio de 109,5° (d).
Faz 2 ligacbes (2 PL) e apresenta 2 PNL;
portanto, seu NC é 4;
O, a hibrida¢io do oxigénio é sp?;
a geometria é V (originaria da tetraédrica);

o angulo C é < 109,5°.
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ATIVIDADE 18

Determine vocé a geometria em torno de todos os dtomos (exceto
do hidrogénio) e os angulos de ligagio na molécula da vanilina (es-
séncia da baunilha):

Y
!

&
H\C — C\\ _H

5° exemplo: Determinar a geometria molecular do SF
atomo central: S
namero total de e de valéncia: 6 + (6x7) =48 e
numero de octetos: 6x8e” = 48 ¢
nuamero PL: 6
ntimero PNL: 48 e-de valéncia — 48 e (6 octetos) = 0
NCouNE: 6
hibridacdo do S: sp°d®
geometria molecular: octaédrica

angulos de ligagdo: 90°

Podemos observar que o enxofre nio segue a regra do octeto.
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Interagoes quimicas

Objetivos:
- Analisar e diferenciar os tipos de interagées quimicas.
- Relacionar algumas propriedades com as interagdes quimicas.

11.1 INTERACOES INTERMOLECULARES - FORCAS DE VAN DER WAALS

As interacbes intermoleculares sdo responsaveis pela forca de coesio
dos materiais. Por exemplo, qual é a origem da forca que mantém unidas
um conjunto enorme de moléculas de 4gua no estado liquido, num copo
de 4gua? A resposta é a forca intermolecular, que é de origem primor-
dialmente eletrostatica.

N&o deve ser confundida com ligacdo quimica, j& que esta, além do
fator eletrostético, envolve a superposicso de orbitais atémicos. A liga-
¢do quimica é muito mais forte que qualquer interacio intermolecular;
de fato, de modo geral, as interacées intermoleculares sio em torno de
20% menores (e ainda menores) do que uma ligagdo covalente simples.
Assim, uma interacio eletrostitica entre um anion e um cation é mais
forte ainda do que uma ligacio covalente e por isso é considerada liga-
¢do i0nica, como ja vimos, e ndo uma interacio.

Existem varios tipos de intera¢des, devido aos varios tipos de espécies
quimicas existentes e que diferem na magnitude da energia envolvida
em cada uma delas. As interacdes que podem ocorrer entre diferen-
tes espécies quimicas estdo listadas a seguir em ordem decrescente de
energia.

11.1.1 - fon-dipolo permanente

E ainteraciio eletrostatica que se verifica entre um cition e/ou um anion
e uma molécula pol ar. Exemplo: quando dissolvemos NaCZ em agua
(molécula polar), o cation sédio e o 4nion C&- interagem com o dipolo da
molécula de d4gua de acordo com as suas cargas elétricas (Figura 66). Em
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dgua, esse tipo de intera¢io ocorre para todos os compostos i6nicos
que se solubilizam nela. De fato, a energia responséavel pela dissolucdo
desse tipo de composto em 4gua se deve a esta interacdo.

Em 4gua, NaCl(s) se dissolve facilmente a temperatura ambiente,
mas exige altas temperaturas para fundir. Podemos explicar a dis-
solucio a partir da equacio que relaciona a energia eletrostatica
da rede cristalina com a constante dielétrica do meio, ¢ , no caso, a
agua.

(a) Molécula polar de agua
atraida por um anion

5 0]

6+

(b) Molécula polar de dgua
atraida por um cation

FIGURA 66 — Intera¢io do tipo ion-dipolo permanente

E Zae

eletr.
4me v
em que
Z* e Z~ sdo as cargas do cition e do 4nion;
e? é a carga do elétron (e) ao quadrado;
r é o comprimento da ligagdo i6nica;
g_éa constante dielétrica da 4gua =80; e

47 sio constantes.

E a alta constante dielétrica da 4gua que contribui para a dissolucéo
do NaCl. A interagdo H,O — Na‘e HO - C&-, é forte, e, aos poucos,
todos ions se encontram hidratados, ou seja, em solugdo, como
mostra a Figura 67.
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Moléculas

dedgua o——0 %gg

FIGURA 67 — Mecanismo de dissolucio de um cristal de NaCe  em dgua

11.1.2 - fon-dipolo induzido

Um exemplo classico é a formacio do ion I,"a partir da moléculal, e
doionI (iodeto). A aproximacio do ion iodeto, I, a molécula de iodo
sofre uma deformacio de sua nuvem eletrdnica e se apresenta como
dipolo induzido.

I-1 + I~ — [[-1T— 1]

Determine sua geometria usando a teoria das repulsées dos elétrons
da camada de valéncia.

@ ()-&()-c=»

Nesse caso, a interagio ion-dipolo induzido é forte o suficiente para
estabelecer uma ligagdo (mais longa que a ligacio covalente I-I). A
espécie I,” interage com as moléculas polares H,O, sendo essa solugio
conhecida como “tintura de iodo”, de cor castanha, encontrada nas
farmicias.
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ATIVIDADE 19

Explique a interacdo BF, + F.

L

11.1.3 - Dipolo permanente - dipolo permanente

U caso especial ocorre com moléculas que tém um hidrogénio ligado
a 4tomo acentuadamente eletronegativo. Exemplos tipicos sdo H,O,
NH,, HF (e h4 muitos outros), em que a interacio é denominada “liga-
cdo de hidrogénio”. A importancia dessa ligacio é enorme, sobretudo
para os organismos vivos. As proteinas, moléculas que desempenham
intimeras funcdes (enzimatica, estrutural, fisiolégica, motora etc.)
sio mantidas integras por meio de ligacdes de hidrogénio (além de
outras como ligacdes S-S, idnicas etc.).

O H
/
K . H /H\ /H
Lo Ol N g’ 1  H-N—H

/O\HQ/ 2 H7N H H H — B H F e H—F
E H H

L

(o) SN
Pt H l H
H H H

FIGURA 68 - Representagio da ligacdo de hidrogénio em H,0, NH, e HF

A 4gua merece considera¢bes a mais.

Temperatura de Ebulicdo: sem as liga¢des de hidrogénio, a dgua
deveria ser gasosa & temperatura ambiente. O grafico da Figura 69
mostra as temperaturas de ebulicdo, TE, dos compostos simples
hidrogenados, formados por elementos de mesmo periodo. O efeito
das ligacdes de hidrogénio se reflete nas altas TE para HQO(Q), HE(®)
e NH,(9).




10—

Temperatura

-100—

Periodo

FIGURA 69 - Temperatura de ebuli¢io para alguns compostos hidrogenados

Densidade da 4gua: sabemos que a densidade da dgua liquida pura a
4,0'Cé1,0 gmL", e a densidade do gelo,a 0°C, ¢ 0,917 g.mL ™. Essa
diferenca é suficiente para que o gelo flutue na agua liquida. Vejamos
por que o gelo é menos denso. J4 vimos que a molécula H,O exibe
geometria V e tem dois pares eletrénicos nio ligantes no atomo de
oxigénio cuja hibridacio é sp®. Portanto, ao estabelecer ligacées de
hidrogénio, define-se uma geometria tetraédrica distorcida com o
oxigénio no centro (as ligages O-H sdo mais curtas que as ligacoes
de hidrogénio).

A 0°C formam-se redes expandidas, com espacos hexagonais que se
sobrepdem para formar o cristal de gelo. A separacdo das moléculas
de dgua no gelo (sélido) explica o aumento do volume e conseqiiente
diminuicio da densidade.

A 4,0°C, a dgua no estd toda fundida: por¢des liquidas de dgua ocu-
pam os intersticios da rede s6lida, aumentando a quantidade de H,O0
num determinado volume. Dai 0 aumento da massa e, portanto, da

densidade.

_ AULATM
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FIGURA 70 - Rede cristalina do gelo a 0°C (a esquerda) e 2 4,0°C (a direita)

Para os organismos vivos dos lagos e mares congelados, o fato deo
gelo flutuar é a garantia de sobrevivéncia. Abaixo da placa de gelo
formam-se correntes que transportam nutrientes e oxigénio; além
disso, a camada de gelo funciona como isolante térmico.

11.1.4 - Dipolo permanente-dipolo induzido

Essas interacdes sio responsaveis pela dissolugdo de gases na agua,
como 0O Oz(g), que é da ordem de 0,001% ou 10 ppm (partes por
milhio), mas suficiente para suprir a demanda dos organismos
vivos; o N,(g) e o CO,(g) sao também bons exemplos.

A polarizagdo de uma espécie apolar gera o dipolo induzido, e quanto
maior a polarizabilidade melhor definido fica o dipolo induzido, de
modo que a interacio com a molécula polar se torna mais acentuada.

11.1.5 - Dipolo induzido-dipolo induzido

Os dipolos resultantes da repulsio das nuvens eletronicas em moléculas
apolares interagem com forcas muito fracas. Em alguns casos, como o do
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iodo, essas interacdes so suficientes para manter o L, sélido, num arranjo
cristalino, & temperatura ambiente (até 25°C). Um pequeno aumento de
temperatura indica que ha energia para romper as ligacées, e 0 iodo subli-
ma. Outro exemplo bem conhecido é o gelo seco, CO,(s), que também se
cristaliza em baixa temperatura e sublima com pequeno fornecimento de
energia. [ (s) e CO,(s) sdo exemplos de sélidos moleculares.

Aintensidade dasforcas deinteracio foiavaliada experimentalmente;
uma aproximacdo é mostrada a seguir.

Tabela 11.1

Energia das interagdes quimicas, tipos de sélidos formados (para alguns casos)

e propriedades gerais (para alguns casos)

Espéci Energia Tipo de sélido
P -es Tipo de interacio P Propriedades gerais
quimicas kJ mo@ formado
fon - molécula fon - dipolo .
A 40 - 600 Cristal TF e TE variavel
polar permanente (Ion -DP)
1) dipolo permanente-
Moléculas dipolo permanente 5-25
Molecular
polares WREARR TF e TE baixas
2) ligacdo de hidrogénio 4-40
Molécula polar
e Dipolo permanente- TEeTE
- molécula ) ] ) 2-10
Spilas dipolo induzido (DP-DI) muito baixas
dipolo induzido dipolo
Moléculas .p - P TEeTE
induzido (DI-DI) ou 0,05-10 Molecular
apolares muito baixas

forcas de dispersio
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Solucoes
Uma ferramenta do quimico

Nesta unidade estaremos desenvolvendo os seguintes tépicos:
- Estudo das solugdes.
- Preparacio de solugdes.
- Propriedades coligativas.
- Carater acido/basico/neutro das solucées.

- Acidos e bases (fundamentos).

Dividimos esta unidade em 2 aulas. Procure aproveiti-las a0 maximo e
consulte a bibliografia complementar sempre que se fizer necessario.






AULA NPi

Solucoes
Uma ferramenta do quimico

Objetivos:

- Identificar uma solugdo e seus componentes.

- Reconhecer as diferentes possibilidades de medir a concentragio de uma solucio.
- Preparar adequadamente uma solucio.

- Relacionar e diferenciar as propriedades de uma solugdo e de seu solvente puro.

12.1 INTRODUZINDO O ESTUDO DE §OLUCOES:
MISTURAS HOMOGENEA E HETEROGENEA

Na maioria dos casos, classificar uma mistura em homogénea e
heterogénea é razoavelmente simples. Observe as imagens abaixo:

FIGURA 71 - a) Copo com 4dgua + areia b) Copo com 4gua + sal de cozinha

Néo hé ddvida de que a figura 4 esquerda é uma mistura heterogénea.
Ja a da direita (4gua e sal) é uma mistura homogénea.

Mistura homogénea: consiste em dois ou mais compostos na mesma
fase, ou seja, é completamente uniforme ao nivel de particulas.

Mistura heterogénea: consiste em dois ou mais compostos em que as
propriedades de uma parte sio diferentes da outra ou apresentam
uma textura desigual dos materiais.
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FIGURA 72 - Leite

Poderiamos classificar
as misturas como: so-
lucdes, suspensdes e
coléides. Ressalta-se
que a classificagdo ¢é
apenas uma maneira
de agrupar observan-
do-se certos critérios.
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Mas ha casos em que essa classificacdo ndo é tio simples. Um
exemplo classico é o leite.

Num primeiro olhar poderiamos classifica-lo como mistura homo-

génea. Definimos como mistura homogénea dois ou mais compo-
nentes em uma Unica fase. Poderiamos acrescentar que, para ser
homogénea, nenhuma separacéio deveria ser observada.

| Se deixarmos o leite em repouso, veremos a gordura se separar gra-
' dualmente. Isso indica que o leite ndo é uma mistura homogénea.
| A gordura do leite existe na forma de globulos com dimensées de
particula coloidal.

Esses glébulos dispersos na fase aquosa representam um estado
| intermediario entre uma suspensio (caso da areia e da 4gua) e uma
solucio; trata-se de uma emulsio.

Para uma mistura ser homogénea, sua composi¢io deve ser a mesma
em todas as partes da amostra. Tais misturas também sdo chamadas
de solugdes.

12.2 SOLUCOES

Solucdo é uma mistura homogénea de dois ou mais compostos em
uma tnica fase. Costuma-se tratar o componente presente em maior
quantidade como solvente e o(s) componente(s) em menor quanti-
dade como soluto.

Convivemos diariamente com intimeras solu¢des. A gasolina, usada
como combustivel, com todos os seus aditivos; os refrigerantes, com
o gas carbénico, os aglicares e os aditivos presentes; a solucio salina
(soro) usada em hospitais; produtos de limpeza a base de cloro ou
aménia, entre outros. Sdo todos exemplos de solucdes nas quais o
solvente é liquido.

Algumas solucdes, no entanto, nio envolvem solvente liquido. Eo
caso do ar que respiramos. Ele é uma mistura de vdrios gases. Tam-
bém ha solucées sélidas, como o ouro das joias, que é uma liga de
ouro e prata; e o ago, que é uma mistura de ferro e carbono, por
exemplo.

Vamos nos deter, neste estudo, principalmente nas solugbes cujo
solvente é liquido. Por experiéncia, sabemos que a adi¢do de soluto a
um determinado liquido mudard suas propriedades fisicas. Em regies
muito frias acrescenta-se um anticongelante ao radiador dos carros.
Ele impedira que o liquido congele, pois diminui sua temperatura de
fusdo, ou seja, muda uma das propriedades fisicas do liquido.
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Essas propriedades podem ser: a temperatura de fusio, a tempera-
tura de ebuli¢do, a pressdo osmética, a pressio de vapor e outras.
Chamamo-las de propriedades coligativas, pois dependem apenas do
numero de particulas de soluto por molécula de solvente, e nio da

natureza das particulas.

Arelagao de nimero de particulas do soluto por moléculas de solvente
expressa a concentragdo. Vejamos:

O ar é uma mistura de
gas nitrogénio (cerca
de 78%), gas oxigénio
(cerca de 21%), gés
carbénico (cerca de
0,035%), umidade, al-

| guns gases nobres etc.

Figura 73 - a) Agua de torneira

As solugdes sdo, aparentemente, iguais. Na dgua de torneira ha sais
dissolvidos, mas em pequena quantidade (maximo de 0,5 g/L). Na
dgua do mar também ha sais dissolvidos, porém, em quantidade
maior que na dgua de torneira (média aproximada de 18 g/L).

12.2.1 - Unidades de concentracio

Para analisar as propriedades coligativas, faz-se necessario medir as
concentra¢bes do soluto que expressem o néimero de moléculas ou
de ions do soluto por molécula de solvente.

b) Agua do mar

Ha4 varias unidades que expressam essa concentracio:

Concentracio em quantidade de matéria (mo2/L);

Molalidade;
Normalidade;
Porcentagem;
Concentracio comum;

Fracio Molar;

Ppm (parte por milhio);

Ppb (parte por bilhio).

Na 4dgua do mar hi
mais particulas de
soluto por molécula
de solvente do que
na 4gua de torneira.
Entdo, dizemos que
a dgua do mar é mais
concentrada que a
agua de torneira.
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Por recomendacdo da ITUPAC, Unifo Internacional de Quimica Pura
e Aplicada (International Union of Pure and Applied Chemistry), e por
praticidade, vamos nos ater a apenas trés delas.

19) Porcentagem ou titulo (em massa de soluto)

Para calcular o percentual de massa do soluto, podemos construir
uma regra de trés, como foi feito para a estequiometria.

massa total da solu¢do correspondea 100%

massa do soluto correspondea  x%

Se colocarmos 6,0 g de NaCZ(s) em 140,0 g de agua, teremos:
massa de soluto = 6,0 g 146,0 g de solugio correspondema 100%

massa da solucdo = 146,0 g 6,0 g de soluto correspondema x%

Resolvendo essa regra de trés, determinamos que a concentragao de
soluto é 4,1% (massa/massa ou g/g) na soluc¢io final.

29 Concentracéo comum (g/L)

E a relacdo entre a massa do soluto, normalmente em gramas, e 0
volume da solucdo, em litros. O célculo pode ser feito da seguinte
maneira:

Massa do soluto  no volume da solugio

Massa do soluto  em 1 Litro da soluc¢do

Ex: Ao colocar 6,0g de NaCZ em 140,0mL de 4gua, teremos:
6,0g em  140,0 mL
Xg em 1 Litro ou1000 mL

Ao resolvermos, chegamos a concentra¢io comum da solugdo, que é
42,85 g/mlL.

A unidade interna- = 39) Concentracdo em quantidade de matéria (mo/L)

cional de quantidade = )
' E arelaciio entre o ntimero de moZ do soluto e o volume da solugéo,

em litros. Para calcular, é necessario expressar a massa do soluto em
mo’.

de matéria é o moZ.
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1mo¥ corresponde a massa molar (ver Tabela Periédica)

xmol corresponde a massa de soluto

Ap6s converter a massa do soluto em mo#:

mo¥ do soluto no  volume da solucio

xmof dosoluto em 1 Litro ou1000 mL

ex: Ao colocar 6,0 g de NaC€ em 140,0 mL de agua, teremos 1 mo?
de NaC¢ = 58,45¢g

1 mol corresponde a 5845¢g
x mol corresponde a 6,0g
x= 0,103 mo#
Assim: 0,103 mof  contido em 140,0 mL
x mof contido em 1000 mL

Calculando, veremos que a concentracio molar dessa solucio sera,
aproximadamente, 0,735 mo#/L.

ATIVIDADE 20

1- Calcule a concentragio em porcentagem, em g/L e em quantidade de matéria de 200,0 mL de
uma solucdo de NaOH preparada usando 8,0 g do soluto.

2- Qual serd a concentracdo, em quantidade de matéria, da solugdo preparada usando 500,0 mL ‘
de 4gua e 70,5g de CuSO, sélido? Considere que o soluto nio interfere no volume da solucio.

i
3-Para limpar uma maquina agricola, o agricultor preparou uma solucdo com 4,0 L de 4gua e '
400,0 g de NaOH(s). Considerando que o soluto usado é puro e que ndo interfere no volume da |
solugdo, qual é a concentracio dessa solucio em porcentagem? :
|

|

|

4- Uma solugdo é obtida dissolvendo-se 1,25 g de C,H,OH em 11,6 g de 4gua. Para ela, calcule:
a) a porcentagem em massa de C,H.OH; v

b) a concentragio em quantidade de matéria.
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12.3 PROPRIEDADES COLIGATIVAS

Agora que ja conhecemos um pouco mais sobre concentra¢io, vamos
tentar entender algumas propriedades fisicas das solugées.

O que significa o termo coligativas?

Essa palavra, derivada do latim, significa reunidas ou ligadas entre
si. Ao falarmos de propriedades coligativas estamos nos referindo a
algumas propriedades fisicas comuns a todas as solugdes.

Sabemos que as propriedades de uma solugao diferem consideravel-
mente das propriedades do solvente puro. Elas dependem, princi-
palmente, da concentragio das particulas do soluto, e ndo da natu-
reza dessas particulas.

Entre essas propriedades estio a pressdo de vapor, a pressio os-
mética, a elevacio da temperatura de ebulicio e o abaixamento da
temperatura de congelamento. Isso significa que qualquer solucio
aquosa contendo 0,5 mo¢ de particulas de soluto por litro, terd a
mesma pressio de vapor, pressio osmotica, temperatura de ebuli-
cdo ou temperatura de congelamento. E isso independe da natureza
quimica das particulas do soluto.

ATIVIDADE 21

Faca o seguinte experimento (vocé precisara da ajuda de alguém):

a) Coloque 4 guardanapos de papel préximos.

b) Pingue, a0 mesmo tempo, trés gotas de 4gua, 4lcool, acetona e éter, respectivamente, nos

quatro guardanapos.

¢) Observe e marque o tempo que cada material gasta para evaporar completamente.

' d) O tempo foi 0 mesmo? O que isso significa?
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12.3.1 - O que é pressdo de vapor?

Essa tendéncia que as moléculas tém de entrar na fase de vapor a
uma determinada temperatura, é chamada de volatilidade. Quando
se estabelece um equilibrio entre a quantidade de vapor e de liqui-
do, entio a substincia tende a diminuir ou cessar a evaporagdo ou,
como seria mais correto falar, a taxa de condensagio é igual a taxa de
evaporacio. Esse equilibrio é denominado pressdo de vapor.

Essa tendéncia que as moléculas tém de entrar na fase de vapor a
uma determinada temperatura é chamada de volatilidade. Quando
se estabelece um equilibrio entre a quantidade de vapor e de liquido,
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entdo a substincia tende a diminuir ou cessar a evaporagao ou, como
seria mais indicado falar, a taxa de condensacio é igual 4 taxa de
evaporacdo. Esse equilibrio é denominado presséo de vapor.

Abaixamento da pressao de vapor

Quando preparamos uma solugio, a pressio de vapor sobre a solucio
é diferente da pressdo de vapor sobre o solvente puro. J4 se observou
que a pressdo de vapor sobre a solugio é mais baixa do que a pressio
de vapor do solvente puro. Isso acontece devido ao aumento das forcas
quimicas de interacio.

12.3.2 - O que é osmose?

Osmose é considerada como o movimento das moléculas de solvente
através de uma membrana semipermeével, de uma regizo de concen-
tracdo de soluto mais baixa para uma regiso de concentracio de so-
luto mais alta. A pressio exercida pelo solvente em direcio a solucio
mais concentrada é chamada de pressdo osmdtica.

ATIVIDADE 22
Faca o seguinte teste:

a) Coloque, em duas provetas (ou outro recipiente de vidro) duas cenouras de tamanhos seme-
Ihantes.

b) Cubra uma delas com dgua de torneira (solucio hipoténica em relacio a cenoura) e a outra com
uma solugio concentrada de 4gua e sal de cozinha (solugao hipertdnica em relacio i cenoura).

¢) Apés algumas horas, observe o que acontece.

Parte da 4gua contida na cenoura migrara para a solucio concentrada estabelecendo um equi-
librio. E claro que esse equilibrio nunca ser4 totalmente estabelecido, mas a osmose acontece
visando a esse equilibrio.

A pressdo osmética depende, entio, da diferenca no nimero de par-
ticulas nas duas solugdes que estio separadas pela membrana semi-
permedvel. Quanto mais concentrada for uma solucio, maior serd a
pressdo osmética exercida pelo solvente da solucio menos concentrada.

A solugzo hipoténica é menos concentrada em relagio a uma solucio tomada como referéncia.
Neste caso, o solvente migrard no sentido da solucdo de referéncia (mais concentrada). Ao con-
trario, se a soluco for hiperténica, mais concentrada do que aquela tomada como referéncia,
0 solvente migrara no sentido da solugio hiperténica, que é mais concentrada. Se as duas so-
lugbes tém a mesma concentragio, elas sio isotonicas e estio em equilibrio, mesmo ocorrendo
fluxo de solvente.
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Importante

Vocé ja deve ter ouvido que é aconselhavel lavar os olhos com agua
boricada. Trata-se de uma solu¢io isoténica. Assim, ao entrar em
contato com os olhos, tende a ndo haver troca de sais ou ions.

12.3.3 - O que é temperatura de ebuli¢do?

A medida que fornecemos calor a um determinado liquido, a veloci-
dade de evaporacio aumenta, promovendo o afastamento dos gases
da atmosfera.

Fornecendo quantidade suficiente de calor, chegaremos a uma tem-
peratura na qual a pressdo de vapor do liquido iguala-se & pressdo
atmosférica e, neste caso, a temperatura do liquido ndo mais au-
mentara.

Portanto, a temperatura de ebuli¢do de um liquido é a temperatura na
qual a pressio de vapor é igual & pressdo externa.

| Alguns livros simplificam este conceito dizendo que temperatura de ebulicio é aquelana qual um

| liquido passa do estado liquido para o estado gasoso. Esse é um conceito errdéneo, ja que a dgua,
| por exemplo, evapora em qualquer temperatura. A temperatura mais alta em que ela se mantém
| no estado liquido, numa presséo normal, seria uma definicio aceitdvel para temperatura de

ebulicio.
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Ao acrescentarmos soluto e sendo ele menos volatil, ocorrera uma
mudanca na temperatura de ebulicio. Um solvente ndo volatil faz
baixar a pressio de vapor. Ao baixar a pressdo de vapor, torna-se
necessario fornecer mais calor para que o solvente evapore. Isso
eleva a temperatura de ebulicdo.

Portanto, uma solucio cujo soluto é menos volatil que o solvente
ter4 uma temperatura de ebulicio maior do que o solvente puro.

12.3.4 - O que é temperatura de congelamento?

Para uma substancia pura, a temperatura de congelamento ¢ a mesma
que a temperatura de fusdo. Entdo, para a agua, se considerarmos
uma redugio gradativa da temperatura ambiente, chega-se a uma
temperatura na qual a 4gua nio mais se mantém no estado liquido,
solidificando-se. Esta é a temperatura de congelamento.

Ao compararmos uma solucdo e o seu solvente puro, podemos
perceber que na solugio ocorre um abaixamento da temperatura de
congelamento.
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E comum, em regi6es muito frias, a adicio de um anticongelante aos
combustiveis dos carros. A fun¢io do mesmo é baixar o ponto de
congelamento, impedindo que o combustivel congele na temperatu-
ra que congelaria na auséncia dessa substancia. Ao aumentar o nu-
mero de particulas na solugdo ocorre o abaixamento da temperatura
de congelamento e/ou de fusio.

12.4 PREPARANDO SOLUCOES

Uma tarefa importante do quimico e do professor de Quimica
é preparar determinados volumes de solu¢des de concentracio
desejada. E essa prepara¢io sempre vai depender do tipo de soluto a
ser usado. Vamos considerar, neste item, os solutos sélidos, a diluicio
de solucées e os solutos liquidos concentrados. Vejamos, ento, cada
um deles separadamente.

Para preparar solugbes, é sempre aconselhavel usar vidrarias cujas
medidas sejam mais exatas; essas vidrarias sio ditas volumétricas.
Quando a 4gua é o solvente, é aconselhavel destili-la antes de usa-la.

12.4.1 - Preparo de solugdes a partir de um soluto sélido

Os reagentes encontrados no laboratério tém a denominacio PA.
(para analise). Isso significa que sio considerados puros. Sdo esses
reagentes que vamos usar no preparo de solucées.

1°) Porcentagem ou titulo

Vamos supor que vocé queira preparar 250,0 mL de uma solucio de
NaOH cuja concentragio seja 10 %, ou 10,0g de NaOH em 100,0 mL
de solugio (p/vol.). Vamos precisar do NaOH(s), dgua destilada e um

baldo de vidro. E, ainda, sera necessario pesar a quantidade calculada
de NaOH.

10,0 gde NaOH(s) em 100,0 mL de solucio
xgdeNaOH (s) em 250,0 mL de solucio

10,0gx250mL
100mL

x = 25,0 g de NaOH

Conhecendo a massa necesséria, pesamos cuidadosamente, numa
balanca, esses 25,0 g de NaOH. Apés, transferimos o soluto para o
balio volumétrico de 250,0 mL. Colocamos dgua destilada suficiente
paradissolver o soluto. Entao, completamos o volume até exatamente
amarca dos 250 mL.
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Pronto! Temos 250,0 mL de solucio 10% de NaOH (p/vol.)

2°) Concentracdo comum (g/L)

Agora, vamos preparar 100,0 mL de uma solugio de NaOH de con-
centraciio 60,0 g/L.Nesse caso, o calculo também é simples:

60,0g de NaOH em 1L
x g de NaOH em 100,0 mL

Lembremos que, para resolver a regra de trés, é aconselhdvel usar as
mesmas unidades. Entéo:

60,0gde NaOH em  1000,0 mL
x g de NaOH em  100,0 mL

x = 60,0 g-x 100mL
1000mL

x=6,0 gde NaOH

Neste caso, vamos medir, na balanca, com cuidado, os 6,0 gde NaOH
e transferi-los para um baldo volumétrico de 100,0 mL. Acrescen-
tamos 4gua destilada suficiente para dissolver o soluto e, a seguir,
completamos o seu volume até, exatamente, a marca de 100 mL.
Teremos preparado, entdo, 100,0 mL de solucdo de NaOH, de con-
centracio 60 g/L.

3°) Concentragdo mol/L

Supondo que queiramos preparar 250,0 mL de uma solucdo de
NaOH 0,5 mo#/L.

Para preparar uma solucdo 1 mo&/L, temos que usar a massa de
1 mo?, calculado pela massa atémica e dissolver até completar 1,0 L
de solucio. Entio, podemos dizer que:

1 mof em 1 L de solucdo terd concentragio 1 mo&/L
Podemos sempre usar a relagdo acima.

No caso do preparo de 250,0 mL de solugdo 0,5 mo¥/L, teremos:

1mol em 1Ldesolugio terdconc. 1moé/L

xmof em 250,0mL terd conc. 0,5 moé/L
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Substituindo o valor de 1mo#, teremos:

40,0g em 1Ldesolucdo terdconc. 1mol/L
Xg em 250,0 mL terd conc. 0,5 moé/L

Podemos resolver parcialmente, desconsiderando o volume. Assim,
para 1 litro, teriamos:

1mol  correspondea  40,0g

0,5mol corresponde a Xg
. 0,5mof x40,0g
1mol

x=200g

Como queremos 250,0 mL, entio:

20,0g para 1000 mL

xXg para 250,0 mL

20,0g x250mL
1000mL

x=5,0 gde NaOH

Novamente, teremos que pesar essa quantidade de soluto, transfe-
ri-lo para o baldo volumétrico e completar o volume até a marca de
250,0 mL.

12.4.2 - Preparo de solugao a partir de um soluto liquido de concentracio conhe-
cida, em mot/L: diluicao

Consideremos que a 500 mL de uma solugio de concentracio 1 mo&/L
sejam acrescentados mais 500 mL de 4gua. A quantidade de soluto
permanece a mesma. Se o volume da solu¢io dobrou, a concentracio
caiu pela metade. Entfo, teremos 1000 mL de solucio 0,5 mo&/L.

Seguindo esse raciocinio, sempre teremos a seguinte relacio:

Vixcizvfxcf
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em que:

V. é o volume da solugio mais concentrada;

C, é a concentracio da solugdo mais concentrada;
V. éo volume da solugio a ser preparada;

C, é a concentragio da solucio a ser preparada.

Consideremos o preparo de 100,0 mL de solu¢do de NaOH 0,3 moZ/L
dispondo apenas de outra solugio de concentragio 1 moé/L de NaOH.
Quanto deve ser usado dessa solugdo?

V=2
C,=1mol/L
V,=100mL
C,= 0,3 mol/L

V. x 1mo¢/L =100 mL x 0,3 moé/L

v 100mL x 0,3mo&/L
a 1mo?/L

V =30mL

Neste caso devemos medir 30 mL de solucio 1 mo2/L de NaOH, de
preferéncia com uma pipeta, e transferi-la para um baldo volumétrico
de 100 mL, completando o volume com agua destilada até o trago de
afericio. A concentracio final da solucio sera 0,3 moZ/L.

12.4.3 - Preparo de solugdo a partir de um soluto liquido concentrado, para o qual
conhecemos pureza e densidade

Um caso especial refere-se ao preparo das solu¢des a partir de acidos
concentrados. Normalmente, a concentracio é expressa em titulo,
pureza ou porcentagem (massa/volume). A densidade ¢ informada no
rétulo.

Com essas informacées, é possivel preparar a solugdo. Vejamos, en-
tio, como calcular essa concentracio.

O rétulo de um frasco de 4cido sulfiirico informa: d = 1,728, titulo
ou pureza = 98% (massa/volume).
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Considerando a densidade:

1,728g em 1mL
Xg em 1000 mL

_1,728g.1000mL
1mL

x=1728,00 ¢

Considerando o titulo:

1728,00g  corresponde a 100%

xg  corresponde a 98%
_ 1728gx98% X = 1693,44g
100%

Considerando o mo#:

98¢g éamassade 1mol

1693,44 serd a massa de x mo®

B 1molx1693,44g
98 g

x=17,28 mo?

X

Portanto, a concentragio da solugio de 4cido sulftirico é 17,28 mo&/L.
Assim, podemos calcular o volume necessario para preparar a solucio
que queremos por diluicio.

Suponhamos o preparo de 100 mL de solucio de 4cido sulftrico
1 mo#/L usando a solug¢io de 4cido cuja concentracio foi calculada.

V="

C =17,28 mol/L
V. =100 mL

C, =1moé/L

V.x 17,28 moé/L = 100 mL x 1 mo&/L

v - 100mLx Imo¥/L

T 17,08mot, T imS79ml

Por se tratar de uma solugdo 4cida concentrada, alguns cuidados
especiais sdo necessérios A diluicdo do dcido em 4gua é um processo
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exotérmico. Se adicionarmos agua ao acido concentrado, a quantida-
de de calor gerada é tio grande que pode ocorrer projecdo da solugéo
acida queimando quem esteja por perto. Para evitar isso, o correto
é sempre adicionar o acido lentamente sobre a 4gua, para preparar
uma solucio diluida.

Entio, os 5,79 mL de acido devem ser adicionados num certo volume
de 4gua inferior ao desejado. A seguir, essa mistura é transferida para
o baldo de 100 mL completando o volume até o traco de afericdo.

ATIVIDADE 23

Resolva os exercicios abaixo:

1. Descreva como vocé prepararia 220 mL de solucio de KOH 0,5 moZ/L come¢ando com:
a) KOH sélido.

b) KOH 1,25mo#/L.

2. Como professor de Quimica, vocé terd que preparar, para 0s seus alunos usarem, 1,5 L de |
HNO, 0,25 mol/L diluindo o HNO,, cuja concentragido é 16 moé/L.

a) Que volume de 4cido concentrado é necessario?
b) Supondo que os volumes sejam aditivos, que volume de d4gua deve ser usada na diluigio?
¢) Que cuidados vocé deve ter ao misturar o dcido e a 4gua?

3. Em um de seus experimentos no laboratério, vocé recebe uma solucéo de CuSO, cuja concen-
tracdo é 0,15 mo&/L. Se vocé misturar 6,00 mL dessa solu¢io com agua, até completar 10,00
mL, qual serd a nova concentragdo dessa solugio de CuSO,?
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Carater acido, basico e neutro das
solucoes

Objetivos:

- Identificar e diferenciar as teorias que classificam 4cidos e bases.

- Reconhecer que os fons dissolvidos podem afetar o caréter 4cido/base de uma
solucdo.

13.1 INTRODUCAO

A natureza quimica das solu¢ées depende das espécies presentes. No
caso das espécies serem ions, as solu¢des podem ser acidas, basicas ou
neutras. Assim sendo, vamos nos deter no entendimento do que sio
4cidos e bases, no equilibrio dos ions que os representam, nas solucées
eno pH.

13.2 ACIDOS E BASES

Os 4cidos e as bases s3o duas classes importantes e tém propriedades
caracteristicas. Robert Boyle, no século XVII, introduziu os indicado-
res no laboratério para determinar a natureza 4cida e basica das solu-
¢oes. Dentre os indicadores, o papel de tornassol é conhecido de longa
data: o tornassol azul fica vermelho em solucio 4cida e volta a ser azul
em solugdo basica; o tornassol vermelho fica azul em solucio basica e
volta a ser vermelho na solu¢do acida. Este é um modo de conceituar
4cidos e bases do ponto de vista operacional, ou seja, pelo comporta-
mento em solucdo aquosa. Do ponto de vista estrutural, trés teorias
foram propostas.

13.2.1 - Teoria da dissociacdo de Arrhenius

Acido é conceituado como sendo uma substancia que, em solugio
aquosa, se dissocia e libera um ion hidrogénio (préton) H*. Hoje se
sabe que a espécie catidnica é o fon hidrénio H,0*.
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Base é uma substancia que, em solucio aquosa, se dissocia e libera a
espécie OH, ou ion hidroxila.

Para Arrhenius, o solvente é necessariamente a 4gua, e a condicdo é
que ocorra dissociacdo. A extensio da dissociagdo pode ser medida
pela constante de dissociagio: K_para os 4cidos, e K| para as bases.
Os valores dessas constantes expressam a for¢a do dcido e da base.
Por exemplo, para acidos fortes:

HCe(g) + H,0(®) — HO'(aq) + C2 (aq)

(B0 @] [cr@a] _

[HCR (ag) ]

Como a dissociacdo é praticamente total, Ka = o, a concentragio de
H,O é considerada constante e ndo aparece na expressio.

Para bases fortes:

NaOH(s) + HO (¢ — NaOH(aq)

NaOH(aq) — Na‘(ag) + OH'(aq)

[Na* (aq)] [OH (ag)]
[NaOH (aqg) ]

K =

Como a dissociagio é quase total, K, =0, K e K, nio tém unidades.
Como dependem da temperatura, os valores sio calculados para
T=25°C.

Acidos e bases fracos ionizam-se parcialmente. Por exemplo:
H,C-COOH(aq) ~ H,C-COO (aq) + H' (aq);

=[}gcoo][H1

=2,0x10°
[H,C - COOOH]
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Predominam as moléculas de 4cido acético hidratadas.

NH3(2) + HOWE) = NH,*(ag) + OH<(aqg);
K, - [ a1, [on] =2,0x10°
[NH,]

Na solucdo, predominam as espécies NH, (aq).

Uma critica a Teoria de Arrhenius é a limitacio do solvente (dgua) e
o conceito de neutraliza¢io, que s6 reconhece como neutralizacio a
reacdo entre:

H*(aq) + OH (aq) — H,0®)

Sua teoria foi expandida para outros solventes, e o conceito de 4cido
e de base foi ampliado.

13.2.2 - Teoria do sistema-solvente: expansio da teoria de Arrhenius

Segundo esta teoria, o solvente se auto-ioniza e produz citions, que
correspondem ao 4cido, e 4nions, que correspondem i base. O pri-
meiro exemplo é a propria dgua:

H,0(¢) + H,0(¥) — H,O*(ag) + OH (aq)
Outros exemplos:

NH,©®) + NH,(§) 2 NH (a9 + NH; (aq

ion amoénio ion amideto

H,SO,(aq) + H,SO,(aq) 2 H,SO," (aq) + HSO, (aq)
Vemos que uma das moléculas transfere um H' para a outra.

Mesmo expandindo a Teoria de Arrhenius (anunciada em 1884) para
outros solventes, o modelo ou os conceitos ainda sio restritos, o que
ndo impediu o reconhecimento da contribuicdo de Arrhenius, que
recebeu o Prémio Nobel de Quimica em 1903.

Em 1923, duas outras teorias foram anunciadas quase que ao mesmo
tempo.
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13.2.3 - Teoria de Bronsted e Lowry

Segundo esta teoria, os conceitos de 4cido e base também se apéiam
5 A . ¥ +
na existéncia do ion H™ ou HSO+. Retomemos o HCE como exemplo.

Pela teoria de Arrhenius, em presenca de dgua, ocorre a dissocia¢do
7 - - ~ s .
em fon H e C&™, tornando a solucio 4cida:

HCL(aq) — H'(aq) + C& (aq)

Em 1923, J.N. Brénsted, em Copenhagen (Dinamarca), e JM. Lowry,
em Cambridge, (Inglaterra), independentemente, sugeriram um
novo conceito paraicidos ebases. Segundo eles, hd uma transferéncia
de ions hidrogénio de uma espécie para outra. A espécie que libera
ou doa fons hidrogénio é o 4cido; ja a que aceita é a base.

Ex: HCL(aq) + H,0(6) = C€(aq) + H,O* (aq)
acido base

Examinando o segundo membro da equagdo, a espécie C&'_ pode
receber um ion H* (forma HCZ (aq)); eo H3O*(aq) pode ceder um ion
H* (forma H,O). Dessa forma, surge um novo conceito: o par acido/
base conjugado.

HCC(aq) + H,0(f) = Cl(aq) + H,O0'(ag)
dcidol base?2 base 1 4cido 2

Entdo, HCZ/CL- formam um par 4cido/base conjugado e H,0/H,O*
formam um par dcido/base conjugado

H2O(2) + HZO(E) = OH (aq) + H30*(aq)
acido 1 base 2 base 1 acido 2

Vemos que a agua é um Aacido e uma base de Bronsted-Lowry.
Dizemos que é anfiprdtica.

Nesses equilibrios ha dois 4cidos e duas bases. Em cada par 4cido/base
conjugado, cido e base diferem por um ion H*. Segundo Bronsted e
Lowry, a neutralizacdo ocorre por transferéncia de um ion H* entre
dois pares acido/base conjugados. Ao contrario da neutralizacdo de
Arrhenius, os produtos nio sio espécies neutras.

Outros exemplos:

Acido conjugado Base conjugada
Nome Férmula Nome Férmula
Acido doridrico HCe fon cloreto ce
fon aménio NH,* Amonia NH,
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De acordo com Brénsted e Lowry, o equilibrio que se estabelece apés
a hidrélise de uma espécie 4cida ou basica esta deslocado no sentido
da formagao do 4cido e da base mais fracos. As duas bases competem
pelo ion H', e o resultado dessa competicdo define as forcas dos 4ci-
dos e das bases.

HNO,(aq) + H,0(8) = NO, (aq) + H,O*(aq)
acido 1 base 2 base 1 4cido 2

Suponhamos que o equilibrio estd deslocado para a direita. Nesse
caso, a base 1 é mais fraca do que a base 2, e 0 4cido 1 é mais forte do
que o acido 2.

Suponhamos que o equilibrio est4 deslocado para a esquerda. Neste
segundo caso, a base 1 é mais forte do que abase 2, e 0 4cido 1 é mais
fraco do que o 4cido 2.

Concluindo: num par 4cido/base conjugado, se a base é fraca, o acido
é forte; e ao contrario, se a base é forte, o acido é fraco.

13.2.4 - Teoria de Lewis

Em 1923, no mesmo ano que Brénsted e Lowry propuseram a defi-
nicio de acidos e bases baseados na transferéncia de fons H*, G. N.
Lewis, quimico americano, propds uma definicio ainda mais abran-
gente, sem recorrer aos ions H* ou H,0, e sim 4 estrutura eletrénica
e ao conceito de orbital.

Lewis definiu o 4cido como uma espécie que tem orbital disponivel para
receber um par de elétrons; e a base como uma espécie que tem um par
de elétrons que pode ser compartilhado com o 4cido, via orbital vazio.

.
NH; + H 9 [NHJ
+
I.\i > H
H ——| N
Pa
H |§|\H H/I-’i\H

base de acido de (aq)
Lewis Lewis
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Quando 4cido e base de Lewis reagem, estabelece-se uma ligacdo
covalente coordenada. Podemos concluir que cations metalicos sdo
4cidos de Lewis e que toda espécie quimica que tem par de elétrons
(nao ligantes) é uma base de Lewis.

EXEMPLO
BF3 + :NH; >3 F3 B: NH3
acido base
2+ 5 2
Co + 6H,0: > [CO(HZO)(’]
cido base

Recorremos a Teoria da Ligacdo de Valéncia (TLV), que trata da hi-
bridacio dos orbitais atémicos: Co*? apresenta seis orbitais do tipo
d’sp® e pode se coordenar com seis moléculas de d4gua, que tém pares
de elétrons disponiveis.

Outros exemplos:

vl £] — ]

acido base
(sp’d)
2 :0:

:?: &
:é/C\O': +HY > 07 O:H

fon carbonato fon bicarbonato
base

13.3 RETOMANDO A DISSOCIACAO DA AGUA

Como vimos, uma solucido com excesso de fons H* é considerada
acida e, com excesso de ions OH", basica.

No caso da dgua pura, sua dissociacio, que ocorre até certo ponto, é
representada por:

H,0¢) — H'(agg + OH(aq)

Somente uma pequena fracio do nimero total de moléculas de dgua
se dissocia. Talvez, em torno de 1 em 500 milhdes.
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A 4gua pura é considerada neutra porque libera a mesma quantidade
de ions H* e OH". Uma solugio aquosa de NaC%, por exemplo, con-
tém os ions Na*(aq) e C€(aq) além dos fons H* e OH" resultantes da
dissocia¢do da dgua. Neste caso, a solucdo é neutra. Ao acrescentar
HCZ a 4gua neutra, ocorre a dissociacio do 4cido em ions H* e C& e,
neste caso, haverd um excesso de fons H* em relacdo aos ions OH. A
solu¢do, portanto, é acida.

Adicionando NaOH a 4gua neutra, ocorre a dissociacdo da base em
ions Na* e OH", havendo um excesso de ions OH" em relacio aos ions
H*. Portanto, a solucdo é basica. Resumindo:

[ H' ] = [OH ]solucio neutra;
[ H* ] > [OH ] solucio 4cida;
[ H* ] < [OH ]solucdo basica.

Teoricamente, a medida que a concentracio de um desses ions au-
menta, a do outro tende a diminuir, proporcionalmente. Desse
modo, o produto deve permanecer constante. As concentracdes de
H' e OH foram determinadas experimentalmente para a 4gua.

[H] x [OH] = 1x10* determinado experimentalmente

13.4 UMA ESCALA PARA MEDIR A CONCENTRACAO DE ACIDOS E BASES

Javimos queaacidez ouabasicidade deuma solucio sdo determinadas
pela concentracdo de ions H*.

Em 1909, Sérensen propds o termo pH, significando o potencial hidro-
genidnico, definido como o logaritimo negativo da concentracio de ions
hidrogénio.

pH = -log [H*]

ATIVIDADE 24

Observe o quadro abaixo e preencha o valor de pH de cada uma das solugdes.

Solucio [H*] [OH] pH
NaOH 1moé/L 100 10+
HCZ  0,1mol/L 10 10
H,S0, Imof/L 10° 0™
NaCZ 1mod/L 107 107
Mg(OH)? 0,01 mo£/L 1012 1072
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O quadro a seguir mostra o pH de alguns liquidos bem conhecidos:

Liquido pH Liquido pH
Agua do mar 8,3 Vodca 48-6,4
Sangue humano 7,3-17,5 Cerveja 40-5,0

Agua potavel 6,5-8,0 Suco de tomate 35

Saliva humana 6,5-7,5 Vinagre 3,0
Leite de vaca 6,3-6,6 Vinho 2,8-38
Urina humana 48-84 Suco de limao 22-24

13.4.1 - A forca dos acidos

De acordo com Arrhenius e Bronsted e Lowry, acidos liberam ions
H* ou H,O* em 4gua. Alguns dcidos dissociam-se completamente em
dgua e, por isso, sao fortes.

HCC(aq) — H'(aq) + C€(aq), K =00

Outros se dissociam parcialmente e sdo, portanto, dcidos fracos.

HCLO(ag) = H*(aq) + CLO(ag), K =4,0x10°

No quadro a seguir encontram-se exemplos de acidos fortes e
fracos.

Acido Forte Formula Molecular Acido Fraco Formula Molecular

Acido cloridrico HC? Acido fosférico H,PO,

Acido bromidrico HBr Acido piravico HCH,O,

Acido iodidrico HI Acido fluoridrico HF

Acido nitrico HNO, Acido nitroso HNO,

Acido sulftrico H,SO, Acido latico HCH.O,

Acido perclérico HCZ0, Acido acético HCH.O,
Acido carbénico H,CO,

13.4. 2 - A forca das bases

Segundo Arrhenius, uma base libera ions OH™ em solugao. A base
que se dissocia completamente em 4gua é uma base forte.

NaOH(s) — Na‘'(ag) + OH(ag), K =

Sdo bases fortes aquelas que tém a hidroxila ligada aos metais
alcalinos (grupo 1 da Tabela Periédica), LiOH, NaOH, KOH, RbOH
e CsOH; e aos metais alcalino terrosos (grupo 2), Ca(OH),, Sr(OH),
e Ba(OH),.
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Bases fracasnio fornecemions hidroxila diretamente por dissociacio,
mas pela reacdo dessa base com a dgua.

NH,(ag) + H,0®) — NH,(ag) + OH<(ag), K =2,0x10°

13.4.3 - Propriedades 4cido-base das solugdes salinas

E facil reconhecer uma solucio de HI ou HNO, como 4cida e uma
solucdo de NaOH ou NH, como bésica. Mas, e uma solugio aquosa de
NaNO,, serd 4cida, basica ou neutra?

Consideremos:
NaNO,(ag) — Na'(aq) + NO, (aq)
E possivel fazer uma previsdo tedrica com base em algumas regras:
- solu¢bes aquosas de sais derivados de acidos e bases fortes sio

neutras;

- solucbes aquosas de sais cujos anions derivam de 4cidos fracos
sio basicas;

- solugbes aquosas de sais cujos cations derivam de bases fracas sio
acidas.

O fundamento teérico dessas regras estd baseado na teoria acido-
base de Bronsted e Lowry. Vejamos alguns exemplos no quadro a
seguir.

Sal Cétion Anion Solucio do sal
Na,PO, Na* B, basica
KCeO, K Ceo,” neutra
Zn(NO,), Zn*? NO,” acida
NH,I NH,’ I 4cida
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| ATIVIDADE 25
. 1- Qual é 0 pH de uma solu¢io de HCZ cuja concentragio seja 2,6 x 102 mo&/L?

2- (UFMG) Certa 4gua mineral tem pH = 4,60, segundo as informacées no rétulo. Todas as
afirmativas sobre essa 4gua estdo corretas , exceto:

a. Contém excesso de ions positivos.

b. Contém H* numa concentracido entre 1 x 10* moé/L e 1 x 10° mo&/L.
c. Contém mais ions H* do que OH-

d. E levemente acida

e. E uma solucio

| Explicite o erro da alternativa.

| 3-Um certo vinho de mesa tem pH 3,4. Qual é a concentracio do ion hidrénio no vinho? A bebi- |
da é 4cida ou basica?
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