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Apresentacao

Quando me propuseram escrever o material sobre Quimica Inorganica Des-
critiva para o Curso de Licenciatura em Quimica - modalidade a distancia -,
da Universidade Estadual do Ceara/Universidade Aberta, ndo imaginei que,
dominando o assunto, encontraria dificuldades na selecdo do que deveria
ser conteldo prioritario neste livro. Isto porque sua abordagem deveria ser
para os iniciantes da QUIMICA INORGANICA. Para suprir esta dificuldade,
dividi o livro em quatro unidades. Na capitulo |, abordei o que julguei ser
imprescindivel para a Quimica Inorgénica Descritiva, que s&o os conheci-
mentos sobre a estrutura atdmica.

Optei por fazer um breve relato sobre a histéria do desenvolvimento das
teorias atdmicas, procurando enfatizar, dentro da teoria moderna, tépicos ain-
da ndo abordados em estudos ja realizados em disciplinas iniciais do Curso
de Licenciatura em Quimica. Sendo o assunto uma abordagem descritiva dos
elementos representativos, achei que seria importante, entdo, descrever, na
capitulo Il, a Tabela Periddica.

Em se tratando do estudo dos elementos quimicos e seus compostos, ha
capitulo Il discuti os diferentes tipos de ligagdes quimicas e as teorias de repul-
sao do par de elétrons da camada de valéncia, da ligagéo de valéncia e dos or-
bitais moleculares desenvolvidas para explicar as estruturas e propriedades dos
compostos moleculares. Na Ultima unidade, analisei as diferentes propriedades
fisicas e quimicas de todos os grupos dos elementos representativos.

Detive-me na descricao detalhada sobre abundéancia, ocorréncia e re-
atividade destes elementos quimicos. Os compostos com hidrogénio, oxigé-
nio, halogénios e nitrogénio, principalmente, foram discutidos de forma clara
e acessivel aos leitores. Espero que, desta maneira, tenha possibilitado uma
visdo da Quimica Inorganica Descritiva de maneira facil e agradavel para os
que se interessam por esta area do conhecimento.

O autor
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Objetivos

* Revisar o histérico do desenvolvimento da Teoria atdmica; discutir a teoria atd-
mica moderna dando énfase as solucéo da equacéo de ondas de Schrddin-
ger; analisar qualitativamente as fungdes de onda radiais e angulares; discutir
o preenchimento dos orbitais distinguindo entre ordem de preenchimento e or-
dem de energia de cada orbital atbmico; exemplificar o preenchimento usando
os elementos do 4° periodo da tabela periddica; discutir os célculos da carga
nuclear efetiva com base nas regras de Slater; analisar as regras com base
nas curvas de densidade de probabilidade para as fungdes de onda radial.

1. Introducao

Podemos considerar que a Quimica Inorgénica comegou a ser desenvolvida,
mesmo antes da alquimia, quando reagdes quimicas foram usadas e seus
produtos aplicados no nosso cotidiano. O ouro e o cobre, na sua forma meta-
lica, foram talvez os primeiros metais a serem utilizados pelo homem. Temos
informacdes de que metais, tais como a prata, o antiménio e o chumbo eram
também conhecidos desde o ano 3000 AC. Vidros, cerémicas, ferro fundidos,
oxidos metalicos ja haviam sido introduzidos por volta de 1500 AC. Glidewell
relata que textos datados do primeiro milénio AC demonstram um grande co-
nhecimento da Quimica Inorgénica pelos chineses.

Apesar destes fatos sobre a Quimica Inorganica e de sempre procu-
rarmos fazer uma associagédo com a Quimica Orgéanica ja entdo em pleno
desenvolvimento, apenas no inicio do século XX é que foi concedido a um
quimico inorgéanico o primeiro prémio Nobel (Alfred Werner, 1913). Bailar em
seu artigo sobre a histéria da quimica inorganica na American Chemical So-
ciety mostra que, em 1908, foi criada a divisdo de Fisico Quimica e Quimica
Inorganica naquela Sociedade Cientifica e, somente em 1957, foi criada a
Divis&o de Quimica Inorganica.

No Brasil, a Sociedade Brasileira de Quimica foi fundada somente em
1972 e a divisdo de Quimica Inorganica criada em 1994.

N&o podemos, entretanto, deixar de considerar a importancia desta
area da Quimica que trata de todos os outros elementos quimicos, exceto do
carbono. Por ser bastante abrangente, iniciaremos 0 nosso estudo com um
assunto que € primordial para o entendimento das propriedades dos elemen-
tos, que é a estrutura atdbmica dos atomos.
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Filho de Jean-Adam

A. Werner e Salomé
Jeannette Thesché, Alfred
Werner nasceu em 12

de dezembro de 1866 e
faleceu em 15 de novembro
de 1919, aos 53 anos.

Em 1913, Werner tornou-
se o primeiro quimico
inorgénico a receber um
prémio Nobel assim como
também foi a primeira vez
que um quimico recebia
este prémio por trabalhos
em Quimica Inorgénica.

O prémio foi dado em
“reconhecimento pelos seus
trabalhos sobre ligag&o

de atomos em moléculas
em que langou uma luz
sobre velhos problemas

e abriu novos campos de
pesquisa, particularmente
em Quimica Inorgéanica.”
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John Dalton nasceu em
5 de setembro de 1766,
na aldeia de Eaglesfield,
em Cumberland, na
Inglaterra. Aos 11 anos,
ele terminou seus estudos
e fundou uma escola. Em
1793, ele mudou-se para
Manchester, na Inglaterra
e, neste mesmo ano,
publicou seu primeiro livro
intitulado “Observacoes
Meteoroldgicas e
Ensaios” (Meteorological
Observations and Essays),
o tema que mais o cativou
durante a sua vida.
Dalton, quando tutor em
Manchester, ensinou, tendo
como base o trabalho
Elementos de Quimica

de Lavoisier (Lavoisier’s
Elements of Chemistry).
Em 1799, deixou o
emprego para dedicar-

se a pesquisa em tempo
integral. Em 21 de outubro
de 1803, apresentou o
trabalho “Teoria Atdmica
da Quimica” na Sociedade
Literaria e Filoséfica de
Manchester. Tornou-se,
em 1810, membro da
sociedade cientifica mais
importante da Inglaterra, a
Royal Society.

2. Estrutura Atémica do Atomo

Com os desafios surgidos apés o conhecimento de alguns elementos quimi-
cos e seus compostos, tornou-se preeminente a pergunta: Qual a particula
fundamental da matéria? O filésofo grego Leucippus de lonia (450 a.C.) re-
alizou a experiéncia de dividir a matéria em pequenas particulas até que, na
sua compreensao, era impossivel obter uma por¢cdo menor ainda. Ele entao
conceituou que a particula fundamental, a menor por¢éo da matéria fosse
chamada de atomo, ou seja, indivisivel.

Este conceito foi aceito durante muitos anos, sem ter havido grandes
evolugcdes em seu conteddo e, somente em 1803, apesar de ainda considerar
0 atomo como indivisivel, John Dalton (1766 — 1844) escreveu os seguintes
postulados que consideramos a primeira Teoria Atdmica.

1. Toda a matéria é feita de dtomos, corpos indivisiveis e indestrutiveis que
constituem as particulas finais da quimica;

2. Todos os atomos de um dado elemento s&o idénticos ndo s6 quanto & mas-
sa, mas também quanto as outras propriedades. Atomos de elementos di-
ferentes tém massas e propriedade diferentes;

3. Os compostos se formam pela combinagdo de duas ou mais espécies di-
ferentes de atomos na razdo de nimeros inteiros pequenos. Por exemplo,
um atomo de uma substancia A combina-se com um atomo da substancia
B; dois atomos de uma substancia C combinam-se com um atomo de uma
substancia D;

4. Os atomos sao as unidades das mudangas quimicas. Uma reagao quimica
envolve apenas combinagao, separagao e rearranjo de atomos, mas eles
n&o séo criados, nem destruidos, nem divididos ou convertidos em outras
espécies durante uma reagao quimica.

O primeiro postulado afirma que o dtomo é indivisivel, o que sabemos
atualmente n&o ser verdade. Quanto a dizer que toda matéria é constituida de
atomos é uma afirmagéo correta. O quarto postulado esta certo desde que
nao consideremos as reagcdes nucleares.

2.1. Evidéncias de Particulas Subatémicas

No fim do século XIX e inicio do século XX, algumas experiéncias demons-
traram a existéncia de particulas subatémicas e fenbmenos que eviden-
ciam a existéncia de particulas outras que ndo sdo os chamados “atomos”.
A teoria de Dalton sobre o atomo ser indivisivel ainda continuou sendo
aceita por alguns anos.

Dentro de uma ordem cronolégica, podem-se citar as seguintes
descobertas:



» Eletricidade: A existéncia de dois tipos de cargas elétricas foi proposta por
Benjamin Franklin (1706 — 1790), que as denominou carga positiva (+) e
carga negativa (-). A partir dos seus experimentos envolvendo eletrélise de
acidos e sais em solugdes aquosas, Michael Faraday, em 1834, sugeriu
pela primeira vez a existéncia de uma particula fundamental de eletricida-
de. Em 1874, George J. Stoney sugeriu o nome ELETRINO para esta uni-
dade de carga elétrica que Faraday anunciou. Posteriormente, este nome
evoluiu para ELETRON.

* Radioatividade: Em 1896, o fisico francés Henri Bequerel (1852 — 1908)
descobriu que um minério de uranio emitia raios que podiam escurecer
uma chapa fotografica, mesmo que a chapa estivesse protegida por um
papel negro. Em 1898, Marie Curie (1867 — 1934) e colaboradores isolaram
0 polénio e o radio, que emitiam a mesma espécie de raios provenientes
do minério de uranio. Em 1899, Marie Curie sugeriu que os atomos das
substancias que emitiam tais raios, ao fazé-lo, desintegravam-se. Este fe-
némeno recebeu o nome de RADIOATIVIDADE. Esta observacao foi mais
uma evidéncia de que os atomos n&o eram indivisiveis.

» Experimentos De Crookes: Outra evidéncia de que os atomos eram consti-
tuidos por particulas menores foram os experimentos de Crookes. O fisico
britanico Willian Crookes (1832 - 1919) construiu um tubo em que dois ele-
trodos, colocados em extremidades opostas, eram ligados a uma fonte de
alta voltagem. Quando se aplicava uma voltagem elevada entre os eletrodos,
observava-se um feixe de particulas, chamado de “raio catddico”, que fluia
do eletrodo com carga negativa (catodo) para o eletrodo positivo (&nodo).

Os raios catddicos possuem as seguintes propriedades: propagam-se
em linha reta; provocam sombras nitidas; causam luminescéncia dos gases
e de materiais fluorescentes; aquecem ao rubro os metais; podem ser des-
viados por campos magnéticos e sao atraidos por placas com carga positiva.

2.1.1. Descoberta do Elétron

Em 1897, Sir Joseph John Thomson (1856 -1940), usando um tubo de raios
catddicos especial em que podia aplicar simultaneamente o campo elétrico
e 0 magnético, calculou a razdo carga/massa das particulas do feixe de raio
catddico. Thomson, trabalhando com 20 metais diferentes e com diversos
gases, encontrou a mesma razao carga massa (e/m = 1,75 x 10® gramas/
Coulomb). Ele entdo sugeriu que essas particulas que compunham o raio
catédico eram os ELETRONS descritos nas experiéncias de Faraday. Os re-
sultados sugeriram também que os elétrons estavam presentes em todas as
espécies de materiais e que, possivelmente, existiam nos atomos de todos
os elementos quimicos.

(uimica Inorganica Descritiva
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A unidade de carga elétrica
no sistema internacional é o
Coulomb, cujo simbolo é C.

Particulas Alfa (o) s&o
particulas constituidas

de dois prétons e dois
néutrons, obtidas pelo
decaimento de substéncias
radioativas.

2.1.2. Experiéncia de Millikan

Em 1923, Robert Andrews Millikan (1868 — 1953) recebeu o prémio Nobel de
Fisica pelos seus trabalhos envolvendo a determinag&o da carga do elétron e
a comprovacgao do efeito fotoelétrico.

A experiéncia de Millikan consistiu em observar a queda de uma gota
de d6leo, através de um pequeno orificio. Simultaneamente, foi aplicado um
campo elétrico variavel, fazendo a for¢a do campo elétrico variar até que fi-
casse igual a atragcao gravitacional. Pode-se entéo, através da fisica classica,
determinar a carga da particula. Realizando este experimento em diferentes
situacdes, detecta-se que os valores da carga da elétrica encontrados sao
sempre multiplos inteiros de um valor menor que vem a ser a carga do elétron,
ou seja, 1,60 x 10 C. A carga do elétron tem como valor relativo igual a -1.

Desde que a razdo carga/massa ja havia sido determinada foi possivel
entéo encontrar o valor de 9,11 x 102 g para a massa do elétron.

A experiéncia original de Millikan ofereceu provas suficientemente con-
vincentes de que a carga elétrica existe em unidades naturais basicas. Todos
os métodos distintos subsequentes de medir a unidade basica de ponto de
carga elétrica ttm o mesmo valor fundamental.

2.1.3. Descoberta do Préton

O primeiro indicio experimental sobre uma particula fundamental com carga
positiva surgiu no estudo dos “raios canal” que se observava num tubo de
raios catodicos especial, isto é, ele tinha o catodo perfurado. Neste caso,
além dos raios ja observados em experiéncias anteriores, também se detec-
tava raios que eram atraidos pelos eletrodos negativos, portanto deveriam
ser cargas positivas.

Determinando-se a raz&o carga/massa para 0s raios canal observou-se
que a mesma dependia do gas presente no tubo de Crookes. O gas hidrogénio é
que apresenta maior razao carga/massa, significando que, para este elemento,
as particulas positivas apresentavam menor massa. Estas particulas, conside-
radas fundamentais, posteriormente foram denominadas por Ernest Rutherford
de PROTONS (da palavra grega que significa “o primario”). A massa do préton
foi determinada, experimentalmente, com o valor de 1,672623 x 10%g. Acarga
do préton € igual a do elétron em valor absoluto, e o seu valor relativo é +1.

2.1.4. Descoberta do Néutron

Como os elementos s&o néutrons, isto €, ndo possuem carga elétrica (o nu-
mero de prétons € igual ao numero de elétrons em um atomo), e a maioria
dos atomos tem massa maior do que a prevista para uma estrutura em que
tivesse apenas elétron e protons, sugeria-se, que deveria existir outra particu-



la responsavel por este acréscimo de massa, mas que nao possuisse carga
elétrica. E, em 1932, o fisico inglés James Chadewick (1891 — 1974) provou,
através de experiéncia bastante complicada, a existéncia desta particula. Sa-
be-se hoje que o NEUTRON nao tem carga e possui massa igual a 1,6749286
x 10g, portanto, um pouco maior do que o préton (mp = 1,672623 x 10 -24).

2.1.5. O Nucleo do Atomo

Joseph J. Thomson, apds a sua descoberta dos elétrons, propés um mode-
lo para o dtomo. Ele considerou que o atomo era constituido de uma esfera
onde se localizava a carga positiva e dentro dela circulavam milhares de elé-
trons em érbitas coplanares. Suas experiéncias futuras ndo foram conclusivas
quanto a distribuicdo das cargas positivas e negativas, mas ele reformulou sua
teoria considerando que ndo deveriam existir tantos elétrons quanto ele e seus
colaboradores imaginavam.

Em 1920, Ernest Rutherford realizou uma experiéncia semelhante a ide-
alizada por Thomson; sé que, no lugar de usar elétrons para bombardear uma
l&mina muito fina de ouro, ele usou particulas alfa (o).

Este experimento consistia de um emissor de particulas o, uma [dmina
de ouro e um anteparo de sulfeto de zinco, que funcionava como um detector
de particulas a. Estas particulas, quando incidiam sobre o sulfeto de zinco,
emitiam cintilagdes. A 1amina de ouro foi entdo bombardeada por um feixe de
particulas o, oriundas do emissor, e foi observado se havia mudancas na traje-
téria do feixe. Como resultado desta experiéncia, foi observado que n&o havia
desvio total do feixe de particulas a, apenas algumas eram desviadas, outras
refletidas para tras e a grande maioria atravessava a placa sem sofrer nenhum
desvio. Rutherford descreveu entdo sobre o inesperado resultado:

“... era tao inacreditavel como se vocé disparasse um projétil de 15
polegadas contra uma folha de papel e ele refletisse e viesse atingi-lo”.

Desta experiéncia, Rutherford concluiu que o atomo devia ser constituido
de um nlcleo onde estariam as particulas positivas e, em torno dele, os elétrons.
Considerando o tamanho das particulas, ele afirmou que existe um grande va-
zio entre os elétrons e o nucleo. Esta foi também uma teoria atémica, apesar de
nao ter sido apresentado em termos de postulados, como as anteriores.

2.2. As Radiagoes Eletromagnéticas

Observando o espectro eletromagnético, verificamos os diferentes tipos de
radiagdo que ocorrem na natureza. Podemos verificar que o comprimento
de onda é inversamente proporcional a frequéncia, ou seja, elas possuem
energias diferentes. Em 1900, o fisico alemao Max Planck (1858 — 1947),
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Ernest Rutherford (1871
—1937) — Nasceu na Nova
Zelandia. Foi professor e
pesquisador em diversas
instituicbées na Nova
Zelandia, na Inglaterra e no
Canada. (http://nobelprize.
org/nobel_prizes/chemistry/
laureates/1908/rutherford-
bio.htm) Foi aluno no

final do século XXVIl e
substituiu J.J. Thomson,
em 1919. Pesquisou em
diferentes éareas, tais como
propriedades magnéticas
e radioatividade, e deu
grandes contribui¢cbes para
o esclarecimento sobre a
teoria atébmica. Em 1912,
teve como companheiro,
em Manchester, Niels
Bohr, que adaptou os
conhecimentos de
Rutherford e com a Teoria
quantica de Max Planck
desenvolveu a teoria
atébmica, que leva o seu
nome. Rutherford, que era
fisico, recebeu em 1908 o
prémio Nobel de Quimica
devido as suas pesquisas
sobre desintegragao dos
elementos e a quimica das
substéncias radioativas.
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estudando o comportamento dos corpos aquecidos, mostrou que a ener-
giade umaradiagao € inversamente proporcional ao comprimento de onda
desta radiacdo. A constante de proporcionalidade recebeu o nome de
constante de Planck, que é representada pelaletrahe éiguala 6,626 x 10
Joules.s.

E=h.c/lhouE=h.vdesdequeiv=c

Avariacao da energia da radiagdo cresce da esquerda para a direita.
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Figura 1 — Espectro eletromagnético
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Figura 2 — Espectro eletromagnético em fungéo das suas aplicagdes
www.sobiologia.com.br/Figuras/oitava_serie/ondas5.gif (12/08/2009)



Podemos relembrar que uma onda possui as seguintes caracteristicas.

A

1—>

Figura 3 — Elementos de uma onda - 1=Distancia; 2=Deslocamento;
A=Comprimento de onda; y=Amplitude

No final do século XIX, ja eram conhecidos os espectros atdmicos de
diferentes elementos. Pesquisadores, tais como Lyman, Balmer e Paschen
sugeriram equagdes empiricas que estimavam a posi¢cao das linhas do es-
pectro destes elementos nas regides do ultravioleta, do visivel e do infraver-
melho, respectivamente.

VVamos considerar uma parte de espectro eletromagnético da chama-
da de regido do visivel. Nas Figuras abaixo (Figura 4; Figura 5 e Figura 6)
mostramos os espectros atdbmicos para os elementos quimicos H, He e C,
respectivamente. A posicéo das linhas de emissao no visivel foi esclarecida
pela equacdo empirica desenvolvida por Balmer.

Figura 4 — Espectro do Hidrogénio:

Figura 5 — Espectro do Helio:

Figura 6 — Espectro do Carbono:
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O joule (simbolo: J) é

a unidade de energia e
trabalho SI, sendo definida
como:

1J = 1kg.m2s-2

Constante de Planck (h)
h=6,626068 x 10-34 m2
kg/s ou h = 6,62068 x 10-34
Joules.

Com base nestas observacdes e nas experiéncias de Rutherford,
Niels Bohr (1885 — 1962) propds a sua teoria atdbmica contendo os seguin-
tes postulados:

1. Um elétron em um atomo move-se em uma orbita circular em torno do
nucleo sob a influéncia da atragdo Coulombica entre o elétron e o préton,
obedecendo as leis da mecanica classica.

2. O momento orbital angular L é quantizado. Portanto somente certas 6rbitas
s&o permitidas, L = mvh = n(J, ou seja, o momento angular orbital (L) &€ um
multiplo inteiro de [J no lugar de uma infinidade de 6rbitas, como é previsto
pela mecénica classica.

3. Apesar de um elétron estar constantemente acelerado, um elétron moven-
do-se em uma 6rbita permitida ndo emite radiagdo eletromagnética. Entéo
sua energia total € constante.

Um elétron pode mudar de uma érbita para outra através da emisséo de
radiacao eletromagnética. Se, inicialmente, ele movia-se em uma érbita cuja
energia total era E, passando para uma 6rbita de energia total E, , a frequencia
da radiagéo emitida v € igual a: (E,— E)/h onde h € a constante de Planck.

Com base nos postulados acima citados, Bohr escreveu a conFigura-
¢éo eletronica dos atomos, por exemplo: ,Na = K2L3M™.

A teoria atdmica de Niels Bohr foi, em 1926, substituida pela teoria at6-
mica moderna desenvolvida por Erwin Schrodinger e tendo como base os
conceitos da mecénica quantica.

3. Mecanica Quantica

3.1. Arelagao de “de Broglie”

Max Planck explicou que as particulas do microcosmo (elétrons, nucleos,
atomos e moléculas) absorvem e emitem luz de maneira descontinua. Ele
concluiu que no nivel atdmico os elétrons s6 absorvem ou emitem luz em
pequenos pacotes de energia, que chamou de quantas de energia. Em 1905,
Albert Einstein propds que a luz era transmitida de maneira descontinua, isto
é, era formada por pequenos pacotes. Por exemplo, uma particula de luz, o
féton, tem uma energia definida por. E = hv.

Em 1923, o fisico francés Louis de Broglie (1892 — 1987) sugeriu que
a luz, sob condicbes apropriadas, poderia exibir aspectos corpusculares.
Talvez as particulas da matéria, em circunstancias apropriadas, também pu-
dessem exibir aspectos ondulatérios. Postulou entdo que uma particula de
massa m e velocidade v é associada a um comprimento de onda A através
da seguinte relagdo: A = h/mv

Esta equacéo é denominada de relag&o “de Broglie”.



Exemplo 1: Calcule o comprimento de onda que teria uma bola de mas-
saigual a 0,145 kg movendo-se a 96 km/h.

Resolugéao: Aplicando a relagao de “de Broglie” A = h/mv
A =6,626 x 10-34Joule.s/(0,145kg x 27ms-1) portanto
A =169 x 10-34m

Analisando este resultado, podemos concluir que é impossivel com os
equipamentos de hoje detectar esta onda.

3.2. Fungdes de Onda

A grande diferenga entre a teoria proposta por Schrodinger e a teoria de Bohr
€ que esta Ultima previa que o elétron movia-se em 6rbita circular perfeitamen-
te conhecida, ou seja, era possivel determinar a posicéo e a velocidade do
elétron em torno do nucleo. Pela mecénica quéntica, o elétron n&o ocupa uma
6rbita bem definida, mas determinamos a regido do espago onde existe a pro-
babilidade de se encontrar um elétron. Em 1927, Werner Heisenberg mostrou
pela mecénica quantica que era impossivel conhecer simultaneamente com
absoluta exatidao, a posicao e a velocidade de uma particula, como o elétron.

A mecénica quéntica ndo nos permite descrever o elétron no dtomo de
hidrogénio como se movendo em uma érbita. O que nos permite é determinar
enunciados estatisticos sobre a posi¢éo do elétron no atomo. Portanto, po-
demos calcular a probabilidade de encontrar o elétron em uma determinada
regiao do espago a uma distancia r do nucleo.

No desenvolvimento da teoria atdbmica atualmente aceita, Schrodinger
resolveu a seguinte equagao HY = EY para o atomo de hidrogénio.

Nesta equagéo, H representa o operador Hamiltoneano que relaciona
a energia cinética e a potencial do sistema, que é constituido de um nlcleo e
um elétron, ou seja, um atomo de hidrogénio. ¥ é a fungdo de onda que se de-
seja encontrar. Como ela é uma autofungdo, a sua solucéo sera um autovalor
E e a propria fungao de onda, V.

A solucdo desta equacdo ndo é muito simples e n&o é objetivo deste
livro resolvé-la, mas apenas discutirmos e analisarmos a sua solugao.
Para resolver a equacao é mais facil utilizarmos ndo o sistema de coor-

denadas cartesianas, mas as coordenadas polares, ou seja, as coordenadas
r, 0, @ definidas conforme a Figura 7.
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Figura 7 — Coordenadas polares

Estas coordenadas s&o relacionadas com as coordenadas cartesianas
de acordo com as seguintes expressoes:

Z = rcoso
X = rsenfcosd
y = rsenfsend

Esta transformacéao facilita a resolugao da equacao de onda porque ela
pode assumir a seguinte forma contendo trés partes: fungdo de onda radial,
R(r), e duas fungdes angulares ©(0) e O(¢)

Y(xy.z) = ¥(r.6.9) = RNOO)D($)

As equacdes de funcdo de onda propostas para representar os elétrons

devem ser real e finita e, para isto ser verdade, os nimeros quanticos assu-
mem os valores mostrados no quadro 1.

Quadro 1
Valores assumidos pelos diferentes niimeros quanticos
Niimero Quantico Simbolo Valores assumidos Significado Fisico
Principal n 1,2,3,4... Energia do sistema
Momento angular | 0,1,2,3...n-1 Forma ou contorno
Momento magnético orbital m -1,..0,..#l Orientag@o no espaco

Para descrever um elétron, necessitamos, portanto, do conhecimento
dos trés nimeros quénticos n, £ e m. Devemos ressaltar que estes nimeros
quanticos sdo todos inteiros. Seus valores ndo foram escolhidos aleatoriamente.



O nimero quantico principal n pode assumir qualquer valor inteiro
de 1 até o infinito. Como o0 nome indica, é o nimero quantico mais importan-
te, pois o valor de n é o principal fator determinante da energia do elétron.

O valor de n também esta associado as provaveis distancias ao nicleo
de encontrar um elétron. Quanto maior o valor de n mais distante do nicleo
sera a probabilidade de encontrar o elétron.

Os elétrons sao identificados pelo nimero quéntico principal e mais de
um elétron pode assumir este mesmo valor, ou seja, estdo na mesma camada.

O ndmero quantico do momento angular (=0, 1, 2, 3..,, n-1). Este
ndmero quéntico representa a forma da subcamada que contém os elétrons
de uma mesma camada. Analisando os valores que € pode assumir, observa-
mos que ele depende de n, isto €, quandon =1, £=0, ou seja, a quantidade de
subcamadas € igual ao valor de n. Cada valor de ¢ corresponde a uma forma
diferente do orbital e, portanto, um tipo de diferente orbital.

Podemos representar o nimero quantico do momento angular pelos
valores de 0,1,2,3..., ou pelas letras s, p, d, f,..., respectivamente. Nas Figuras
1 a4, mostramos as formas e orientagdes dos orbitais de nUmero quantico do
momento angular que mais utilizam.

O ndmero quéntico magnético (m,=0, +1, +2, +3...+¢). Cada nimero
quantico magnético individualmente é chamado de orbital. Com este nimero,
podemos verificar a orientagao de uma determinada regido do espago ocupa-
da por um elétron. O nimero maximo de orbitais por nimero quantico do mo-
mento orbital £ € (2¢ + 1), ou seja, para um dado valor de ¢, os orbitais podem
assumir os seguintes valores de — € a + £ passando pelo zero.

Exemplo: Para o nUmero quantico principal n=3, quantas subcamadas
s&o possiveis e para cada uma delas quanto e quais s&o os orbitais?

Resolugao: Para n = 3, pode-se ter os seguintes valores de ¢. 0,1, 2, isto
€, os valores de 0 até n-1, portanto pode-se ter 3 subcamadas.

No quadro 2, resumimos informagdes sobre o nimero quéantico do mo-
mento orbital e 0 nUmero quantico magnético.

(uimica Inorganica Descritiva
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Quadro 2

Informacdes sobre niimero quantico orbital e nimero quantico magnético orbital

c Simbolos para € Forma do orbital mé
0 S Esférico 0
1 p, Forma de alteres, sendo il
, em ndmero de 2 il

P, 0

2 dx, Forma de alteres sendo +1
dy, em nimero de 4 por +1

dz, orbital 0

dxy +2

dyoy +2

3.2.1. Fungao de onda Radial
Pela solugdo da fungdo de onda radial, podemos avaliar a variagao da energia
do sistema em fungéo da disténcia ao nicleo, sendo expressa pela equagéo 1.
En= —_27[221264 et
n

onde E_ €& aenergia; nvariade 1, 2, 3, 4,...; M massa do elétron; e carga do
elétron; h a constante de Plank. (h= 6,626 x 103 Js).

A funcao de onda radial depende ainda de ¢, que assume os valores de
0,1, 2 3....n-1. Da solugéo da equacéo de onda radial, obtemos informacgdes
sobre a energia E e a fungéo de onda dos orbitais. Algumas fungdes de onda
radial s&o mostradas na tabela 1.

nl|é Rn,e(r)

110 27/ etz

210 1(\2)(Z/2> )2 (2 - Zrfa® ) e 22 @
201 1/QN6)(Z/a’ )32 (Zr/a® Jer2 @

30| 2/81N3)(Z/a’ Y32 [2(Zr/a’ ) - 18(Zt/a’ ) + 2T ]e 23

31| 2\2/81N3)Z/a’ )2 [6 - (Zrfa’,)] (Zrfa® et &

302 2N2U(SINI5)(Z/a )32 (Zr/a’ et @

Fungbes radiais do hidrogénio

Tabela 1 - Fungdes de onda radial para o hidrogénio



O gréfico destas fungdes versus r ndo apresentam uma interpretacao
com significado fisico, mas, quando usamos a densidade de probabilidade
que é dada pelo quadrado do mdédulo de W, obtemos a regido do espago que
apresentam nds, ou seja, onde a funcao é zero e as regides de probabilidade
maxima de encontrar um elétron. A Figura 8 apresenta um exemplo do forma-
to dos dois gréaficos para fungdes de onda do hidrogénio.

Na Figura 9, temos a curva de densidade de probabilidade para os orbi-
tais 2s e 2p. Vemos que o orbital 2s apresenta dois maximos de probabilidade
e um no, e no orbital 2p apenas um maximo. A posigéo relativa destes trés
maximos em relagéo a distancia ao nucleo, como podemos verificar, € que o
maximo do orbital 2p esta entre os dois maximos do orbital 2s. Podemos entao
dizer que o orbital 2p esta mais préximo do nicleo. O fato de o orbital 2s ter o
seu segundo maximo mais préximo ainda do nicleo, leva a concluir que ele &
o orbital mais penetrante.

Densidade de
Probabilidade W’

Funcdodeonda¥Ww —

Figura 8 — Gréficos da densidade de probabilidade (¥2) e da fungéo de onda radial (W) versus
or

2s

Densidade de Probabilidade

T r distancia do nucleo

Figura 9 — Curva da densidade de probabilidade para os orbitais 2s e 2p

(uimica Inorganica Descritiva
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Na Figura 10, apresentamos as curvas da densidade de probabilidade
para os niveis 1, 2, e 3. Para os orbitais s, 0 nUmero de maximos de probabili-
dade é igual ao nimero quéntico principal. Para os orbitais p e d, o nimero de
maximo sera dado por n-1 e n-2, respectivamente. Para o hidrogénio, a den-
sidade de probabilidade é mostrada na Figural0. Para os dtomos polieletréni-
cos, devido a interagdes elétron-elétron, a curva fica ligeiramente modificada,
ou seja, 0s maximos dos orbitais p e d apresentam-se em uma posicéo do r
maior do que o do orbital s.

o

14
E

=

°

3]

12

[]

g 2p 25

=

= 3

g 3d p 3s
2

[<]

S

o

5a, 10a, 15a, 20a, 25a,

Figura 10 — Distribuicéo radial para elétrons 1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 3d.

Radial
Probalidade

Figura 11 — Distribuicao radial para elétrons 3d e 4s

3.2.2. Fungao de onda Angular

A solugao da parte angular da fungéo de onda para o atomo de hidrogénio é
real e finita quando os nimeros quénticos orbital e magnético assumem os
seguintes valores:£€=0,1, 2, 3, ..., n-lemé=-l, ..0,..+l. Na tabela 2, apresenta-
mos as fungdes de onda angulares para alguns valores de £ e m¢.



[m 0, (0D ()
010 (1/4m)12

1[0 (3/4m)"?cose

11 (3/8m)!2senec'®
1]-1 (3/8m)!2senee®

2 (5/16m)"2 (3cos?e-1)
21 (15/8m)"? senecosee'?
2 |-1 (15/8m)"? senecosee®
212 (15/3271)12 senee?i®
212 (15/32m)"2 sen?ee2i®

Tabela 2 — Fungdes de onda angulares para o hidrogénio
Fungdes angulares do hidrogénio

A analise destas fungdes pode levar-nos as seguintes conclusées. Para
¢=0e m,=0afungéo de onda é (1/4 )", ou seja, ela ndo tem nenhuma dire-
¢ao. Por este motivo afirmamos que os orbitais s assumem o contorno de uma
esfera (Figura 12).

Figura 12 — Orbital atdmico s

Como sabemos que os orbitais p sdo trés € de se esperar que 0s mes-
mos orientem-se nas diregdes X, Y e Z (Figura 13). Através das equagdes
das fungdes de onda angulares, podemos demonstrar que esta suposicao é
verdadeira. Afungdo de ondal=1e ml =0 é (3/4 1)1/2cosb e como o eixo Z
€ igual a rcos6, podemos afirmar que este orbital esta orientado na diregao Z.

Para as duas equacgdes de onda angulares restantes para I=1, temos: | =
leml=+1é& (3/8rn)l/2senbeip e I= 1 e ml =-1 & (3/8m)1/2send e-ip

Quimica Inorgdnica Descritiva @
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Estas equacgdes, portanto, ndo podem representar uma regido real do
espago porque possuem um parte imaginaria eiip paral=1e ml = +1 e e-ip

paral=1leml=-1

Para que estas fungdes possam representar posigoes reais e finitas,
devemos considerar uma combinacao linear delas, ou seja, a direcao px sera
igual a 1N2(p+1 + p-1) onde p+1 significa a equagéo da fungéo de onda para |
=leml=+1ep-1éaequagdodeondaparal=1eml=-1. Adirecao py sera

dada por 1/ \2(p+1 - p-1).

iZ
‘4‘.
i F x- o
;

Figura 13 — Modelos dos trés orbitais atdmicos p, py , px e pz , respectivamente

Na Tabela 3, mostramos as combinagdes lineares que possibilitam a trans-
formagao das formas complexas das equagdes de onda para os orbitais p e d.

FORMAS COMPLEXAS COMBINACOES LINEARES
REAIS

Orbitais p

p.,= (3/8m)*senOei® p, = 1"\2(p,, +p.)

p, = (3/8m)1"2cos0 p, =D,

p_,= (3/81)2.senOei® p, = 1/\/2(p+1 -p.)
Orbitais d

d, = (5/16m)'”2 (3cose-1) d,=d,

d,, = (15/8m)"2 senecoseci® d_=1~2(d,, +d,)

d_, = (15/8m)"2 senecoseci® d,= 1/\/2(d+1 -d)

d., = (15/32m)' sen’ee?i® diony= 1N2(d,, +d)

d, = (15/32m)'” sen’ee-2i¢ d, =1A2(d,,-d,)

Tabela 3 — Combinagées lineares das equa¢des das fungdes de onda angulares p e d.

Func¢des radiais do hidrogénio




Figura 15 — Modelos do orbital atdmico dx2-y2 e dz2, respectivamente

4. O Spin do Elétron

Durante os anos de 1920, observou-se que os elétrons, quando submetidos a
um campo magnético, interagiam com ele, significando, portanto, que o elé-
tron devia possuir um movimento de rotagao em torno de si gerando um cam-
po magnético que interagia com o campo externo aplicado. Desta observagao
surgiu a necessidade de definirmos um quarto nimero quantico que recebeu
0 nome de nimero quéntico magnético de spin, cujo simbolo ficou sendo m_e
assumia os valores de +1/2 e -1/2. A interpretacgao fisica € que o elétron podia
girar em torno se si mesmo no sentido horario e no sentido anti-horario.

4.1. O Principio de Excusao de Pauli

Wolfgang Pauli (1900 — 1958) com base na mecénica quantica formulou o
principio de exclusdo de Pauli, que relacionava os trés nimeros quanticos ja
conhecidos ao numero quéntico magnético de spin.

Em um atomo, dois elétrons quaisquer ndo podem ter o mesmo
conjunto dos quatro numeros quénticos (n, ¢, m, m). Podemos provar
pela mecanica quantica que, quando isto acontece, a fungéo de onda as-
sume um valor zero, ou seja, ela ndo existe. Este principio levou a outra
conclusao importante: nenhum orbital atbmico pode conter mais do que

(uimica Inorganica Descritiva
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Degenerados - de mesma
energia

Preenchimento de orbitais p
B 1s? 282 2px*

C  1s? 2s? 2px*, 2py!

SN 1s?, 282, 2pxt, 2py?, 2p

O 1s? 2s? 2px?, 2py*, 2p

dois elétrons. Podemos melhor entender esta afirmag&o considerando o
seguinte exemplo: Se trés elétrons fossem colocados no orbital 3s, entao
teriam os seguintes numeros quanticos n = 3, £ = 0 e m,= 0. O valor de
m_ seria +1/2 e -1/2 para dois dos elétrons, portanto, ndo estaria ferindo o
principio de exclusdo de Pauli. Entretanto, o terceiro elétron a entrar neste
orbital s6 poderia ter o valor de m_igual a +1/2 ou ent&o -1/2, o que n&o se-
ria possivel porque ja temos dois elétrons neste orbitais com estes valores
de m_. Concluimos, por conseguinte, que o terceiro elétron devera ocupar
um outro orbital.

5. ConFiguragao Eletrénica dos Atomos
A mecéanica quantica determinou que quanto maior o valor de nimero quanti-
co principal, n, maior sera a energia das diferentes camadas. Em relagéo ao
numero quantico orbital, para um mesmo n tera maior energia aquele orbital
que possui 0 maior valor de €. Portanto, podemos escrever a seguinte ordem
de energia: 1s<2s<3s<3p<3d<4s<4p<4d<4f<5s<5p<b5d<5f<bs
e assim por diante.

Para ¢igual a 1, teremos trés valores de m, (-1, 0, +1), ou seja temos os
orbitais p, p,ep, Eles possuem a mesma energia, portanto, séo degenerados.
O mesmo acontece com os orbitais d. Os 5 orbitais ttm a mesma energia.

Exemplo: Qual a conFiguracdo eletrénica para os elementos quimicos
nitrogénio, _N; sddio, ,,Na; enxofre, ,.S?

Nitrogénio 1s?, 252, 2p°
Sadio Na 11 1s?, 252, 2p°, 3s!
Enxofre S 16 1s?, 252, 2p°, 3s?, 3p*

Observamos que a ordem de preenchimento € igual & ordem crescen-
te de energia dos orbitais, sempre obedecendo ao principio de excluséo de
Pauli, isto €, no maximo dois elétrons por orbital. Para o preenchimento dos
orbitais p, que sdo em nimero de trés para cada valor de n, deve-se obedecer
também a regra de multiplicidade maxima, ou seja, a regra de Hund. Esta re-
gra afirma que, para o preenchimento de orbitais de mesma energia, devemos
ir adicionando um elétron de mesmo spin em cada um dos orbitais. Quando
todos ja possuem elétrons, podemos dizer que estdo semipreenchidos. O pré-
ximo elétron a ser adicionado devera ter spin contrario, portanto, formando um
par com o elétron ja existente.

Para os elementos quimicos com nimero atébmico maior do que 19,
verificamos que o preenchimento dos elétrons n&o segue a ordem de energia,
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isto &, o orbital 4s € preenchido antes do orbital 3d, apesar de sua energia indi-
vidual ser maior do que a energia individual do orbital 3d (Figura 16). Nao exis-
te uma explicacdo qualitativa para esta observagcao, apenas tem-se conhe-
cimento de que a energia total do sistema sera menor quando adicionarmos
primeiro os elétrons no orbital 4s, para s6 entdo preenchermos os orbitais d.

Para facilitar o preenchimento dos orbitais, sugeriu-se o uso do diagra-
ma 1, conhecido como principio de “Aufbau” (principio da construgao).

n
5
4
N
3
AS
2
1
3
35
2
S
1s
25 50 75 100

Z

Figura 16 — Niveis de energia individual dos orbitais atbmicos versus o nimero atémico

Observe que, neste
Diagrama 1 — Principio da Construgéo (‘aufbau™) diagrama, estdo mostrados

apenas os orbitais para

0s quais temos elementos

quimicos cujos elétrons

podem ocupa-los.



=8 Rugusto Leite Goelho

Observe que, quando um
atomo perde ou ganha
elétrons para formar

um cation ou um anion,
respectivamente, o seu
namero atdbmico permanece
o0 mesmo do atomo neutro.

6. ConFiguracao Eletronica dos fons

Boa parte da quimica dos elementos é a quimica dos respectivos ions. Para
se ter um céation a partir de um atomo neutro, a regra geral é a de que se remo-
ve um ou mais de um elétron da camada de n mais elevado. Se houver possi-
bilidade de escolha entre as subcamadas da camada n, removem-se elétrons
da subcamada de maior €. Estes sdo os elétrons de valéncia do atomo. Assim,
um ion sédio (Na*) é formado pela remogéao do elétron 3s do atomo de sddio.
O ion aluminio (AP**) é formado pela remogéo de trés elétrons do 4&tomo néu-
tron. A conFiguragéo eletrénica para o aluminio e o ion AP* é:

13A1 1s2, 2s2, 2p6, 3s2, 3pl e 13AI3+ 1s2, 2s2, 2p6. Para o ferro
tem-se a formagéo de dois ions com as seguintes conFiguragdes eletronicas:
26Fe 1s2, 2s2, 2p6, 3s2, 3p6, 3d6, 452 ; 26Fe2+ 1p2, 2s2, 2p6, 3s2, 3p6, 3d6;
26Fe3+ 1s2, 2s2, 2p6,3s2, 3p6, 3d5.

Os ions sédio (Na*) e aluminio (AP*) séo isoeletrnicos, isto é, tém o
mesmo numero de elétrons. Outra interessante observacao que se pode fazer
com base na conFiguragéo eletronica € a de que ambos os dtomos de sddio e
aluminio possuem um elétron desemparelhado, portanto sdo paramagnéticos,
isto &, possuem um campo magnético permanente. Os ions destes elementos
n&o possuem elétrons desemparelhados, ou seja, sdo diamagnéticos, isto é,
n&o possuem um campo magnético permanente.

7. Calculo da Carga Nuclear Efetiva
O numero de prétons de um nacleo atdmico é conhecido como carga nuclear.
Sendo esta uma carga positiva, ela exercera uma forga de atragcéo sobre os
elétrons que possuem carga negativa. Os niveis de energia dos atomos hidro-
genoides s&o dados pela expressao:

En =-(Z?2 %*/n*h?)
onde Z é o nimero atdbmico, e a carga do elétron, n nimero quéantico principal
e h a constante de Planck. A energia de um atomo €, portanto, uma fungéo de
Z?In?, as duas variaveis desta expressao. Analisando a energia de ionizagéo
do hidrogénio (El = 1312kdJ/mol) e a do litio (520 kJ/mol), era de se esperar
um valor bem maior para a energia de ionizagao do litio desde que o niUmero
atdbmico cresce em um periodo da tabela periédica muito mais rapidamente
do que o numero quantico principal. Esta observacéo pode ser atribuida a
duas razbes:

1. O raio de um elétron 2s é maior do que um elétron 1s.
2. O elétron 2s no litio é repelido pelos elétrons 1s mais internos, tal que os
primeiros s&o mais faciimente removidos.

Outra maneira de analisarmos esta repulsdo entre os elétrons externos
e os internos € sob o ponto de vista de blindagem ou escudagem do nucleo



que os elétrons internos fazem sobre os externos. Dessa forma, o elétron sen-
te uma carga nuclear efetiva resultante da blindagem parcial da carga nuclear
pelo campo médio repulsivo devido aos outros elétrons.

Podemos ent&o explicar o valor da energia de ionizag&o do litio consi-
1 A A i 2 2
derando que a energia n&o é proporcional a Z*, mas a Z_? (Z . carga nuclear
efetiva) e que este valor n&o cresce tao rapidamente quanto o valor de Z.

Para calcularmos a carga nuclear efetiva a um nivel mais introdutério,
poderiamos simplesmente considerar o valor unitario para cada elétron inter-
no e subtrairmos a soma destes do numero atémico. Para o litio, teriamos Z
=3 -2 = 1. Entretanto, necessitamos de um célculo mais preciso, apesar de
termos ainda outros métodos para estudos quantitativos.

Usaremos o método descrito originalmente por Slater (John Clarke
Slater (22/12/1900 — 25/07/1976) com uma modificagdo na regra 3-i feita por
Waldron e colaboradores (2001).

A carga nuclear efetiva é dada por.
Z.=7Z-3
onde: S é o fator de Slater, que é calculado como uma somatéria da contribui-
¢ao de cada grupo para a blindagem do enésimo elétron, ou seja, o elétron

para o qual desejamos calcular Z_. Para fazermos este calculo, usamos as
seguintes regras:

1. Escreva a conFiguragéo eletronica do elemento que deseja calcular a car-
ga nuclear efetiva. Organize esta conFiguragéo agrupando os orbitais ato-
micos segundo a seguinte sequéncia: (1s) (2s2p) (3s3p) (3d) (4s4p) (4d)
(4f) (5s5p).., e assim por diante.

2. Os elétrons que estdo a direita do grupo do enésimo elétron nao contri-
buem para o célculo, ou seja, o fator é zero;

3. Os elétrons adicionais do grupo a que pertencem o enésimo elétron contri-
buem com um fator de 0,35;

* O elétron a ser blindado é um elétron s ou p: Os elétrons do grupo
com namero quantico principal n-1, onde n € o nimero quantico princi-
pal do enésimo elétron, contribuem com um fator de 0,85 para os elé-
trons s e p, 0,50 para os elétrons d e 0,60 para os elétrons f.

* Oelétron a ser blindado é um elétron d ou f: Usamos um fator igual a
1,0 para todos os elétrons a esquerda do grupo.

4. Todos os elétrons com n < n-2 contribuem com o fator de 1,0 para a blinda-
gem, ou seja, protegem totalmente o enésimo elétron.

(uimica Inorganica Descritiva
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Rtividades de avaliagdo

1. Calcule a carga nuclear efetiva para o elétron 4s e 3d do atomo do ferro.

Solugao:

Considerando que o nimero atdémico do ferro € 26, teremos a seguinte
conFiguragao eletronica: 1s?, 2s?, 2p° 3s?, 3p%, 4s2, 3d°. Re-escrevendo a con-
Figuracdo segundo a ordem da la regra de Slater, teremos: (1s?), (2s22p?),
(3s%3p©), (3d9), (4s%4p).

Para o elétron 4s

S=00x0+035x1+050x6+085x8+10x10

S=00+035+30+68+100

$=2015
Z,=2-S
Z,=26-2015
Z, =585

Para o elétron 3d
S=000x2+035x5+10x18=19,75
Z,=26-1975

Z =625

Analisaremos agora as regras de Salter sob o ponto de vista da densi-
dade de probabilidade (Figura 17 e Figura 18).

Para a 12 regra, observamos que o comportamento do orbital 1s € iso-
lado, isto €, nenhum outro orbital possui maximo de probabilidade préximo ou
semelhante a sua densidade de probabilidade. Para os orbitais ns e np, temos
uma curva de probabilidade muito semelhante, sugerindo, portanto, que per-
tengcam a um mesmo grupo. Os orbitais nd tém uma densidade de probabili-
dade bastante diferente do ns e np. \Vlejamos na Figura 10 que o orbital 3s tem
trés maximos de probabilidade, 3p tem dois e 3d tem somente um.

A 22 regra prevé um fator de protecao zero porque a probabilidade dos
elétrons que se encontram a direita do i-€simo elétron tem o seu maximo de
probabilidade depois do maximo de probabilidade do i-ésimo elétron, portanto
nao pode oferecer protegao.

Podemos dizer que o fator de blindagem de 0,35 (32 regra) para os elé-
trons do mesmo grupo que esta o i-ésimo elétron deve-se ao fato de que todos
estdo sob a mesma densidade de probabilidade e, portanto, somente podera
dar uma pequena prote¢éo.



Observando novamente a Figura 10, podemos ver porque € feita uma
distingao entre o grupo nsnp e o nd e nf. Como ja haviamos chamado a aten-
¢ao, a distribuicdo de probabilidade mostra que os orbitais ns e np s&o dife-
rentes de nd.

Probabilidade Radial 47r°'R?,

T T T T T

5a, 10a, 15a, 20a, 25a,

Figura 17 — Distribuicao radial para elétrons 1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 3d.

Radial
Probalidade

Mostramos, nesta unidade, um breve resumo da histéria do desenvolvimento da
Teoria Atdmica, introduzindo os conceitos fundamentais sobre o assunto. Estu-
damos o surgimento das particulas subatémicas e a sua importancia nas pro-
priedades dos elementos quimicos. A Teoria Atdmica moderna é abordada sob
a visdo das fungdes de onda radiais e angulares. Discutimos também as regras
para o preenchimento dos orbitais em diferentes atomos, dando énfase porque
os orbitais ns s&o primeiramente preenchidos que os orbitais (n-1)d apds o nu-
mero atdmico 19. Finalmente, abordamos o célculo da carga nuclear efetiva,
segundo as regras de Slater. Estas regras s&o analisadas com base nas curvas
de densidade de probabilidade para as fun¢des de onda radial.

Quimica Inorgénica Descritiva
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Rtividades de avaliagdo

1. Qual o comprimento de onda associado a um elétron de massaigual a 9,11
x 10-28g que se move a uma velocidade de 4,19 x 106 m/s? Este seria um
comprimento de onda a ser detectado

2. Para o nimero quéntico principal n=5, quantas subcamadas sao possiveis
e, para cada uma delas, quantos e quais s&o os orbitais?

3. Escreva a conFiguracdo eletrénica para as seguintes espécies: Cobre,
Co?, ruténio e Ru*. Qual o nimero atémico dos ions formados?

|eituras, filmes e sites

http//www.ca.ufsc.br/gmc/aulaslanos/raiocatodico/raiocatodico.htm
http//br.geocities.com/saladefisica3/laboratorio/rutherford/rutherford.html
http/mww.dsc.ufcg.edu.br/~gmec/mag/incerteza.html acessado em 12/08/2009.
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Objetivos

* Revisar o histérico da tabela periddica; destacar a importancia da periodi-
cidade das propriedades dos elementos; discutir a composicao da tabela a
nomenclatura para designar os grupos; correlacionar a conFiguragéo ele-
trénica com as propriedades periédicas; discutir os parametros atdmicos e
comportamento dos mesmos nos grupos.

1. Introducao

Nenhum livro texto de quimica, material de sala de aula e laboratério de pes-
quisa estao completos sem uma copia de uma tabela Periédica dos Elemen-
tos. Desde os primeiros dias do estudo da quimica, tentativas tém sido feitas
para organizar os elementos conhecidos, de maneira que as similaridades
entre eles sejam relacionadas. Analisando a Tabela Periédica em uma pers-
pectiva histérica, poderiamos iniciar com Lavoisier com o seu livro de 1789
“Traité Elémentaire de Chimie” (Tratado Elementar de Quimica), quando ele
organizou os elementos segundo uma das seguintes classes: gases, metais,
nao metais e terra. Uma das criticas que podemos fazer a esta abordagem
€ que ha uma grande variedade de elementos quimicos que se enquadram
dentro de cada uma destas classes de elementos quimicos.

Na época de Lavoisier, apenas 31 elementos eram conhecidos. Entre
1801 e 1833, passaram a ser conhecidos os elementos Ta, Rh, Pd, Ir, Os, K,
Na, B, Mg, Ca, Sr, Ba, Cl, I, Li, Cd, Se, Si, Al, Br, Y, Ru, Th, e Ce. Os elementos
descobertos entre 1833 e 1868 foram La, Er, Cs, Rb, In e He.

Em 1829, apds a descoberta de elemento bromo, Johann Dobereiner
idealizou a “lei das triades”. Baseando-se na anélise das massas atbmicas
dos elementos, ele organizou varios grupos de trés elementos que tinham
como caracteristica o fato de que a massa atémica do elemento do meio era
aproximadamente igual & media das massas entre o elemento mais leve e o
mais pesado. Esta sua observacao, entretanto, parecia aplicar-se a apenas
nove dos 54 elementos conhecidos e foi rejeitada por seus contemporéaneos
que consideravam esta observagao mera coincidéncia.

Béguyer de Chancourtois (1862) foi um gedlogo que muito contribuiu
para a quimica e foi o primeiro cientista a procurar uma periodicidade entre os
elementos. Ele propds, em 1868, a Hélice Telurica (www.ss.mtu.edu/faculty/
sawalton/HPS200/pt.html) baseado na massa atdmica dos elementos.

(uimica Inorganica Descritiva

Trades de Dobarsnsr

i)

www.psel118-online.de/
Zusatzinfos/Z20-PSE_
History.htm

Hélice telurica de
Chancourtois

www.ss.mtu,edu/faculty/
sawalton/HPS200/pt.html
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Lei das Qitavas de Newlands
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Colunas verticais em ordem crescente de
massa atbmica

www.pse118-online.de/Zusatzinfos/Z20-PSE_History.htm

Pelo menos um grupo destes era realmente muito similar
— oxigénio, enxofre, selénio e teldrio. Neste grupo, as massas
eram multiplos de 16. Considerando 16 um padr&o de referén-
cia para a periodicidade, Chancourtois construiu um cilindro si-
NUOSO Ccujo raio de curvatura era tal que os elementos similares
ficaram alinhados verticalmente. Este cilindro é que se tornou
conhecido como a Hélice Tellrica. O problema foi que, usando
a frequéncia de 16 unidades de peso atdmico, alguns elemen-
tos que reconhecidamente tinham propriedades semelhantes
n&o ficavam na linha vertical na qual seus semelhantes estavam
localizados e outros elementos quimicos cujas propriedades di-
feriam dos demais, pois ficavam na referida linha vertical.

John Newlands foi o primeiro a criar um sistema similar

a forma da nossa moderna tabela periddica. Ele admitiu que,
se os elementos fossem organizados em ordem crescente de

massa atémica, cada elemento, teria um similar a ele, mesmo
separado por sete elementos, ou seja, na oitava posicdo. Para enfatizar esta
observagéo, ele criou uma tabela com sete colunas verticais. Os elementos
com propriedade semelhantes eram colocados nestas colunas. Ele chamou
esta organizagéo de Lei das Oitavas, em analogia com as notas musicais.
Ao ordenar os elementos conhecidos, ele teve que, em algumas vezes, co-
locar dois elementos em um mesmo bloco. Newlands usou seu padrao para
fazer predicdes acerca de elementos que ele sabia que ainda ndo haviam
sido descobertos, similarmente ao que fez Mendeleev, mas ele n&o deixou
0s espagos vazios a exemplo do que fez Mendeleev.

I I 1 v v Vi Vil Vil
L [ g RH, RH, RH, RH iy
R,0 RO RO RO, R,0. RO, R,0, RO,
H
1 1
> L Be B o] N o E
7 94 11 12 14 16 19
= Na Mg Al si P 5 a
23 2 273 28 31 32 355
4 K G ? Ti v o Mn | Fe, Co,Ni,Cu
39 40 44 48 51 52 55 | 56,59,59,63
T i Zn ? ? As Se Br
63 65 68 7 75 78 80
Ru, Riv. P4, Ag
Rb Sr M Zr Nb Mo ? , Rh. Pd,
6 85 87 88 20 94 9 100 | 104,108,306,
7 Ag 5] In Sn b Te I
108 112 113 118 122 125 127
G Ba 7Di 7Ce
8 133 137 138 140 ! ? i LhLT
9 7 2 7 7 7 7 7
Os, Ir, Pt, Au
TEr Mla Ta W I P,
10 ? ? 178 180 182 184 ? o D8
= Au Hg TI Pb Bi 5 ;
199 200 204 207 208
12 ? 9 ? Th ? U ?

231 240

Figural — Tabela Periédica de Mendeleev, 1871, incluindo mudancgas
da original de 1869

Em 2009, completou 140 anos
que foi apresentado a Sociedade Russa
de Quimica, por Dimitri lvanovich Men-
deleev, juntamente com o seu colabo-
rador Nikolai Menshurtkin, um trabalho,
postulando a periodicidade nas proprie-
dades quimicas dos elementos quando
organizados em ordem crescente de
massa atémica.

A tabela proposta por Mendeleev
foi bem aceita pela comunidade cientifica
da época ndo somente porque mostrava
a periodicidade dos elementos conheci-
dos como também porque seu método de
classificacdo ilustrava a lei fundamental da
natureza e mostrava onde os valores cor-



rentes de massa atdmica ndo se adequavam a sua formulacao. Ele também
foi além fazendo previséo e citando as propriedades de elementos que ainda
nao eram conhecidos, como é o caso dos elementos com massa atdbmica 44,
69 e 72 (escandio, galio e germanio), respectivamente. Quando estes elemen-
tos foram descobertos, foi dada maior credibilidade ao seu sistema periédico.
Na Figura 1, mostramos a tabela reformulada por Mendeleev, em 1871.

O modelo atual da tabela periédica aceito pela IUPAC é mostrado na
Figura 2.
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Figura 2 — Tabela Periédica 2009

A tabela periédica mostrada acima contém 111 elementos, incluindo os
descobertos e cujos nomes foram aprovados pela IUPAC e IUPAP. O elemen-
to de nimero atdémico 112 ndo consta ainda porque o nome Copérnico, em
maio de 2009, ainda ndo havia sido aprovado.

Para mais informagdes sobre os nomes de novos elementos podemos
consultar os seguintes sites:

http//www.iupac.org/publications/pac/74/5/0787,
http//ww.iupac.org/publications/pac/81/7/1331,;
http/Mmww.iupac.org/web/nt/2009-07-21_Namig_Element_112
(todos os sites acessados em janeiro de 2010)

O artigo de Rocha-Filho e Chagas aborda a nomenclatura em portu-
gués dos nomes dos elementos quimicos. Deve-se ressaltar que a nomen-
clatura usada pelos autores para os elementos de nimero atémico 110,

IUPAC - Uniédo
Internacional de

Quimica Pura e Aplicada
(International Union of Pure
and Applied Chemistry)

IUPAP — Uniédo
Internacional de Fisica Pura
e Aplicada (International
Union of Purce and Applied
Physics)
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111 e 112 foi reformulada nesta primeira década dos anos 2000. Outro ar-
tigo destes mesmos autores sobre o histérico da tabela periédica também
deve ser consultada.

2. Descri¢ao da Tabela Periddica

A conFiguracéo eletronica dos elementos derivada da teoria atbmica moderna
fornece uma explicagéo tedrica para a periodicidade proposta por Mendeleev na
sua Tabela Periddica, seis anos antes do desenvolvimento da teoria eletrénica.

Como o comportamento quimico depende da interagdo das nuvens de
elétrons dos atomos e, principalmente, da parte mais externa desta nuvem
de elétrons, atomos que tém seus elétrons externos no mesmo tipo de orbital
poderiam ter comportamento quimico semelhante. Por exemplo, uma conFi-
guragao do tipo s?p? tem uma nuvem de elétrons independente do valor de n
(ndmero atdmico principal), mas a extensédo da nuvem e, consequentemente,
o raio atdmico, dependem do nimero atdémico do elemento. Os elementos de
um GRUPO na tabela periédica t¢ém a mesma conFiguragao eletronica externa.

A forma da Tabela Periédica segue os valores dos nimeros quanticos
como sao dados na Quadro 1 da Unidade |. Esta ordem permite entdo que a
tabela seja dividida em diferentes blocos constituidos de elementos cujos or-
bitais s, p, d e f estdo sendo preenchidos. A Tabela Periddica € constituida de
PERIODOS denominados de 1, 2, 3, 4, 5, 6, 7, que s&o os nimeros quanticos
principais da nuvem mais externa.

Exemplo: Litio 1s22s1; Na 1s22s22p63s1

Metais  Metais
alcali- de  Lantanidios Actinidios

10S-  fransicdo .
terrosos fivos

Metais Gases

. . Nao- Halogé-
representa- Semimetais - .~ 3 nobres
metais nos”  —

1. Actinidios e lantanidios sdo conhecidos coletivamente como “metais-terro-
S0S raros”;

2. Metais alcalinos, metais alcalino-terrosos, metais de transicdo, actinidios e
lantanidios sdo conhecidos coletivamente como “metais”;

3. Halogénios e gases nobres também sdo ndo-metais.
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Podemos resumir que a tabela periddica pode ser dividida de diferentes
maneiras. A divisdo mais geral é a de classificar os elementos em metais, ndo
metais, semi-metais e gases nobres. A divisdo por blocos s, p, d e fleva a uma
maior compresséo da periodicidade dos elementos. Podemos também dividir
a tabela em grupos e periodos. Na tabela 1, mostramos a nhomenclatura de
como os grupos de elementos podem ser chamados.

Tabela 1

Nomenclatura dos grupos

Nomes comuns de Grupos de Elementos

Metais alcalinos* Li, Na, K, Rb Cs, Fr
Metais Alcalinos Terrosos* Be, MG, Ca, Sr, BA, Ra
Calcoggénios* 0,S, Se,Te, Po

Halogénios* F, Cl, Br, I, At
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Nomenclatura dos grupos

Nomes comuns de Grupos de Elementos

Gases Inertes ou Gases raros ou nobres* He, Ne, ar, Kr, Xe, RN
Terras raras* Sc,Y,LaatéoLu
Série Lantanidica* La até o Lu
Lantanideos ou Lantanoides* Ceatéolu
Série Actinidica* DoAc até o Lr
Elementos Trasuranicos* 0s elementos apds o U
Metais de cunhagem Cu, Ag, Au
Grupo da Platina Ru, Os, Rh, Ir, Pd, PT
Metais Nobres Grupo da Platina, Au e algumas vezes incluimos Ag, Re e, até
mesmo, 0 Hg.
Metais e nao-metais Estes dois termos sdo muito usados, mas nao é muito preciso

o limite entre eles. 0 termo metaloide e semi-metal é aplicada
para elementos com propriedades intermedidrias, tais como
B, Si, Ge, As.

Estes termos, apesar de triviais, sdo reconhecidos pela IUPA na se¢do de Regras de Nomenclatura de Quimica
Inorgéanica. http://old.iupac.org/publications/books/principles/principles_of _nomenclature.pdf, pagina 7, consultado
em 18/01/2010.

Além da nomenclatura mostrada na tabela 1, os elementos s&o tam-
bém reconhecidos como Elemento dos grupos representativos (grupos
1,2,13,14,15,16,17,18). Grupos que n&o tém um nome trivial sdo chamados pelo
nome do elemento mais leve do grupo, como, por exemplo, grupo do carbono,
grupo do boro. Os elementos dos grupos 3 — 11 sdo os elementos de transig&o.
O primeiro elemento, o hidrogénio, & anémalo e forma uma classe ele proprio.

3. Propriedades periddicas

Denominamos propriedades periédicas as que seguem uma tendéncia defini-
da na tabela de Mendeleev, isto é, variam mais ou menos continuamente ao
longo de um periodo € um grupo.

Discutiremos a seguir algumas das propriedades periddicas mais im-
portantes.

3.1. Energia de ioniza¢ao

Energia de lonizagdo é a menor quantidade de energia necessaria para remo-
ver um elétron de um atomo neutro ou molécula no seu estado fundamental.
A segunda energia de ionizagdo de um dtomo é a energia necesséria para re-
tirar o segundo elétron de um atomo (energia para o seguinte processo acon-
tecer. X+ — X2+ + e-) (Green Book, 1994). As energias para remover o
terceiro, o quarto elétron sdo chamadas, portanto, de terceira, quarta energia



de ionizacao e, assim, sucessivamente. Esta claro que as sucessivas ener-
gias de ionizagao irdo aumentar de valor do mesmo modo que se torna mais
dificil remover elétrons em um ion carregado positivamente.

A energia de ionizagéo reflete a energia de um elétron mais externo e ela
sera menor para aqueles elementos em que os elétrons de valéncia estéo lo-
calizados em um orbital que iniciou um novo nimero quéntico principal. Na Fig,
3, podemos verificar que os menores valores da energia de ionizagdo em um
periodo sdo encontradas para os metais alcalinos. Assim, como em um periodo,
a medida que aumentamos o nimero atébmico dos elementos, a sua energia de
ionizagao cresce até chegar a um valor maximo para o gas nobre deste periodo.

152 [Hel2s22p0 [Nel3523p6 [Ar13d!04s24p® [Krl4d! 955250

1500 J ﬂ KI‘ 7
Xe

.ﬂ Rn
1000’ rl g
Li Na K Rb e Fr
0

0 10 2o 30 40 50 60 70 80 90

[Hel2s! [Nelzs! [Arl4s! [Kriss! [¥elps]

Figura 3 — Variagao da energia de ionizagdo em fung&o do nimero atémico
www.iun.edu/.../ionization-energy.html acessado em19/01/2010

3.2. Elétron afinidade

A energia necessaria para remover um elétron de um ion negativo carregado

de uma simples carga (energia para o processo X- — X + e-). Uma defi-

nic&o mais comumente usada € a energia perdida (E,__ — E, ). quando um

elétron é adicionado a um atomo neutro ou molécula (Green Book , p 1109).
Os valores de elétron e afinidade sao dificeis de serem medidos expe-

rimentalmente e somente poucos valores tém sido determinados diretamente

Ccom precisao.

(uimica Inorganica Descritiva
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Figura 4 — Variag&o da elétron afinidade com o nimero atdbmico
http/mww.iun.edu/~cpanhd/C101webnotes/modern-atomic-theory/electron-affinity. html acessadoem20/01/2010

A estabilidade da conFiguragéo dos gases raros é refletida no alto valor
da elétron afinidade dos halogénios cujos anions apresentam a estrutura ele-
trénicas dos gases raros.

A elétron afinidade de todos os gases nobres s&o endotérmicas, pois,
ao adicionarmos um elétron, este devera iniciar o preenchimento de um
novo namero quéntico principal. Como podemos ver na Figura 4, muitos dos
elementos tém a primeira elétron afinidade negativa (processo exotérmico),
mas, ja para a segunda elétron afinidade para formar um anion duplamente
carregado s&o sempre grandes e positivas. O resultado é que para termos
um anion duplamente (ou maior do que dois) carregado, devemos ceder
energia ao sistema.

Exemplo: O, + 2e — 0%*(gas) E_ =703kJmol*
Estes valores sdo usualmente derivados indiretamente do ciclo de Born-
-Haber.

3.3. Raio Atémico

O raio atémico é definido como sendo o tamanho do atomo. E determinado
como a distancia do nucleo até o limite da nuvem de elétrons. Esta definicdo
de raio atdmico é ambigua, desde que a distribuicdo de densidade de proba-
bilidade de um elétron decresce exponencialmente do nlcleo e nunca é exa-
tamente zero, portanto, estamos avaliando em torno de 95% do real tamanho
do atomo. Em uma molécula no estado sélido ou liquido, os elétrons estao
sujeitos aos campos de atomos de sua vizinhanga e sua distribuicdo depende
do meio quimico onde se encontra. O raio, portanto, podera ser diferente para
um atomo isolado ou mesmo de composto para composto, mesmo que sendo
pequena a diferenca para este Ultimo caso. Além disto, somente o compri-
mento de ligacdo pode ser medido experimentalmente e, assim, o raio dos
atomos que compdem a ligagado podem ser avaliados. Para tanto temos que



definir os raios, conforme seja a ligagao
covalente, i6nica ou metélica. O raio me-
talico é definido como sendo a metade da
distdncia experimental medida entre dois
ndcleos em um sélido. O raio covalente
de um elemento ndo-metalico é também
a metade da distancia entre dois atomos
iguais de um nao metal. O raio ibnico esta
d relacionado com distancia entre os cen-
tros de cétions e anions vizinhos.

Raio metélico

Raio covalente

O Raio i6nico De acordo com a definigéo de raio
covalente, podemos estimar os valores do
d = ricantion) + r(anion) raio atdmico com base de medidas expe-

rimentais de comprimento de uma ligagéo
simples. Na tabela 2, mostramos os valo-
res encontrados para os halogénios e o carbono (diamante).

Tabela 2
Valores de raio atomico para halogénios e carhono

Elemento X, Comprimento da ligagao, pm Raio atomico X, pm
F, 142 n
cl, 199 99
Br2 228 114
I, 267 134
C (diamante) 154 17

Pela tabela 3, podemos verificar que existe uma boa relagao entre os valores
calculados e os experimentais para compostos do carbono com os halogénios.

Tabela 3

Relacao entre valores de comprimento de ligacao calculados e determinados experimentalmente

Comprimento de Ligacao, pm

Molécula Ligacao Experimental Calculado Diferenca
CF, C-F 132 148 16
CCl4 c-Cl 177 176
CBr, C-Br 191 191 0
cl C 214 211 3

Como podemos observar, encontramos uma concordancia muito boa
entre os valores experimentais e os calculados, exceto para o fllor, mas que
nao chega a comprometer o método para determinar os raios covalentes. Os
raios atdbmicos para nao-metais utilizados atualmente sédo estimados desta
maneira. Na tabela 4, sdo mostrados os valores dos raios atbmicos para os
nao metais e alguns metais que formam ligagbes covalentes.

Quimica Inorgénica Descritiva
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Robert S. Mulliken

(1896 — 1986) Fisico

e quimico americano.
Desenvolveu o conceito
sobre eletronegatividade.
Recebeu o prémio Nobel
de Quimica em 1966

pelo seu trabalho sobre
ligagdes quimicas e
estrutura eletrénica de
moléculas pelo método do
orbital molecular. Medalha
Priestley em 1983

Tabela 4
Be - 89 B-80 C-77 N-70 0-66 F-64
Al- 126 Si- 117 P-110 S-104 Cl-99

In-131 Ga- 126 Ge - 122 As-121 Se- 117 Br-114
Cd - 148 In - 144 Sn-140 Sh-141 Te- 137 I-133
Hg - 148 Tl - 147 Pb - 146 Bi - 151

Raio em uma ligacdo dupla B-71 C-67 N - 62 0-62
Raio em uma ligacao tripla B-64 C-60 N - 55

H-29

Os raios atbmicos para os metais sdo determinados a partir de medidas
experimentais nos metais no estado sélido. Usualmente, € usada a estrutura
de empacotamento compacto devido esta ser uma estrutura onde os atomos
encontram-se o mais perto possivel e, assim, um menor espacgo é ocupado. O
ndmero de coordenacéo é 12.

Tabela 5
Li Be
157 112
Na Mg Al
191 160 143
K Ca Ga Ge
235 197 153 139
Rb Sr In Sn Sh
250 215 167 158 161
Cs Ba Tl Pb Bi
272 224 17 175 182
Sc Ti v Cr Mn Fe Co Ni Cu In
164 147 135 129 137 126 125 125 128 137
Y Ir Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd
182 160 147 140 135 134 134 137 144 152
La Hf Ta W Re 0s Ir Pt Au Hg

188 159 147 141 137 135 136 139 144 155



3.4. Eletronegatividade
Um dos conceitos mais usados sobre o carater quimico de um elemento € a
sua ELETRONEGATIVIDADE (). Ela é definida amplamente como sendo
a habilidade que tem um atomo em uma molécula de atrair elétrons para si.
Podemos conceber que os orbitais atdmicos tém diferentes eletronegativida-
des entre eles. Portanto, para a eletronegatividade atbmica ser analisada é
necessario especificar qual orbital de valéncia esta sendo considerado. Como
€ um parametro empirico, ele ndo tem como ser medido. Diferentes escalas
foram propostas, sendo a eletronegatividade de Pauling (xP) a mais usada.
Ele propde a sua escala com base na seguinte expressao:

Xa - Xg= OU Yy, - %= 0,208

Aprimeira expressao é valida para quando A, a energia de ressonancia ibnica
(definida por Pauling), esta em unidade de kcal.mol-1 e a outra express&o apenas
envolve o fator de 0,208 para converter a energia de ressonéncia ibnica em e\V.

Pauling fez esta dedugdo com base na comparagao da energia de dis-
sociagdo de uma dada molécula. Por exemplo, LiH, BF com a energia de
dissociacido das moléculas diatdbmicas homonucleares Li2 e H2 parao LiH e
B2 e F2 para BF.

Tabela 6

Energias de dissociacao de moléculas diatomicas

Molécula ED A2,/B2 kcalmol-1 ED de AB Caculada ED de AB Experimental

kcalmol-1 kecalmol-1
Li2 25
H2 103
LiH 51 58
B2 69
F2 36
BF 50 195

Como veremos na unidade llI, os dois pares de elétrons que compdem
a ligagéo covalente nas moléculas diatdmicas homonucleares e heteronucle-
ares estao situados nos orbitais moleculares ligantes, of. Portanto a energia
de dissociagéo ED da molécula heteronuclear deveria ser igual & média geo-
métrica da energia de dissociagao das moléculas homonucleares.

= 12
EAB_ (EAZ : Esz)
Como podemos observar na tabela 6, este valor calculado difere, em
alguns casos, bastante do valor observado, como, por exemplo, o BF.

Pauling supbe que a diferenca de energia devia-se a uma energia “ex-
tra” existente na ligagdo da molécula heteronuclear proveniente da interagao
eletrostatica em os heterodtomos. Ele designou esta energia de energia de
ressonancia ibnica, A, definida pela seguinte equagéo.

(uimica Inorganica Descritiva
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Linus Pauling (1928-
1994). Conseguiu conciliar
as atividades de ser um dos
mais brilhantes cientistas
e defender as liberdades
civis e a saude. Por todo

o seu trabalho, ele foi até
a presente data o Unico
cientista a receber sozinho
dois prémios Nobel: de
Quimica (1954) e da Paz
(1962).
http://Ipi.oregonstate.edu/
Ipbio/lpbio2.html

= EAB= (EA2 . EB2)1/2

Com esta explicagao, ele propde a expressdo acima mencionada, ou
seja, A - xB = 0,208. Para expressoemeV,ou A - yB=0,102 quando
D medido em KJmol-1. Para aplicar esta equagao, Pauling supde que a ele-
tronegatividade do fluor, o elemento mais eletronegativo, fosse 3,98, ou seja,
aproximadamente, 4.

O conceito de eletronegatividade foi dado originalmente por Mulliken.
Ele definiu este par@metro como sendo a média entre a energia de ionizagao
e a elétron afinidade de um elemento (elétron afinidade (Eea) é uma medi-
da da tendéncia de um atomo de receber um elétron e energia de ionizagao
(El) indica sua tendéncia de perder um elétron). Esta é a mais fundamental
das definicdes de eletronegatividade, entretanto, a dificuldade de utilizarmos
a eletronegatividade Mulliken (yM) deve-se ao fato de que as energias men-
cionadas sao relacionadas com o estado de valéncia em que se encontra o
atomo. Assim sendo, os valores que utilizamos de Eea e El sdo uma mistura
de valores para varios estados espectroscépicos observaveis para um atomo.

A eletronegatividade de Mulliken, yM, pode ser convertida na de Pau-
ling, usando a seguinte expressao:

xP=135(M)1/2 - 1,37

Além destas duas escalas de eletronegatividade, podemos também
destacar a de Allred-Rochow. Esta escala considera que a eletronegatividade
€ determinada pelo campo elétrico na superficie do atomo. Sabendo-se que
o potencial coulombiano na superficie deste atomo é proporcional a Zefir e o
campo elétrico € proporcional a Zef/r2, onde Zef € a carga nuclear efetiva para
o elétron externo e r é o raio covalente, em pm, podemos dizer que:

7 =0,744 + 3590 Zeflr2

Os dos valores nimeros desta expressao foram escolhidos de maneira
que os valores obtidos se aproximassem dos valores da escala de Pauling.

Todas as escalas mostram a mesma tendéncia na tabela periddica.

Sintese do Capitulo

Em 2009, a Tabela Peridédica, no modelo que é usado atualmente, completou
140 anos que foi apresentada a Sociedade Russa de Quimica por Demitri Iva-
novich Mendeleev e Nikolai Menshutkin. Ressaltamos que a tabela de Mende-
leev foi fundamental por mostrar a existéncia da periodicidade dos elementos
e fazer previsdes sobre elementos que ainda ndo eram conhecidos na época.
Um breve resumo histérico sobre as diferentes tentativas de relacionar os ele-



(uimica Inorganica Descritiva

mentos é feito, destacando os pontos positivos e as falhas que as levaram nao
serem aceitas pela comunidade cientifica. Mostramos, dentro da perspecti-
va de periodicidade das propriedades dos elementos, a composi¢ao, diviséo,
nomenclatura e importancia da conFiguragao eletrénica na compreensao da
Tabela Periédica. Os principais parametros atdmicos, energia de ionizagao,
elétron afinidade raio atdmico e eletronegatividade sao definidos e discutidos
em fungao da sua periodicidade.

1. Com base no apresentado nesta se¢céo, mostre qual a variagéo da elétron
afinidade nos periodos e grupos da tabela periddica.

2. Considerando que o processo de transferéncia de elétrons na formagao
dos pares de ions Cs*Cl e Na'l' sdo +12,1 kdmol* e +180kJmol?, respec-
tivamente, como explicarmos a formacao destes sdlidos ibnicos?

3. Com base no apresentado nesta se¢céo, mostre qual a variagéo da energia
de ionizagdo nos periodos e grupos da tabela periddica.

4. Explique qual o tamanho de um cation em relagdo ao atomo que lhe deu
origem.

5. Pesquise e explique o significado de contragao lantanidica.

6. Explique por que o raio metélico dos elementos do sexto periodo, apés
o La, apresentam valores muito préximos dos elementos do seu grupo.
Exemplo Mo 140; W 141; Tc 135; Re 137.

7. Na avaliacdo do raio ibnico, & necessario decidir como dividir a distancia in-
ternuclear cation-anion entre os dois ions. A solugéo encontrada foi sugerir
um valor para um dado ion e usar este valor para determinar os demais. Ao
ion de O* foi atribuido o valor de 140 pm. Este ion foi escolhido devido ao fato
de ele formar compostos com um grande nimero de outros elementos e n&o
ser muito polarizavel, o que possibilita pequenas variagdes no seu valor em
diferentes compostos. Nao existe ainda um consenso entre o valor a ser usa-
do. Em alguns trabalhos, usa-se o valor de 132 pm para o raio do O* €, em
outros, usa-se o raio de ion fluoreto. Devemos, portanto, ter cuidado quando
fazemos comparagdes entre raios para usarmos valores calculados usando
0 mesmo padréo de referéncia. No apéndice C, mostramos os valores de
raios atdbmicos para todos os elementos da tabela periddica.

8. Qual a variagao do raio atdmico nos periodos e grupos da tabela periddica?

9. Relacione a variagcao do raio atébmico nos periodos com a variagao da car-
ga nuclear efetiva. Por que ndo podemos explicar a variagao do raio atdmi-
CO nos grupos usando a carga nuclear efetiva?
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Gapitulo

Modelos de
ligagoes Juimicas






Objetivos

 Discutir os modelos para explicar a formagao de ligagdes quimicas; discutir
as ligagdes ibnicas e metélicas em relagéo as propriedades dos compostos
formados e a forga de ligagao; discutir as Teorias de Lewis, repulsao do par
de elétrons de valéncia, ligacéo de valéncia; orbitais moleculares para mo-
léculas diatdbmicas; diferenciar estas teorias em relagao as estruturas, forca
de ligacao e propriedades dos compostos covalentes.

1. Introdugao

As estruturas e as ligagdes quimicas sao consideradas partes fundamentais
na quimica inorganica moderna. Segundo Huheey, ndo seria muito conside-
rarmos um renascimento da quimica inorganica os anos pds Segunda Guerra
Mundial, com o advento da maioria dos métodos espectroscépicos usados na
determinacao de estruturas.

A compreensao da quimica inorganica depende da correlagao entre as
propriedades quimicas e as estruturas eletronicas. Estudaremos métodos para
explicar e predizer as ligagdes e explicar as propriedades em uma variedade de
compostos. Os modelos de ligagéo a serem abordados séo: Ligagdes Covalen-
tes, I6nicas e Metélicas. Devemos desde o inicio ter em mente que n&o existe
uma fronteira muito marcante entre estes modelos. Considerando que uma liga-
¢ao puramente idnica pode ser discutida com base em um modelo eletrostatico
simples, nés iniciaremos esta unidade com as Ligagdes Idnicas.

2. Ligagoes lonicas

Podemos distinguir os compostos idnicos dos covalentes pelas diferencas
nas suas propriedades. As propriedades dos compostos idnicos podem ser
entendidas considerando a sua rede cristalina formada por ions positivos e
negativos, de maneira que possuam uma menor repulsdo entre os ions de
mesma carga e uma maior atragao entre os ions de cargas opostas.

A condutividade elétrica nos compostos idnicos € baixa no estado sélido
e grande quando o composto encontra-se fundido ou em solug&o. Esta alta
condutividade é explicada com base na mobilidade dos ions, seja no estado
liquido ou em solugdo. No estado sélido, os ions estao fixos na rede cristalina
impedidos de se movimentarem. Nao temos provas de que os ions existam
no estado sélido, apesar de termos evidéncias de sua existéncia baseados na
analise das propriedades destes compostos quando interpretadas em termos
de atracdes eletrostéaticas;

(uimica Inorganica Descritiva



22 Rugusto Leite Goelho

Estamos usando a notacao
de 1 - 18 da tabela
periédica para indicar os
grupos.

Gilbert Newton Lewis
(1875 — 1946) foi um
quimico americano.
Introduziu novos conceitos
em termonidamica e
propds o nome "féton"

para o quantum da
radiacdo luminosa (1926).
Seus trabalhos de maior
repercussao na quimica
foram aqueles em que

deu explicagdes mais
adequadas para as
ligagdes quimicas em
compostos orgéanicos:
compartilhamento de um
par de elétrons por dois
atomos (1916). Em virtude
desses trabalhos, seu
nome esta associado a
uma definicdo geral de
acido (substancia capaz de
receber um par de elétrons)
e de base (substancia
capaz de doar um par de
elétrons). http://pt.wikipedia.
org/wiki/Gilbert_Lewis
acessado 11/01/2010

As ligagdes ibnicas sdo fortes e onidirecionais, isto €, atuam em todas
as diregdes, por isso compostos idnicos tém alto ponto de fus&o. O fato de
essas ligagbes serem fortes nao significa que sejam sempre mais fortes do
que as ligagdes covalentes, que séo fortes e multidirecionais. Como exemplo,
podemos citar o diamante que tem ligagdes fortes e direcionais e alto ponto
de fusdo (em torno de 3550° C). O alto ponto de fusdo do cloreto de sddio
pode ser explicado pela forte interacao eletrostatica entre os ions de sédio e
o cloreto. Na rede cristalina do NaCl, temos que cada ion sddio tem seis ions
cloretos em torno dele, levando isto ao alto ponto de fusao;

Os compostos ibnicos sdo quebradicos e duros. Estas propriedades
podem também ser explicadas em termos da ligagéo idnica e da estruturas
cristalina formada por esses compostos;

Os compostos ibnicos s&o muitos soltveis em solventes polares com alta
permissividade elétrica (constante dielétrica). Podemos também analisar a solu-
bilidade através da interagdo do momento dipolar tanto do solvente quanto dos
ions. Desta maneira, a energia de solvatagéo sera equivalente a energia de rede
cristalina, favorecendo a quebra do cristal, isto €, dissolvendo o sélido.

Para ocorrer a formagao de um composto iénico, ou seja, ocorrer a for-
macgao de uma ligagdo idnica € necessario que: (i) um atomo tenha tendéncia
a perder um ou dois elétrons (mais raramente trés), sem que ocorra uma gran-
de absorcéo de energia para a formagao de um cation; (i) o &nion devera ser
originado de um atomo que devera receber um ou dois elétrons (raramente
trés) devendo, para isto, ndo ocorrer uma grande liberagéo de energia. Pode-
mos resumir dizendo que a energia de ionizag&o para a formagéao do cation
nao é muito diferente da elétron afinidade do anion.

Nestas condi¢des podemos ent&o afirmar que teremos ligagdes ibnicas
entre os elementos dos grupos 1, 2, 13 e alguns metais de transicéo em seu
estado de oxidagdo mais baixo (cations); e os elementos dos grupos 16 e 17
e o nitrogénio (&nion).

Como o limite entre uma ligag&o ibnica e uma covalente ndo € muito
marcante, é impossivel definir exatamente as condi¢des sob as quais elas
podem ocorrer. Generalizagdes como as mostradas acima sao Uteis, mas
nao sao uma regra.

3. Ligagdes covalentes

As ligagdes covalentes, diferente das ligagdes ibnicas que séo explicadas
através de simples interagdes eletrostaticas, possuem diversas teorias as
quais foram surgindo de acordo com as necessidades de melhor compreen-
dermos as estruturas, as propriedades dos compostos covalentes e a prépria
ligag&o nestes compostos.



Iniciaremos o nosso estudo analisando os conceitos mais fundamentais da
ligacao covalente através da Regra do Octeto de Lewis e nos aprofundaremos
com a Teoria da Repulséo do Par de Elétrons e a Teoria da Ligagao de Valéncia.
Finalizaremos com a mais abrangente de todas: a Teoria dos Orbitais Moleculares.

3.1. Regra do Octeto de Lewis
A regra do octeto de Lewis estabelece que para a formagao de uma ligagéo
covalente deve haver o compartihamento de elétrons, para que assim cada
atomo que participe da ligagdo adquira a conFiguracéo eletrénica do gas no-
bre imediatamente anterior ou posterior ao seu nimero atdmico.

Faremos agora alguns comentarios sobre as regras do octeto de Lewis:

1. A ligagao quimica é formada pelo emparelhamento de um par
de elétrons. Considerando o principio da exclusao de Pauli, torna-se
evidente que a mesma regiao do espago entre dois nucleos sé pode
ser ocupada por dois elétrons e, assim, serem atraidos por ambos os
nucleos. Esta definicdo de emparelhamento de elétrons foi muito til,
sendo mesmo hoje muito usada em estudos iniciais sobre ligagdes
quimicas, entretanto sabemos que é restrita porque temos exemplos
onde isto n&o acontece.

2. Nem sempre a regra do octeto é obedecida, existindo casos com
menos ou mesmo mais de oito elétrons para o tomo central.
Se considerarmos os elementos do segundo periodo da tabela pe-
riédica, isto é perfeitamente vélido desde que eles possuam apenas
quatro orbitais de valéncia (um s e trés p). Esta afirmagéo é também
vélida para outros elementos que utilizam apenas os orbitais s e p.
Devemos, entretanto, chamar a atencéo para o fato de que existem
casos Nos quais 0 nimero maximo de 8 elétrons ocupados néo é
atingido. Todos os 8 elétrons do 4tomo central ndo necessariamente
participam da ligagdo. Aqueles pares de elétrons que nao participam
das ligagdes quimicas sdo chamados de pares isolados, como € o
caso da amdnia e da agua, que possuem um e dois pares isolados,
respectivamente. Alguns compostos do boro, berilio e litio ndo com-
pletam o maximo de 8 elétrons e sdo ditos deficientes de elétron.

3. Elementos nos quais a camada de valéncia pode ter além de oito
elétrons. A partir do terceiro periodo da tabela periédica, temos os ele-
mentos dos grupos 3 a 12, que formam compostos de coordenagéo e
alguns elementos n&o metalicos (grupos 15 — 18) com covaléncia alta
nos quais os orbitais d possuem energia baixa o suficiente para parti-
ciparem das ligagdes quimicas. Podemos citar os seguintes exemplos
deste tipo de compostos: PF,, SF,, [Co(NH,)**, XeQ,.

Quimica Inorgénica Descritiva

O ion sodio ,Na* é
isoeletrénico com o , Ne,

ou seja, tem a seguinte
conFiguragéo 1s?, 2s?, 2p®,
assim como o ion Cl- é
isoeletrénico com o ,,Ar 1s?,
2s?, 2pb, 3s? 3pb. Ambos

os ions tém 8 elétrons na
Gltima camada.

amonia
Pl — Par isolado

PL — Par ligante
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Covaléncia — o nimero de
ligagbes covalentes para
um atomo.

Numero de Coordenagao -
namero de atomos ligados
a um outro atomo.

Podemos afirmar que o conceito de ligagédo covalente como compar-
tilhamento de elétrons é valido, como foi demonstrado para os compostos
do segundo periodo da tabela periddica ou nos compostos de coordenacao,
quando os ligantes atuam como bases de Lewis. Devemos também ressal-
tar que a formacgéo de ligagdes covalentes leva a sistemas energeticamente
favoraveis, que as ligagdes serao fortes e que os arranjos dos atomos nas
moléculas minimizam as energias de repulséo.

3.2. Teoria da repulsao do par de elétrons na camada
de valéncia (RPECV)

A regra do octeto de Lewis explicava a formagao das ligagdes covalentes,
mas ndo levava em consideracao a estrutura molecular dos compostos.

A presente teoria se propde a desenvolver um método para prever as
possiveis estruturas para os compostos covalentes. Ela foi originalmente desen-
volvida por Sidgwick e Powell (1940). Esses autores propuseram que 0s arran-
jos geométricos das moléculas pudessem ser previstas em fungé&o dos pares
de elétrons de valéncia ligantes e os néo ligantes. Entendemos que os pares de
elétrons de valéncia ligantes s&o aqueles que estdo sendo compartilhados para
aformagao da ligagéo quimica e os pares de elétrons nao ligantes (pares de elé-
trons isolados) s&o aqueles que pertencem ao atomo central da molécula e no
participam da ligacao. Eles concluiram que, para um dado nimero de pares de
elétrons, sempre tinham o mesmo arranjo espacial. Posteriormente, diferentes
autores usaram estes conceitos para predizer as estruturas, como, por exem-
plo, Lennard-Jones e Pople, que explicaram a estrutura da agua e da aménia
usando um orbital hibrido sp? para os atomos centrais em que estariam locali-
zados os pares de elétrons ligantes, dois pares de elétrons n&o ligantes para
a agua e um para a aménia. Mellish e Linnett desenvolveram esta ideia con-
siderando que um par de elétrons isolado sob a influéncia de um Unico ndcleo
ocupa mais espago de um atomo que os pares de elétrons ligantes e, portanto,
0 &ngulo entre pares de elétrons ligantes é reduzido. Por esta raz&o, o &ngulo de
ligacdo na amdnia e na agua é menor do que na estrutura tetraédrica. Fowels
resumiu alguns dos efeitos dos pares de elétrons sobre comprimentos de liga-
¢ao, angulos de ligagcao e outras propriedades moleculares. Gillespie e Nyholm
(1957) mostraram como as ideias de Sidgwick e Powell podiam ser combinadas
com as observagdes mais recentes sobre os pares isolados a fim de considerar
de forma qualitativa a forma geral e os &ngulos de ligagao de muitas moléculas
inorganicas. Os autores Gillespie e Nyholm, acima citados, consideram que os
arranjos dos pares de elétrons na camada de valéncia sdo uma consequéncia
da interacao entre os pares de elétrons que estio relacionadas com as forcas
eletrostaticas e as operacdes devido ao principio de exclusédo de Pauli. A teoria
da repulsao dos pares de elétrons mostra de uma maneira satisfatéria como as



estruturas das moléculas inorgénicas podem ser entendidas, sem usarmos 0s
conceitos de orbitais hibridos.

A teoria propde que a esterioquimica de um atomo seja determinada
principalmente pela repulsdo entre os pares de elétrons na camada de va-
Iéncia. Assim, os elétrons na camada de valéncia estdo ocupando orbitais
que estao orientados em torno do nlcleo e da camada de elétrons interna
tal que a sua distancia média seja maximizada. Isto pode ser considerado
uma consequéncia da operagao do principio de exclusdo de Pauli, para o
qual os elétrons com o mesmo spin tendem a se repelir o maximo possivel.
Podemos entdo concluir que o arranjo preferido para um dado nimero de
pares de elétrons na camada de valéncia € aquele que maximiza a sua
distancia. Isto pode ser considerado uma consequéncia direta do princi-
pio de exclusdo de Pauli, ou seja, que somente é permitido um elétron de
spin oposto ocupar a mesma regiao do espago enquanto que elétrons com
0 mesmo spin devem se manter afastados. Cada par de elétrons ocupa
uma regido bem definida do espago e os outros elétrons sao efetivamente
excluidos dele. Podemos concluir que os pares de elétrons comportam-se
como se eles se repelissem mutuamente e eles deverao ocupar o arranjo
que maximize as distancias entre si. Na tabela 1, mostramos as possiveis
estruturas, de acordo com o namero de pares de elétrons.

Tabela 1

Possiveis arranjos geométricos de moléculas com base na Teoria da repulsao dos pares de elétrons

Pares de elétrons Estrutura
2 Linear
3 Triangulo equilatero
4 Tetraedro
5 Bipiramide trigonal
6 Octaedro
7 Octaedro monoencapuzado
8 Antiprisma quadrado
9 Prisma trigonal triencapuzado
10 Prisma quadrado biencapuzado
11 Icosaedro menos um apex
12 Icosaedro

Considerando as moléculas do CH,, NH, e H,O, observamos que elas
possuem quatro pares de elétrons direcionados para os vértices de um arran-
jo tetraédrico regular Estes arranjos podem ser explicados considerando as
seguintes situacdes AB,, AB,(PI) e AB,(PI),, onde A é o atomo central, B, o
atomo ligado a A, e PI, o nimero de pares de elétrons do atomo central que
nao participam das ligagdes quimicas (PAR ISOLADO).

(uimica Inorganica Descritiva



56

Rugusto Leite Goelho

Para o metano, temos a situagcdo de uma molécula AB, cujos pares de
elétrons participam da ligagcao. A situagdo de distancia maxima entre pares de
elétrons é de 109,5°. Para a amoénia, temos a situagéo de AB,PI, na qual ob-
servamos que o angulo de ligagcao é de apenas 107,5°, isto é, uma geometria
préxima do tetraedro. A explicacdo dada para esta situacao é a de que o par
de elétrons n&o ligantes ocupa uma regiao do espago do atomo central maior
do que o par de elétrons ligantes e, portanto, repele as ligagdes quimicas para
uma situacao de menor angulo de ligacao. Para a agua, temos dois pares de
elétrons nao ligantes e, portanto, um &ngulo de ligagédo menor ainda, ou seja, a
interac&o entre os pares de elétrons ligantes e os n&o ligantes é maior do que
aquelas entre dois pares de elétrons ligantes.

Na tabela 2, mostramos estas observagdes para a situagdo para di-
ferentes geometrias, tendo moléculas do tipo AB_ e AB_(PI) ,onden + mé
igual ao numero de pares de elétrons, sendo n o nimero de pares de elétrons
ligantes e m o numero de pares de elétrons n&o ligantes.

Tabela 2

Estrutura molecular de elementos de transicao com conFiguracao eletronica d°, d° elétrons

desemparelhados e d'° e demais elementos
2 pares de elétrons na camada de Valencia: linear

AB2 - Linear
HgCl,, Hgl,, CdCl,, CdBr,, Znl,, Cd(CH,),, Ag(CN),

3 pares de elétrons na camada de valéncia: triangulo equilatero

AB, - triangulo eqiiilatero

BF,, BCI,, B(CH,),F, In(CH,),, Gal,
AB,E - forma angular

SnCIZ, SnBrz, Snlz, PbCIz, PbBr,, Pbl,.

4 pares de elétrons na camada de valéncia: tetraédrico

AB4 - tetraédrico

(BeCl,)n, [Be(CH,)]n, BeX >, BX -, CX,, NX,", (CH,CO,), BeO, Zn0,AlCl,, SiX,, GeX,, SnX,, PbX,, ZnX,, TiCl, ZrCI,
AB,N - Piramide trigonal

NX,, PX,, AsX,, P,0,, As,0,,

ABN, - Angular
0X,, SX,, SeX., TeX,

5 pares de elétrons na camada de valéncia: Bipiramide Trigonal

AB, - bipiramide trigonal
PCl,, PF,, PF.Cl,, ShCl,, NbCl,, NbBr,, TaCl,, TaBr,
AB,N - tetraedro irregular

SF,, SeF,, TeCl,, R,TeCl,

AB.N, - Forma do T

CIF,, BrF,, C.H,ICI,

ABN, - linear

ICl,-, 1., XeF,

271137
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6 pares de elétrons na camada de valéncia: octaédrico

AB, - octaédrico

SF, SeF, MoF, PC1,., PF,, SbCl,", A, VF ", FeF >

ABN - piramide de base quadrada

BIF,, IF,

AB,E, - quadrado planar

ICl,, BF,, XeF,.

Postulados que definem as regras para entendermos todos os detalhes

das formas estruturais.

1. Pares de elétrons néo ligantes repelem pares de elétrons mais fortemente
do que pares de elétrons ligantes. Exemplo: CH,, NH,, H,O apresentam-se
nesta ordem com um aumento no nimero de pares de elétrons n&o ligan-
tes e, consequentemente, o angulo de ligacado H-A-H decresce na ordem
acima. A ordem de decréscimo na repulsdo pode entdo ser resumida na
seguinte sequéncia: par isolado - par isolado > par isolado - par ligante > par
ligante — par ligante.

2. Arepulsdo exercida pelos pares de elétrons ligantes diminui com o aumen-
to da eletronegatividade. Exemplo: OF, (103,2°) e H,0O (104,5%); NF, (102°)
e NH,(107,3°)

3. Orbitais com ligagdes multiplas repelem mais fortemente orbitais com liga-
¢oes simples;
Ordem de repulséo decresce na ordem ligagdes triplas > ligagdes duplas >
ligagdes simples.
Para a molécula X,C=0, temos que o FCF é de 112,5° e FC=0 € 123,2°,
HCH é 118° e HC=0 é 121°.

4. Arepulsdo entre pares de elétrons em camadas completas € maior do que
naquelas entre pares de elétrons em camadas incompletas;

Orbitais com camadas cheias efetivamente ocupam todos os espagos
disponiveis. Qualquer influéncia tende a reduzir o &ngulo entre os orbitais
causando uma interpenetracdo de orbitais. Quando temos uma camada
incompleta, eles ndo ocupam todos os espagos disponiveis, estando entao
mais sujeito a fatores que podem reduzir os angulos entre os orbitais.

5. Quando um atomo com a camada de valéncia cheia e um ou mais pares
de elétrons desemparelhados est&o ligados a um 4tomo com uma camada
de valéncia incompleta, existe uma tendéncia do elétron desemparelhado
ser transferido para preencher a camada incompleta;

Esta situacdo pode acontecer em diferentes situagoes, ou seja, quando
o atomo central é deficiente em elétrons (boro silicio), como os exemplos de
BF, e SiF,,em que podemos constatar que uma das ligagoes, X-F tem carater
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de dupla ligagéo. E observado em moléculas do tipo OX, e NX,, emque X é
um ligante deficiente em elétrons, ocasionando uma situagao de parcialmente
dupla ligagao.

6. Em uma camada de valéncia cujo nimero de pares de elétrons, como, por
exemplo, cinco ou sete pares de elétrons, ndo podem ter o mesmo ndmero
de vizinhos igualmente préximos, ou seja, teremos, portanto a situagéo em
que as distancias de ligagao serdo diferentes. Os que estdo a uma maior
distancia do nucleo serédo aqueles que terao um maior nimero de vizinhos
mais proximos de si, isto €, um menor &ngulo de ligagéo.

Podemos analisar dois tipos de exemplos quando todos os atomos li-
gantes s&o iguais (AB,) ou quando temos a situacdo de AB,C,

Para AB,, teremos que os trés atomos em posicao equatorial cujos an-
gulos de ligagao serdo de 120°, ou seja, um par de elétrons tera tres pares
de elétrons vizinhos a 90°, enquanto que os pares axiais terdo somente dois
pares de elétrons a 90°.

Exemplos: a) PCI, distancia axial 2,19°A e disténcia equatorial 2,04°A
PCI,F, a distancia P-F (axial) € de 1,06 °A e P-Cl (equatorial) € de 0,95 °A.

3.3. Teoria da ligagao de Valencia
Heitler e London (1927), tomando como base a ideia de Lewis sobre a forma-
¢&o da ligagcéo quimica através do emparelhamento de elétron, apresentaram
utilizando um tratamento da mecénica quantica uma explicagéo para a forma-
¢éo da ligagédo quimica. Posteriormente, Linus Pauling e J. C. Slater, assim
como Coulson, aprofundaram-se neste assunto, o qual abordaremos a seguir.
Na evolugéo desta teoria, primeiramente para a molécula de hidrogénio,
supde-se que a fungdo de onda para a molécula apos a formacao da ligagao
quimica podia ser dada pela seguinte equagéo:
Y=Y, 0V
onde ¥, ,, representava a fun¢éo de onda do &tomoAcontendo o elétron 1e ¥,
consequentemente era a fungdo de onda do atomo B contendo o elétron 2.

B

Os célculos de energia e comprimento de ligagdo, entretanto, deram
resultados que n&o eram consistentes com os valores experimentais conhe-
cidos E__ . o 24 kdmol?, Distémcia(Calcula s 24pm; E(encontra i~ 458,0 kdmol?,
Disténcia(encontra e 74,1 pm. (Huheey, 1993, p. 142). O resultado para a energia
apresentava uma discrepancia muito grande. A distancia de ligagéo era razo-
avel. O passo seguinte foi dado por Heitler e London quando incluiram, neste
célculo, a possibilidade de uma inverséo da localizacao dos elétrons, tendo em
vista que ambos poderiam estar na regiao do espacgo representado pela fungéo

de onda do dtomo A e B. O elétron 1 podia também estar no atomo B, e o elétron



2 ficar no atomo A, considerando que os elétrons estdo compartilhados com os
dois atomos. Desta maneira, a equacéo da fungéo de onda seria;

vY=v Y. +¥ ¥

A " BR) AR " B

Novamente o valor da energia e da distancia continuaram diferentes,
303 kdmol? e 86,9 pm, respectivamente. Devemos ressaltar que esta varia-
¢ao da energia poderia ter sido considerada como uma energia de troca de
posicao dos elétrons, mas é talvez mais apropriado considerarmos como uma
imperfeicao em representarmos a fungéo de onda da molécula. O passo se-
guinte foi considerar no célculo da energia o efeito de protecao (blindagem)
que os elétrons podem dar um ao outro em relagéo a carga nuclear. A atragéo
que realmente é sentida pelos elétrons é a proveniente da carga nuclear efeti-
va Z_, de acordo como que foi discutido na unidade 1.

Por ltimo, devemos corrigir a fungéo de onda da molécula, conside-
rando o carater ibnico que deve existir na molécula. Esta contribuicdo para a
funcdo de onda é devido a ndo podermos deixar de considerar o fato de que
os dois elétrons podem ocupar simultaneamente a mesma regido do espago,
que seria representado como o mesmo elétron estando na fungéo de onda do
atomo A ou de atomo B. Podemos entdo escrever a equacao da funcao de
onda da molécula da seguinte maneira:

Y=Y e * VagYem * VanYae * Ve Ven

Afuncao de onda da molécula é representada, portanto, por uma parcela
covalente (dois primeiros termos da equagéo acima) e uma parcela idnica (os
dois Ultimos termos da citada equagéo). Devido a repulsdo elétron-elétron, a
probabilidade de encontramos elétrons ocupando a parcela ibnica sera muito

pequena e, portanto, tem um peso pequeno para a fungdo de onda da molécula.

Com estas duas ultimas modificagbes, a energia e a distancia de
ligagdo assumiriam os seguintes valores 388 kdmol* e 74,9 pm, respec-
tivamente.

Algumas outras aproximagdes foram desenvolvidas, levando a uma
maior aproximagao entre os valores calculados e experimentais, mas, se le-
varmos em conta apenas as consideragdes feitas acima, veremos que elas
nos conduzem as seguintes conclusées sobre as ligagdes covalentes:

a) delocalizag&o dos elétrons sobre dois ou mais nlcleos;
b) efeito de blindagem;
c¢) parcial caréater iénico.

Ateoria da ligagcao de valéncia nos leva a proposigcao de orbitais hibridos
como parte fundamental para explicar a estrutura molecular do composto.

Utilizaremos o atomo do carbono para introduzirmos este conceito.

(uimica Inorganica Descritiva
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Orientacé&o dos orbitais
atébmicos

X é o eixo de ligagao

Animacéao sobre a formagao
de orbitais hibridos
http://www.mhhe.com/
physsci/chemistry/
essentialchemistry/flash/
hybrv18.swf

O carbono com a conFiguragéo eletronica 1s?, 2s?, 2p %, 2py1 nos conduz a
um estado divalente para o C. Entretanto observamos que, em sua grande
maioria, os compostos se apresentam em um estado de valéncia IV. Para
explicarmos a existéncia do carbono tetravalente, deveriamos considerar uma
situagéo onde ocorre a formagéo de um estado excitado de conFiguragdo 1s?,
2s, 2p*, 2pt. 2p, . Para que ocorra este estado excitado, sera preciso uma
energia de 406 kdmol?. Isto porque para que o estado tetravalente passe a
existir temos que ter energia para promover o elétron para o subnivel superior
e reorganizar o spin do elétron. Mesmo isto acontecendo teremos, no caso do
CH,, a formagéo de quatro ligagées e a energia seré 895 kdmol* mais estével
do que a energiado CH, + H,.

Na formag&o do CH,, temos que as quatro ligagdes formadas s&o iguais
e distribuidas em uma geometria tetraédrica. Como podemos ter esta geome-
tria, se o orbital Zs é totalmente simétrico, os orbitais Zp estdo a 90° um dos
outros e os angulos entre as ligagdes C-H no tetraedro s&o de 109,5°? E entéo
conveniente combinar os orbitais atdmicos de forma a formarem orbitais hibri-
dos que possuam caracteristicas proprias e diferentes daquelas dos orbitais
atdmicos que Ihes deram origem. A teoria da ligagao de valéncia utilizou entao
este tipo de orbital ndo para explicar a ligagdo em si, mas para demonstrar a
existéncia de 4 orbitais idénticos no caso de uma estrutura tetraédrica assim
com as demais estruturas.

A promoc¢ao de um elétron do orbital 2s do carbono para um orbital 2p,
conforme descrito acima, assim como a formag¢ao de um orbital hibrido, como
explica a teoria da ligag&o de valéncia, devem ocorrer simultaneamente e
nunca uma acontece sem a outra ocorrer, ou seja, ocorrem ao mesmo tempo.

Outro ponto que devemos destacar é que o metano é tetraédrico porque
a energia da molécula é a mais baixa naquela conFiguragcéo, principalmente
porque aumenta a forgca de ligagdo e diminui a energia de repuls&o. E incor-
reto atribuir a forma da molécula a hibridizag&o. A hibridizagao proibe certas
estruturas e permite outras, mas nao escolhe uma preferida. Por exemplo,
para o carbono, podemos ter os seguintes orbitais hibridos: sp, sp? e sp®> em
diferentes compostos, e o fato do metano ser sp® é porque esta hibridizacéo
resulta no tetraedro que € a mais forma estavel possivel.

Os possiveis orbitais hibridos listados acima, sp, sp? e sp’, que correspon-
dem a estrutura linear, ao tridngulo plano e ao tetraedro, séo construidos pela
combinacao linear dos orbitais atdbmicos de um mesmo atomo central. Abaixo,
mostramos as combinagdes lineares para a construgao desses orbitais.



W =N1/3¥, + V2/3% Eq.3.1
W, =V1/3¥, - V2/3¥ Eq.3.2
W 2= V13 + N1/6% + V1/6W Eq.3.3
W 2= V1/3% - N1/6W - N1/6W Eq. 3.4
W 2= V1/3Y - N1/6Y )+ V1/6% Eq.35
Woa=1/2W /28 + 129+ 1/2¥ Eq.3.6
Ws=1/2%, - 1/2%, - 1729, + 1/2¥ Eq.3.7
W oa=1/2W + 12V - 1/2¥ - 1/29 Fq.3.8
W oa=1/2W - 129+ 1/2¥ - 1/2% Eq.3.9

O quadrado das constantes que sao apresentadas nas equacdes aci-
ma, por exemplo V1/3 e ¥2/3 nas equacées 3.1 e 3.2 é proporcional & percen-
tagem da contribuicdo de cada orbital do atomo central para a formagéo dos
orbitais hibridos sp, ou seja, ¥1/3 do orbital s e V2/3 do orbital p. Hsu e Orchin.
mostram em seu trabalho que as fungdes de onda dos orbitais hibridos devem
obedecer a trés condigbes basicas:

a) Normalizagc&o
b) Ortogonalidade
¢) Contribuicdo de cada unidade atdémica.

Com base nestes preceitos €, principlamente no ultimo, eles demons-
tram como calcular os coeficientes que s&o apresentados nas equacgdes 3.1 —
3.9. Neste mesmo artigo, Hsu e Orchin mostram também as fungdes de ondas
para os orbitais dsp?(quadrado planar) e d?sp3(octaedro).

Devemos chamar a atengao, que para as estruturas quadrado planar,
bipiramide trigonal e octaedro os orbitais hibridos ndo envolvem somente orbi-
tais atdbmicos s e p, mas também os orbitais atdmicos d.

A condicéo bésica para a formacgéao de orbitais hibridos é que os orbitais
atdmicos tenham uma simetria apropriada e energias semelhantes.

3.4. Teoria do Orbital Molecular

Dentre as teorias para explicar as ligagdes quimicas, estudaremos agora a
Teoria do Orbital Molecular. Esta teoria mostra que, para uma molécula, deve-
mos ter orbitais similares aos orbitais atdmicos, mas que agora envolvem os
nudcleos atémicos que participam da ligagado em consideragao.

Os orbitais moleculares obedecem as mesmas leis e regras para escre-
vermos a conFiguragéo eletrénica das moléculas, ou seja, a regra de Hund e
o principio de exclusdo de Pauli. Para a molécula, teremos os orbitais desig-
nados por o, ©, 8.determinados conforme os nimeros quénticos. As fungdes

Quimica Inorgénica Descritiva

Usando conhecimentos
de simetria molecular e
operadores de projecao,
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de onda dos orbitais moleculares s&o, assim como os orbitais atbmicos, uma
solugcdo da Equacao de Schrodinger. Considerando que esta equacao so-
mente foi resolvida exatamente para o atomo de hidrogénio, também usare-
mos aproximagoes para resolvé-la para as moléculas.

Existem vérios métodos para resolvermos este problema. O método
quer abordaremos é conhecido como o método da Combinagéo Linear de
Orbitais Atémicos (CLOA).

3.4.1. Fungao de Onda pelo método CLOA
Este método baseia-se na formagéo de uma ligagéo quimica através de um
par de elétrons compartilhados por dois nucleos, como ja tinha sido descri-
to por Lewis. O ponto que agora nos deparamos é especificar a regido do
espago que 0 mesmo ira ocupar, ou seja, qual a fungdo de onda que vai re-
presentar esta regido do espago. O método CLAO considera a maneira de
expressar, através da combinacéo linear dos orbitais atdmicos, as possiveis
regides que os elétrons se encontram em relagdo aos atomos A e B que dao
origem a ligagao. Considerando que, na maioria do tempo, os elétrons estaréo
perto de um ou do outro nlcleo podendo, portanto, ser representados pelas
funcdes de onda atébmicas dos dois centros. Este € um raciocinio semelhante
ao utilizado na descricéo dos orbitais hibridos. A grande diferenca € que na
construcdo das fungdes de onda dos orbitais hibridos utilizamos orbitais ato-
micos do atomo central, ou seja, do mesmo atomo; e para a construgdo dos
orbitais moleculares, estaremos trabalhando com a funcdo de onda atdmica
dos dois nlcleos que participam da ligagao quimica.

Podemaos expressar a fungao de onda do orbital molecular como a com-
binag&o linear dos orbitais atdmicos da seguinte maneira:

¥, =W, Y Eq. 3.10
PE=Y -y Eq.3.11

onde ¥, € chamado de orbital molecular ligante e ¥*é chamado de orbital
molecular antiligante.

Podemos entao representar os dois elétrons que estdo no orbital mo-
lecular ligante através da expresséo ¥, = Yy Wyo) OU utilizando a Eq. 3.10.
Teremos

W= [Wa + ¥ool [P + ¥

AQ2) B(Z)]

Eq. 3.12

A1)

Y., =%, Vo, + Yoy Voor * ¥y, Yooy + W, ¥

oM A T AR B(1) © BQ) A() T B@ A@ T B@)



Como n&o podemos distinguir os elétrons, podemos dizer que:

EINEL JE RV O Eq.3.13

Trabalhando da mesma maneira para a fun¢do antiligante, teremos:
= Yo Yo Yoo - Pay Pa - Pan ¥

A T AQ B() B A T BQE AR T B

P =W P - 29 P, Eq. 3.14

Energia dos orbitais moleculares ligante e antiligante
Podemos determinar as energias dos orbitais moleculares através da solugcéo
da equagéao de Schradinger.

HY = EY
AY é dado pelas equagdes 3.10 e 3.11, mas devemos considerar que

estas fungdes devem ser normalizadas, isto é, as equagdes podem ser escri-
tas da seguinte maneira:

W =N, +¥,) Eq. 3.10N
PE=N(Y, - ¥,) Eq. 3.1IN

sendo N a constante de normalizagdo que podemos determinar, consideran-
do a seguinte condicéo de normalizagao

[1¥|2dxdydz = [|¥|2dt =1

Aplicando esta condicao de normalizag&o aos orbitais descritos pelas
equacdes 3.10N e 3.11N, teremos:

[l |2de = 1= NP, + W PRdt = N[(¥, Yt + J(¥ Pdt + 2](¥,¥,)d1]

Sabendo que as fungdes dos orbitais atbmicas ja sdo normalizadas,
podemos considera-las igual a 1. A integral, envolvendo as fungdes dos ato-
mos A e B simultaneamente, chamaremos de integral de interpenetramento e
representaremos pela letra S. Substituindo na equacgéao 3.15, teremos:

(N)[2+2S]=1

N, =+ V1/[2(1 + S)]

O valor de S é considerado muito pequeno o suficiente para ser des-
prezado somente em relagc&o ao calculo da constante de normalizagdo. Gray
chama atencgéo para o fato de que esta aproximagao da um erro muito grande
para amoléculado H,*, pois a integral de interpenetramento € 0,590 o que da
uma constante de normalizagéo de 0,56. A mesma constante seré igual a 0,70
quando considerando a aproximagéo de S = O, portanto bastante diferente do
valor real da integral de interpenetramento. Em muitos outros casos, a inte-
gral de interpenetramento € préximo de 0,2 a 0,3 e, portanto, a aproximagao

(uimica Inorganica Descritiva
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envolve pequeno erro. A interpretacéo fisica desta integral é de fundamental
importancia para o entendimento da formagao da ligagdo quimica, o que nao
significa dizer que a aproximagao de S = 0 ndo implica em desconsiderarmos
a interpenetrag&o dos orbitais.

Portanto, tomando arbitrariamente o valor positivo, temos que: N, = \1/2

Seguindo 0 mesmo raciocinio para a fungéo de onda do orbital molecu-
lar antiligante, teremos que:

N* =172

Podemos agora escrever as equagdes 3.10N e 3.11IN como:

Y, =\1U2 (¥, +¥,)

P =12 (¥, - ¥,)

Substituindo na equagao de Schrodinger as fungdes de onda ligante e
antiligante, multiplicando em ambos os lados pela fungéo de onda molecular
e integrando, teremos:

[ WHWYdt = [W2de

Desde que a funcdo é normalizada a [¥2dt = 1, podemos dizer que a
energia é E = [ WH¥dr

E(W,)=[YHYd=12] (¥, + YOH(Y, + ¥,) dt

E(¥,)=12] (P HY,)dt+ 12] (P, HY,) dt +1/2]

Eq. 3.15
(P HY,)dt+12] (P, HYP,) dr

Para moléculas diatémicas homonucleares, teremos que ¥, =¥, e a
integral [(¥ JHY)dt = I(‘PBH‘PB)dr que chamaremos de integral coulombica (q)
e aintegral [(¥ ,H¥_)d pode ser escrita como [[¢4 A(1)H‘{’A(2))dr onde A() e AR
significam os dois atomos iguais que compdem a molécula diatbmica e a cha-
maremos de integral de troca (3) porque envolve a interagéo destes atomos.

Podemos, portanto, escrever a Eq. 3.15 usando estas simplificacdes, ou seja:

E(Y)=q+p

Para a fungdo de onda do orbital molecular antiligante, teremos que a
energia é representada pela expressao:

EM*)=q-B

Quando analisamos estas duas expressdes, podemos concluir que a
energia do orbital molecular ligante é estabilizada de um valor de § em relagao
a integral coulombica, e o orbital molecular antiligante € menos estavel do que
o orbital molecular ligante por um valor de 2p.
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Figura 1 - Diagrama de energia para os orbitais moleculares de moléculas diatbmicas
homonucleares

Este diagrama de energia (Figura 1) é composto pelas energias dos
orbitais atdbmicos dos atomos A e B e pelas energias dos orbitais moleculares
ligantes e antiligantes da molécula formada que sdo representadas no centro
do diagrama.

3.4.2. Simetria e interpenetramento dos orbitais

Observando as eq. 3.13 e 3.14 das funcdes de onda dos orbitais moleculares
ligantes e antiligantes, podemos verificar que a Unica diferenca entre elas é a
regido do espago entre as fungbes ¥, e ¥, que € representada pela integral
de interpenetramento S = | (¥,H ¥p) dr, cujo valor deve ser diferente de zero.
Para S > 0, teremos a fungao de onda do orbita molecular ligante. Para S < 0,
teremos a fungao antiligante e quando S = 0, teremos representada a situacéo
de um orbital molecular n&o ligante.

Nas teorias iniciais de ligagao covalente afirmava-se que existia um
compartilhamento de elétrons e, portanto, uma interpenetracao de orbitais.
Agora é mostrado pela analise da integral S que quanto mais forte € a
ligacdo quimica maior € o grau de interpenetragao dos orbitais atémicos.
Este critério de orbital ligante, antiligante e n&o ligante mostra, portanto,
esta observacéao.

4. Orbitais moleculares de moléculas diatdmicas
homonucleares

Para analisarmos a construgcao de orbitais moleculares de moléculas diatdmi-
cos homonucleares, devemos definir a posicao relativa da molécula em rela-
¢ao ao eixo de coordenadas cartesianas. Desta maneira, poderemos definir
qual a orientagéo da ligagao quimica. Consideraremos, portanto, no presente
estudo, que a ligagao quimica da molécula estara na direcao x. Esta preocu-
pacao é muito importante principalmente quando estivermos considerando as
moléculas cujos orbitais atdbmicos de valéncia sejam s e p.

(uimica Inorganica Descritiva
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4.1. Moléculado H,
Esta molécula é constituida de dois atomos de hidrogénio. Cada atomo de hi-
drogénio individualmente apresenta a seguinte conFiguragao eletrdnica: 1st.

Utilizando um diagrama de energia semelhante ao mostrado na Figura 1,
mas substituindo a notagcéo de ‘¥, por ¥, e a W* por ¥*, teremos que cada
elétron de valéncia do hidrogénio atdbmico devera ocupar o orbital molecular
mais estavel, ou seja, o de menor energia, portanto a conFigurag&o eletrénica
da molécula do H, sera ‘¥z

F
¥ = g
r"’) ‘IL‘\
+ \
i | | '}— 1
EI'I TA = ls “u "_.r TB = ]_S
= . T l s
el * J
Fe=s
£
H* H, H?

Figura 1.2 — Diagrama de energia para a molécula do H,

Podemos entao afirmar que o estado fundamental da molécula do hi-
drogénio tem a conFiguragdo c,?e que o preenchimento dos orbitais molecu-
lares segue as regras de Hund e o principio de excluséo de Pauli.

Podemos determinar o nimero de ligagdes quimicas em uma molécula
através da seguinte expressao:

NL = (N, Ligantes — N_Antiligantes)/2
onde NL &€ Numero de Ligagbes e N_ nimero de elétrons em um dado orbital
molecular.

Portanto, para o H,, teremos uma ligag&o sigma, e para o H," teremos %
ligagc&o. Para a molécula do He,, teremos um total de quatro elétrons, os quais,
quando colocados nos orbitais moleculares do tipo do hidrogénio (Figura 2), te-
remos a seguinte conFiguragéo eletrénica (¥ )Y (¥)?, portanto com o nimero de
ligagdes igual a zero. Podemos entdo concluir que a colocagdo de um elétron
no Orbital Molecular (OM) antiligante leva a cancelar a estabilidade da ligagao
devido ao posicionamento de um elétron em um OM ligante. Tanto para o caso
do He," quanto para o He, esta observagéo € demonstrada. Com base também
no diagrama de OM, podemos concluir que n&o existe a molécula de He,, pois o
numero de ligagdes sendo zero significa dizer que os dois atomos de H perma-



necem cada um com o seu par de elétrons, considerando que, nesta situacao,
n&o ocorre o compartihamento de elétrons portanto ndo ocorre ligagao quimica.

Medidas do comprimento da ligagdo como, por exemplo, na molécula
em discussao, ajudam a demonstrar a coeréncia da teoria dos orbitais mole-
culares. Os comprimentos de ligac&o para o H, e H,* s&o, respectivamente,
0,74 e 1,06 A, demonstrando que houve uma redugcao na ordem de ligacao
que passou de uma ligagéo para meia ligagéo no H,".

Podemos também destacar que a energia de ligacdo pode ser inter-
pretada através da energia de dissociagéo (ED). O valor de ED parao H, e
H," s&o, respectivamente, 103,24kcal/mol e 61,06kcal/mol. Podemos detectar
que houve uma diminuigcdo na ED novamente explicado pela teoria devido a
diminuicdo do nimero de ligagdes.

Outro parametro que podemos utilizar nesta avaliagéo sao as proprieda-
des magnéticas. Relembramos que as substancias que apresentam elétrons
desemparelhados sdo chamadas de paramagnéticas porque elas sofrem in-
fluéncia de um campo magnético externo, e aquelas cujos elétrons estdo em-
parelhados séo chamadas de diamagnéticas, isto €, ndo sofrem interferéncia
de um campo magnético externo. O H.*, por possuir apenas um elétron, é
paramagnética, e a molécula do hidrogénio (H,) &€ diamagnética.

4.2. Moléculas com elétrons de valéncias e p

Analisaremos os diagramas de orbitais moleculares de moléculas diatémicas
homonucleares cujos dtomos tém a conFiguragdo ns’np™ quando m varia de
1 até 6 elétrons usando os elementos do bloco p do segundo periodo da ta-
bela periédica.

Inicialmente, devemos observar que os orbitais Zs, tais quais os orbitais
1s, possuem simetria sigma (), isto é, sdo totalmente simétricos com relagao
a rotagdo em torno do eixo de ligagéo. Os orbitais Zp, entretanto, apresentam-
-se em diferente situagéo. O orbital Zp, que se encontra situado no eixo de
ligacado (veja a orientagdo apresentada na pagina 64), portanto simétrico em
relagéo a rotagdo em torno deste eixo da ligagéo quimica, é dito ser de sime-
tria W, mas os orbitais Zpy e Zp,, que séo perpendiculares ao eixo de ligagéo,
s&o de simetria pi (n).

Poderemos entéo ter dois tipos de orbitais moleculares V. os de menor
energia, oriundos da combinagao linear de orbitais atdmicos (CLOA) dos orbitais
2s; e outro conjunto também ¥, oriundo da CLOA 2p . A CLOA entre dois orbitais
2py e os dois 2p, dar&o origem a orbitais moleculares, designados de simetria .

Devemos, portanto, chamar a atengdo que, para fazermos a combina-
cao linear de orbitais atémicos, estes orbitais devem obedecer as seguintes
condicoes:

(uimica Inorganica Descritiva
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* Energias iguais ou semelhantes;
* Mesma simetria.

Posteriormente, quando analisarmos as moléculas poliatdmicas (com
trés ou mais atomos), deveremos incluir outro fator que € o grau de recobri-
mento dos orbitais.

Para os elementos do bloco p do segundo periodo da tabela periédica,
temos duas situagdes das energias relativas dos orbitais atdbmicos s e p. Até
0 nitrogénio os orbitais 2s e 2p, tém energia bastante semelhantes. Ja para o
oxigénio e o fllor a energia destes orbitais atdbmicos ndo sdo semelhantes. A
energia de ionizagc&o destes elementos demonstra esta observagéo (Tabela 3).

Tabela 3

Energia de lonizacao dos orbitais (energias em 10%cm?)

Atomo 1s 2s 2p 3s 3p A(Els-Elp)

H 110

He 198

Li 44

Be 75

B 113 67 46

c 157 86 71

N 206 106 100

0 261 128 133

F 374 151 223

Ne 391 174 217

Na 42

Mg 62

Al 91 48 43

Si 121 63 58

P 151 82 69
167 94 73

Cl 204 101 103

Ar 236 128 108

Esta observag&o nos leva a dois possiveis tipos de diagrama de energia
dos orbitais moleculares para as moléculas diatdmicas homonucleares destes
elementos.

Para o primeiro grupo de atomos do boro até o nitrogénio, consideramos
que as energias dos orbitais 2s e 2p sdo semelhantes, portanto teremos a seguin-
te combinacéo linear dos orbitais atdmicos para o OM de simetria ¥ mais estavel

WP =UN{2(L+ W) 2s, +P2p,, + 25, + ¥2p ]}

onde ‘Y representa a participagdo do orbital 2p no OM ¥ *, sendo este coefi-
ciente menor do que a unidade.
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Figura 4 — Diagrama de energia de Orbitais Moleculares para atomos com pequena
diferenga de energia entre os orbitais se p

Através da inspe¢éo da Tabela 3, podemos concluir que, para o boro e
o carbono, podemos utilizar o diagrama de energia mostrado na Figura 4. Com
a conFiguracao eletrbnica (veja hipertexto ao lado) prevista por este diagrama,
as propriedades magnéticas, comprimento de ligacdo e energia de ligacao séo
consistentes com os resultados experimentais. O nitrogénio € uma molécula dia-
magnética e, através de dois diagramas (Figuras 4 e 5), podemos verificar que &
possivel prever igualmente o diamagnétismos em ambas as situagdes. Estudos
envolvendo espectroscopia de fotoelétrons e o teorema de Koopmans que afir-
mam que El = -E_, onde El & a energia de lonizac&o e E_¢€ a energia de um orbital
atémico ou molecular, sugerem que a estrutura da Figura 5 seria possivel, tendo
em vista que a energia dos orbitais ‘¥, e , s&o -15.6eV e 16,7eV, respectivamente.
Entretanto, calculos ab initio revelam que estes dois niveis de energia s&o real-
mente muito préximos, mas que, quando ocorre a inversao dos niveis de energia
0 que levaria a conclus&o do paramagnétismo observado no ion N,* € decorren-
te da seguinte conFiguracéo eletronica: (PEY, (P*), (rP* ), (‘Y. Concluimos,
portanto, que a conFiguracéo eletrénica do ion N, & (YEY, (P*F, (VY. (™ ).

A utilizagao da teoria dos orbitais moleculares passou a ter uma grande
aceitagdo no mundo cientifico, apds a demonstracao de que a conFiguragcao
eletrdnica para o oxigénio molecular é a seguinte: (Y€, (Y*Y, (¥ ). (m =™ ),
(mp=?v )2, demonstrando o paramagnetismo desta molécula. Concluimos afir-
mando que, para as moléculas do N,, O, e F,, teremos a sequéncia de ener-
gias mostrada na Figura 5.

Quimica Inorgénica Descritiva
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Figura 5 — Diagrama de energia de Orbitais Moleculares para dtomos com grande
diferen¢a de energia entre os orbitais s e p

Rtividades de avaliagdo

1. Explique, usando a conFiguracéo eletrénica do oxigénio, por que esta mo-
lécula é paramagnética.
2. Dé exemplos de moléculas diatdbmicas homonucleares e heteronucleares

que sao diamagnéticas e paramagnéticas. Quais as conFiguracdes eletrd-
nicas destas moléculas?

4.3. Moléculas Diatdbmicas Heteronucleares

Moléculas de BN, BO, CN, CO*, CO NO*, CN-, NO apresentam a conFigu-
ragéo eletronica na seguinte sequéncia de energia: (Y€), (¥*°), (n*™), (‘¥ ).
(=), (V..

Moléculas, como o hidreto de litio, devido ao fato de o orbital atbmico 1s
do hidrogénio ser totalmente simétrico em relagao ao eixo de ligagéo e possuir
energia semelhante aos orbitais atbmicos 2s e 2p do litio, os orbitais molecu-
lares de simetria sigma (W) terdo as seguintes expressdes analiticas:

¥(c)=C2s+C2p +C,ls" Eq. 3.16
¥(c*)=C2s - C,1s" Eq.3.17
W(o*)=C,2p,— C,1s" Eq. 3.18



onde C, > C, >C, para a equagéo 3.16. Podemos determinar os valores numéri-
cos destas constantes utilizando as condigdes de normalizagéo. Para a eq. 3.17,
podemos afirmar que C, > C, e que C, > C, naeq. 3.38. Com base nestas afirma-
¢Oes, o diagrama de energia para os orbitais moleculares para o LiH € o mostrado
na Figura 6. Chamamos a aten¢éo de que os orbitais atbmicos 2pye 2p dolLi,que
s&o de simetria TT, s&o considerados como orbitais moleculares n&o ligantes por
n&o existir nenhum orbital atdbmico de mesma simetria e de energia semelhante
no atomo de H que venha a fazer uma combinagéo linear com os mesmos.

2p

25

Utilizando o diagrama de energia para a molécula do LiH, dé a conFigura-
¢ao eletrbnica para a molécula do HF.

Pesquise sobre o carater ibnico da ligagao HF e explique como vocé relacio-
na as constantes de normalizagéo apresentadas nas eq. 3.16, 3.17 e 3.18.

Com base na teoria dos orbitais moleculares, calcule o nUmero de ligagdes
quimicas no NO e NO*. Quem é mais estavel o NO ou o ion NO*?

ry

o
i

Li LiH H

Figura 6 — Diagrama de energia de Orbitais Moleculares para a molécula de LiH
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Rtividades de avaliagdo

1. Escreva a conFiguracao eletronica e desenhe o diagrama de energia para
as seguintes moléculas: N, e CN.

Sintese do Capitulo

Abordamos, na presente unidade, as teorias e os modelos usados para ex-
plicar a formagéo das ligagdes quimicas. Com relagao as ligagdes idnicas e
metalicas analisamos as propriedades dos compostos formados e a forca de
ligagao. Discutimos a teoria de Lewis, a teoria da repulsao do par de elétrons
de valéncia, a teoria da ligagao de valéncia e a teoria dos orbitais moleculares,
procurando observar as diferengas entre elas e relacionando as estruturas, a
forgca de ligagdo e as propriedades dos compostos covalentes.
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s propriedades dos
elementos quimicos
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Objetivos

» Discutir os elementos dos grupos Representativos; discutir ocorréncia na
crosta terrestre, métodos de obtencao, propriedades fisicas e quimicas;
analisar os compostos formados entre os elementos de cada grupo com o
hidrogénio, o oxigénio e halogénios, entre outros.

1. Introducao

Vinte produtos quimicos produzidos em grande quantidade na indUstria ameri-
cana contém elementos dos grupos representativos e, dentre esses, oito, dos
dez mais produzidos, s&o considerados produtos inorgénicos. Estudaremos
nesta unidade as propriedades fisicas e quimicas dos elementos dos grupos
representativos ou grupos principais.

Abordaremos a ocorréncia dos elementos no Universo e na Terra, os mé-
todos de obtencéo, as propriedades fisicas e as principais classes de compostos.

2. Propriedades Fisicas

Os chamados elementos representativos sdo aqueles que pertencem aos blo-
cos s e p da tabela periédica, ou seja, na sua conFiguragao eletrénica, temos
que os elétrons de valéncia mais externos estdo preenchendo os orbitais ns™
para os grupos 1 e 2, e ns’np™ para os grupos 13 a 18 (n € o nimero quéantico
principal e m € o nimero de elétrons que estao ocupando o orbital s ou p)
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Segundo a Abiquim,
Associacio Brasileira

da Industria Quimica,

“0 consumo aparente

de produtos quimicos

no Brasil, ainda que
sustentada em sua maior
parte por importagoes”,
vem crescendo. http:/
www.abiquim.org.br/
relatorioanual/

A resistividade elétrica, ou
resisténcia especifica, p, €
a resisténcia entre as faces
opostas de um cubo de um
metro de um dado material.
O inverso da resistividade
elétrica é a condutividade
elétrica. A resistividade é
dependente da temperatura
a que o material esta
submetido.

Tabela 1

ConFiguracao eletronica e posicao na tabela periddica dos elementos dos grupos 1,2 e 13 a 18

A 2 13 14 15 16 18
Grupo
H He
! 1st 1s?
9 Li Be [He]2s? B © N 0 Ne
[He]2s! [He]2s?2p! [He]2s22p? [He]2s22p? [He]2s?2p*  [He]2s2p®  [He]2s?2p®
3 Na Mg Al Si P S Ar
[Ne]3s! [Ne]3s? [Ne]3s23p'  [Ne]3s?3p?>  [Ne|3s?3p®  [Ne]3s?3p*  [Ne]3s?3p®  [Ne]3s?3pt
4 K Ca Ga Ge As Se Kr
[Ar]4s? [Ar]4s? [Ar]4s?4p! [Ar)4s?4p? [Ar)4s?4p? [Ar4s?4p®  [Ar]4s?4p>  [Ar]4s?4p®
5 Rb Sr In Sn Sh Te Xe
[Kr]5s! [Kr]5s? [Kr]5s?5p* [Kr]5s?5p? [Kr]5s?5p° [Kr]5s?5p*  [Kr]5sbp®  [Kr]5s?5p®
6 Cs Ba Tl Pb Bi Po Rn
[Xe]6st [Xe]6s? [Xe]6s?6p* [Xe]6s26p? [Xe]6s26p° [Xe]6s?6p*  [Xe]6s%6p®  [Xe]6s%6p°
Fr Ra
7

[Rn]7st [Rn]7s?
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Podemos ent&o observar que, iniciando nos grupos 1 e 2, temos elemen-
tos metalicos e quanto maior o niUmero atdmico em cada periodo diminui o cara-
ter metalico, ou seja, teremos o0s ndo metais passando pelos semimetais. Como
ja vimos na unidade I, os elementos dos dois primeiros grupos séo chamados
de alcalinos e alcalinos terrosos, respectivamente, todos apresentando carac-
teristicas metélicas, ou seja, brilho, boa condutibilidade de calor e eletricidade e
maleabilidade. A disting&o entre os metais e os ndo metais € clara quando ana-
lisamos a resistividade elétrica. Nos metais, temos uma baixa resistividade, por-
tanto alta condutividade elétrica; nos ndo metais, o comportamento & inverso.

Tabela 2

Resistividade elétrica dos elementos quimicos em mQ2 m

Periodo/Grupo

1

1 2 13 14 15 16 17 18
H He
s/d (**) s/d (**)
Li Be B © N 0 F NE
9,5 3,8 >10% 1000 (*) s/d (**) s/d (**) s/d (**) s/d (**)
Na Mg Al Si P S Cl Ar
47 4.4 2,65 ~10° 10 s/d (**) 10 s/d (**)
K Ca Ga Ge As Se Br Kr
3,7 3,4 14 5x 10 30 Alto > 10 s/d (**)
Rb Sr In Sn Sh Te | Xe
12 13 8 11 40 =l > 108 s/d (**)
Cs Ba Tl Pb Bi Po Ar RN
20 35 15 21 130 43 s/d (**) s/d (**)
Fr Ra
s/d (**) 100

Observagdes: (*) valor médio, pois as formas alotrépicas possuem valores diferentes (s/d**) Sem dados

Os metais apresentam uma alta condutividade devido aos seus elétrons de
valéncia serem mais facilmente removidos (facilidade de formar ligages quimicas
inicas), tendo uma maior mobilidade e, portanto, conduzindo a corrente elétrica.
Os nao metais, por terem uma maior tendéncia a formarem ligagdes covalentes,
isto €, elétrons localizados, ndo conduzem a corrente elétrica. Devemos chamar
a aten¢do para o grafite, uma das formas alotrépicas do carbono que, devido aos
seus pares de elétrons delocalizados, conduzem melhor a corrente elétrica.

Dentro desta divisdo entre metais e ndo metais, destacamos os elementos
que ficam em uma diagonal iniciada no boro e terminada no poldnio que, devido ao
fato de possuirem um comportamento intermediario, sdo chamados de semimetais.

Como ja discutimos na unidade I, a eletronegatividade e a energia de
ionizagéo tém comportamento diferenciado entre os elementos do bloco s e
os do bloco p. A eletronegatividade aumenta no periodo da esquerda para a
direita, assim como a energia de ionizagao.



3. O comportamento quimico e o estado de oxidacao

Discutiremos as propriedades quimicas dos elementos representativos de-
talhadamente quando estivermos descrevendo cada grupo individualmente.
Nesta se¢éo, discutiremos generalidades inerentes ao grupo.

Os elementos do bloco s tendem a formar compostos ibnicos préprio da
sua baixa energia de ionizagdo. Os metais alcalinos formam ions M* devido a
perda do elétron s, assim como os elementos alcalinos terrosos que perdem
os dois elétrons s formam ions M?*. Chamamos a atengéo para o berilio, que
nem sempre forma ion. Podemos dizer que os elementos dos grupos 1 e 2
possuem o estado de oxida¢c&o sempre | e Il, respectivamente.

Para os elementos do bloco p, os grupos do boro, carbono, nitrogénio,
oxigénio (calcogénios) e flior (halogénios), ndo podemos fazer uma gene-
ralizag&o, pois, em alguns elementos, principalmente dos primeiros grupos,
podemos ter a formagao de cétions e, nos trés Ultimos, a formagao de anions,
apesar de, em sua grande maioria, existir a formagao de compostos covalen-
tes devido a eletronegatividade ser maior, assim como as energias de ioniza-
¢do. Deveremos fazer uma anélise mais detalhada da variacdo dos estados
de oxidacao destes elementos, pois existe a possibilidade de termos diferen-
tes estados de oxidag&o para um mesmo elemento quimico.

Atendéncia geral para os elementos do bloco p € que o maior estado de
oxidagao observado, que sera designado como estado do grupo, seja igual a
soma dos elétrons de valéncia s e p, exemplo B 1s?, 2s2, 2p?, portanto o maior
estado de oxidagéo sera 3. Para os demais estados de oxidagao, teremos que
eles diferem de um multiplo de 2 do estado do grupo, portanto o outro estado
de oxidagao do grupo do boro sera |. Para o grupo dos halogénios (grupo 17),
teremos a conFiguragao genérica igual a ns?, np®, logo o estado do grupo sera
VIl, e os demais estados de oxidacao serao V. IlI, | e —I.

Tendo uma variagéo de estados de oxidagao dentro destes grupos, a
pergunta que tendemos a fazer é: Qual o estado de oxidagao mais estavel do
grupo? A resposta para esta pergunta vai depender do grupo que esta sendo
analisado. Dividiremos nos grupos mais a esquerda e nos demais, ou seja, nos
da direita do bloco p. Os grupos do boro e do carbono apresentam como mais
estavel o maior estado de oxidag&o do grupo (estado do grupo), Il e IV, respecti-
vamente, para os elementos mais leves destes grupos. Para os elementos mais
pesados serédo os estados de oxidagédo com valor menos dois, imediatamente
menor do que o maior estado, portanto | e Il para os grupo do boro e carbono,
respectivamente. Para os demais grupos deste bloco, a tendéncia tende a ser
mais complicada. Podemos generalizar que, para os elementos leves, teremos
a formagé&o dos anios N*, O* e X" para todos os halogénios.

(uimica Inorganica Descritiva
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Log, ( Abundancia)
W R LA D e N W R B uwE O

ah =k =k
O = M
T

4. Abundancia e ocorréncia dos elementos

Apds as descobertas no século XIX de que os elementos emitiam um espectro
quando aquecidos, foi possivel identificar os diferentes elementos quimicos. Na
segunda metade do século XX, muito foi feito na diregao de se identificar os
elementos presentes na Terra e no Universo. Podemos destacar que o hélio foi
primeiro descoberto no Sol através do seu espectro para somente apés 10 anos
ser detectado na Terra. Com base nesses estudos, foi possivel entao determi-
narmos a abundancia dos diferentes elementos na Terra e no Universo.

Abundancia do 51 esta
normalizada para 10°

O hidrogénio e o hélio correspondem a 99% da massa do universo; em
termos de dtomos, corresponde a 99.9%: e os elementos pesados correspon-
dem a 10*?do hidrogénio.

No gréfico dado a seguir, mostramos a abundancia dos elementos no
sistema solar (Wikipédia).

Em relagao ao planeta Terra, temos no grafico seguinte a abundancia
dos elementos (Wikipédia).

13‘ L] L] L] T L] L] T L] T T T T L) L] L] L L] T
L Elementos Formadores
de Rochas

1 Negrito - elementos
1 mais industrializados;
1 ltdlico — Metais pre-
ciosos; Azul — Terras
1 raras; Laranja — gru-
po da Platina mais
Y1 Au Re e Te; Verde
1 — Elementos obtidos
de minérios em maior
quantidade;  Verde
claro - obtidos em
menor quantidade

10°}

Abundéncia de Atomos por 10 Atomos de Silicio
g

Hiamero Atomico (Z)



Deste gréfico, relacionado a abundancia no sistema solar, podemos
destacar as seguintes observagoées:

* Aabundéncia dos elementos decresce exponencialmente a partir do hidro-
génio até o massa 100 e depois mais linearmente até o uranio;

» Dentro desta anélise, podemos destacar que Li, Be e B s&o relativamente
raros em relacdo aos elementos mais préximos de um fator de 10 para o
Li e B e de 10%? para o Be;

* Menos pronunciada é a variagdo para os elementos em torno do F, Sc, As.
Ine Ta (10 - 10°);

» Existe um excesso de 10° sobre a tendéncia geral no grupo do ferro e um
excesso menor para os elementos perto do Zr. Xe e PT;

* Finalmente ha uma pronunciada alteragdo na abundancia entre os elemen-
tos seguintes.

Nos elementos dos blocos s e p, podemos dar destaque ao Li, Be e B
devido ao fato de termos uma diferen¢ca em abundancia bastante diferenciada
para os elementos de nimero atdmico préximo e destacamos que C, N, O e
Ne apresentam uma abundancia relativa, bastante semelhante, 1,2 % do total
em peso, sendo que este percentual é de 75,5% para o hidrogénio.

5. Hidrogénio

O hidrogénio é o mais simples dos elementos da tabela periédica, com uma
conFiguracdo eletronica 1s'. Quando analisamos diferentes modelos de
tabela periédica, podemos observar que o hidrogénio é colocado em dife-
rentes posi¢oes. Adotaremos neste livro a tabela sugerida pela IUPAC, em
2009, em que o hidrogénio é colocado no primeiro periodo e no grupo 1,
apesar de concordarmos que as propriedades fisicas e quimicas diferem
muito dos metais alcalinos.

O hidrogénio apresenta a possibilidade tanto de doar ou compartilhar o
seu elétron de valéncia como também a de receber um elétron, formando os
compostos, que sdo chamados de hidretos.

Como discutimos na se¢&o anterior, o hidrogénio € o elemento mais
abundante no sistema solar, sendo o terceiro na crosta terrestre. Este elemen-
to apresenta trés isétopos: hidrogénio ou prétio *H, que possui apenas um pré-
ton e um elétron; deutério 2D, cujo nimero atémico é 1 e nimero de massa 2
porque contém em seu nlcleo 1 néutron e 1 préton e o isétopo de nimero de
massa 3, que tem 2 néutrons e 1 préton e é denominado de tritio. O hidrogénio
apresentam massa atdmica igual a 1,0079. Na tabela 3, mostramos algumas
propriedades dos is6topos do hidrogénio

(uimica Inorganica Descritiva

NUmero de massa é igual
ao numero de néutrons +
numero de prétons portanto
diferente da Massa atémica
que é a massa relativa de
um isétopo de um elemento
em relagédo ao isétopo 12
do carbono. Nas tabelas

de massa atdbmica, temos

a média ponderada de
todos os is6topos de um
determinado elemento:
MA(H) = (99,985x1,007825
+0,0015x2,014102 + 10
6x3,016049)/ 99,9865 =
1,0784
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Tabela 3

Propriedades dos isotopos do hidrogénio

Isotopo

Prétio
Deutério
Tritio

A particula beta § € um
elétron de alta velocidade
(préxima a velocidade

da luz), que é emitida

de um atomo apés a
transformacéo de um
néutron em um préton.

Propriedades moleculares, X,

Ponto de Ponto de

- Aoy At - G
Simholo Abundancia  Massa atomica Fusio’K ebuligio °K Entalpia de dissociacao
'H 99,985 1,007825 13,957 20,30 435,88
D 0,0015 2,014102 18,73 23,67 443,35
T ~107 3,016049 20,62 25,04 446,9

Abundancia e massa atémica do |. Mills, K. Homann, K. Kuchitsu eds. Quantities, Units, and Symbols in Physical
Chemistry, IUPAC, Blackwell Publications, Oxford, 1988, outros dados de N.N. Greenwood & A.Earnshaw, Chem-
istry of the Elements, Pergamon Press, Elmsford, NY, 1984, apund MiessLeR &. TARR, *Entalpia de dissociagdo
expressa em kdmol?

A pequena abundancia do tritio deve-se ao fato de ele ser radioativo
com uma meia vida de 12,4 anos, apresentando a seguinte reagao de decai-
mento f3:

H, — *He, +

Devido a possibilidade de producéo artificial do tritio, através da reacéo
de bombardeamento de °Li, por neutrons para uso em bombas termonuclea-
res, estima-se que houve um aumento na abundancia deste elemento. Este
aumento, entretanto, ndo foi estimado devido a falta de informacdes sobre as
quantidades produzidas artificialmente.

'n, + °Li; —» °H + “He,

Geralmente, as propriedades quimicas dos compostos, usando diferen-
tes isétopos, ndo mudam muito, mas, no caso do hidrogénio, estas proprieda-
des podem variar bastante devido ao acréscimo de apenas um néutron dobrar
0 ndmero de massa do is6topo ou, no caso do tritio, triplicar. Para o caso da
agua (H,0) e da agua pesada (D,0), o ponto de ebulicdo muda de 100 °C
para 1014 °C, e a entalpia média de ligag&o varia de 463,5 kdmoltda agua
(H,0) para 470,9kJmol™ a 4gua pesada (D,0). O fato de este efeito do ponto
de ebulicdo ser maior para a forma deuterada é explicado com base na forma-
¢&o das pontes de hidrogénio, que discutiremos posteriormente, pois, no D,O,
a interagdo do deutério com o oxigénio da molécula vizinha sera mais forte do
que a do prétio com o oxigénio da molécula vizinha no H,0O.

Podemos também utilizar esta diferenca marcante devido & massa
do deutério ser o dobro da massa atémica do prétio quando realizamos
estudos cinéticos e usamos este efeito cinético isotépico para determinar-
mos o0 mecanismo de uma reagao. Podemos usar esta propriedade dos
dois is6topos também em estudos de espectroscopia vibracional ou em
espectrometria de ressonancia magnética nuclear. Sendo o D,O usado
em diferentes aplicagdes (redutor de velocidade de neutros, solvente deu-
terado), a preparacao deste liquido é feita através do aumento da concen-



tracéo de D,O através de reducéo eletrolitica do H*(aq) a H,(g), devido o
H,(g) ser liberado mais rapidamente.

Listamos na tabela 4 mais algumas das propriedades do hidrogénio, as
quais nos serado Uteis nas proximas segoes.

Tabela 4
Propriedades do hidrogénio
Propriedade Discriminacao
Entalpia de dissociacdo H,(g) — 2H(g) 435,9 kimol* (443,3kJmol™, D,)
Energia de lonizacao H(g) > H* +e 13,595 eV = 1309kJmol*
Elétron afinidade H(g) + & — H(g) -72,77 kmol™ (exotérmica)

Raio anionico 112 a 154 pm para hidretos idnicos, 208 pm calculado para H- livre
Raio cationico 10°%m

37,07 pm para a ligacao H-H
Raio covalente 28 pm para a ligacao H-X onde X € haleto
32 pm em MH, onde M € do grupo do carbono

Eletronegatividade de Pauling 2,2

5.1. Propriedades Quimicas

Podemos observar que o hidrogénio possui uma alta energia de ionizagao e
uma baixa afinidade eletrénica, e a sua eletronegatividade de Pauling de 2,2
fica proxima a dos elementos B, C e Si. Estes dados nos indicam que o hi-
drogénio tem a possibilidade de formar ligagdes idnicas através da formagao
tanto do cation H* quanto do anion H- e ligagbes covalentes.

O hidrogénio molecular apresenta uma alta energia de ligagéo (435,9
kdmol?), o que implica que ele tenha baixa reatividade a temperatura am-
biente.

Na quimica dos compostos binarios do hidrogénio, podemos, como ja
chamamos a atengéo, formar o anion hidreto H-, cujos compostos classifica-
remos em trés categorias:

1. Hidretos moleculares: compostos binarios de um elemento geralmente
do bloco p, exceto Al, Bi, Po e gases nobres, e o hidrogénio na forma de
moléculas;

2. Hidretos salinos: sélidos cristalinos ndo volateis e eletricamente ndo-con-
dutores. Metais alcalinos e alcalinos terrosos, exceto Be e MG, que, junta-
mente com o Al, Cu e Zn, formam hidretos intermediérios;

3. Hidretos metalicos: sélidos ndo-estequiométricos e condutores elétricos.
Elementos dos grupos 3, 4, 5, Cre Pd.

(uimica Inorganica Descritiva
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Compostos com namero
exato de elétrons: CH,

Composto deficiente de
elétrons: B,H,

LS
B B /
NN }i‘t

Compostos ricos em
elétrons: NH,

Os demais elementos de transicdo do bloco d ndo formam compostos
binarios, mas eles podem formar complexos metélicos, tendo como pré-ligan-
te o hidreto.

5.1.1. Hidretos moleculares

Segundo a IUPAC, os hidretos moleculares sao denominados a partir do nome
do elemento, seguido da terminagéo —ano. Teremos entdo para o AsH,, o ar-
sano, para H,S, o sulfano. Entretanto, os nomes usuais de arsina e sulfeto de
hidrogénio, respectivamente, continuam sendo usados no lugar da nomenclatu-
ra oficial. Na tabela 5, relacionamos alguns exemplos de hidretos moleculares.

Tabela 5
Formula Nome tradicional Nome IUPAC

BH, Diborano Diborano

CH, Metano Metano

SiH, Silano Silano
GeH, Germano Germano

NH, Amonia Azano

PH, Fosfina Fosfano
AsH, Arsina Arsano
SbH, Estibina Estibano

H,0 Agua Oxidano

H,S Sulfeto de hidrogénio Sulfano
H,Se Seleneto de hidrogénio Selano

H,Te Telureto de hidrogénio Telurano

HF Flioreto de hidrogénio Flioreto de hidrogénio
HC Cloreto de hidrogénio Cloreto de Hidrogénio
HBr Brometo de hidrogénio Brometo de hidrogénio
HI lodeto de hidrogénio Brometo de hidrogénio

Os compostos moleculares s&o divididos conforme o nimero de elé-
trons que compdem as suas ligagdes quimicas em:

« Compostos com o nimero exato de elétrons: CH,, GeH,,

 Compostos deficientes de elétrons B,H,;

 Compostos ricos em elétrons. NH,, H,0O, HF.

Como os nomes estao sugerindo, temos as trés possibilidades em re-
lagdo ao namero de elétrons de valéncia que compdem as ligagdes. Todos
os elétrons de valéncia sendo usados nas ligagdes quimicas da molécula —
ndmero exato, numero menor de elétrons do que o necessario para suprir
todas as ligagdes quimicas presentes na molécula— deficientes de elétrons e,



finalmente, quando temos pares de elétrons isolados que ndo participam das
ligagbes quimicas.

Estudaremos com mais detalhes novamente estes hidretos quan-
do estivermos analisando os grupos individualmente. De um modo geral, a
estabilidade térmica dos hidretos decresce em cada grupo. Séo exce¢éo a
essa regra 0s compostos do carbono e alguns compostos do boro, quando
a estabilidade térmica decresce muito rapidamente em séries homdlogas de
elementos de massa atdmica maior. No periodo, observamos que a variagao
€ muito irregular. Os compostos do carbono e dos halogénios séo os que for-
mam os hidretos mais estaveis. Temos que os hidretos do Ga até o Br aumen-
tam de estabilidade térmica da esquerda para a direita no periodo, exceto para
o Ge, cuja estabilidade é maior do que a do As. (Ga<Ge>As<SC<Br).

5.1.2. Hidretos i6nicos

Como ja foi comentado, a formagao do hidreto ocorre quando o hidrogénio
recebe um elétron, assumindo uma conFiguragao eletrénica do gas nobre He,
como ocorre com o0s halogénios que, ao receberem um elétron, assumem
a conFiguracéo eletrdnica do gas nobre de nimero atémico imediatamente
superior, como, por exemplo, o flior que, ao receber um elétron, fica com
a conFiguracdo do nebnio. Energeticamente, a ionizagédo dos halogénios é
mais favorecida. Analisando os valores das energias de dissociagao e elétron
afinidade para a formagao do anion, temos como resultado a entalpia de for-
magao do anion, de maneira tal que a ionizagdo do halogénio é exotérmica. O
processo € representado pelo seguinte conjunto de reagées:

X, = 2X Energia de dissociagdo kJ
Elétron afinidade kJ

X+e » X
Como a elétron afinidade do hidrogénio é pouco exotérmica, poucos sis-
temas terdo uma energia de ionizagdo baixa o suficiente para que os hidretos
ibnicos sejam formados. Como ja citamos anteriormente, somente os metais
alcalinos e alcalinos terrosos, exceto Be e Mg podem formar tais compostos.

(uimica Inorganica Descritiva
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Tabela 6
Molécula Energia de dissociacao kJ Elétron afinidade kJ Variacao de Energia kJ
H, 218 69 149
cl 121 364 -243

2

Citamos a seguir algumas evidéncias da natureza iénica dos hidretos.

A eletrélise dos hidretos produz hidrogénio no anodo. O LiH fundido
conduz a corrente elétrica. Os demais decompdem-se antes da fuséo.

* Dados de difragao de raio-X, combinado com informagdes de difracao de
neutros, mostram uma quase total transferéncia do elétron para o H nestes
hidretos. O efeito de polarizagao € maior no LiH do que nos demais hidretos
alcalinos, o que nos leva a concluir que existe um consideravel efeito idnico
na ligagéo quimica.

» Estudos de cristalografia mostram que a ligagao néo € direcionada, o que
é consistente com uma ligagéo ibnica.

* Aenergia de rede cristalina é consistente com uma estrutura cristalina.
Algumas reagdes dos hidretos ibnicos sdo mostradas nas reagdes a
seguir.
Hidreto + MO, — M + H,O onde M & um metal
Hidreto sofre eletrélise e produz H,(g) no anodo
Hidreto + H* — H,(g) onde H* provem de H,O, HX, ROH
Hidetro + haleto covalente (ex. PCl;) — hidreto covalente ex. PH,.

5.1.3. Hidretos metalicos

Esta classe de hidretos € encontrada entre os compostos dos metais de tran-
sicéo dos grupos 3, 4 e 5 e alguns elementos dos bloco f. Caracterizam-se por
apresentarem brilho metélico, condutividade elétrica e propriedades magné-
ticas. S&do compostos ndo-estequiométricos e apresentam-se deficientes em
hidrogénio. Um modelo de ligagédo sugerida considera que orbitais deslocali-
zados s&o responsaveis pela condutividade elétrica e que os atomos de hidro-
génio, assim como os atomos dos metais, situam-se em posigdes de equilibrio
envoltos por todos os elétrons.

Estes compostos sdo usados como fontes de hidrogénio puro assim
como na obtenc¢&o de alguns metais puros. Estes hidretos s&o utilizados como
material de partida na sintese, envolvendo alguns metais. Uma possivel apli-
cacao destes hidretos € como fonte e estocagem de hidrogénio molecular
para uso como combustivel de baixo poder de polui¢éo. Aliga de FeTiH (X <
1,95) tem sido testada para este fim .
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Htividades de avaliacéo 0.
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1. Mostre a variagao da eletronegatividade e da energia de ionizagao nos pe- :
riodos e nos grupos da Tabela Periddica.

2. Qual o estado de oxidagao do grupo e quais 0s outros possiveis estados j ;

para os grupos do carbono e do nitrogénio?

3. Dé outros exemplos de compostos moleculares, conforme a classificacao
em relacdo ao nimero de elétrons.

4. Como o hidrogénio molecular podera ser usado como combustivel para
automéveis e por que € néo poluente?

5.1.4. Pontes de hidrogénio

Os hidretos moleculares do tipo EH_ s&o formados entre o hidrogénio e
elementos muito eletronegativos. A ligagdo quimica E---H apresenta-se
com alta polarizagdo “°E--- **H, o que significa que uma outra molécula
vizinha, a parte negativa do dipolo °E, sofre a atragdo do polo positivo do
dipolo ou **H, ocasionando uma interagéo mais fraca do que a ligagéo co-
valente na molécula, mas forte o suficiente para ocasionar variagdes nas
propriedades da molécula quando comparada com hidretos moleculares
similares, embora n&o apresentem uma polarizag&o grande. Na Figura 1,
mostramos a variagéo dos pontos de ebulicdo para os grupos do nitrogé-
nio, oxigénio e do flior. Os elementos mais eletronegativos apresentam
valores altos do ponto de ebulicdo. Apesar do flior ser mais eletronegativo
do que o oxigénio, podemos explicar o fato de a agua apresentar um PE,
devido a presenca de dois pares de elétrons isolados, o que ocasionam

uma ponte de hidrogénio mais forte.
H,0

80

(C)

60
40

20 HF #BIH,
H,Te

HI

-100
Figura 1 — Ponto de ebulicdo de hidretos moleculares dos grupos 15, 16 e 17.
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Combustao: reagdo de um
elemento ou composto com
0 oxigénio molecular.
Oxido, peréxido

e superoxido séo
compostos, tendo o
oxigénio com os estados
de oxidacdo -2, -1e -1/2,
respectivamente.

Sir Humphry
Davy (1778 -
1829)

foi um quimico
inglés que ficou
conhecido
pelos

seus experimentos em
eletroquimica e pela
invengao de uma lampada
segura para trabalhar em
minas. Naquela época,
muitas pessoas morriam
devido a queima do gas
metano existente nas
minas. Além de ter isolado
os elementos litio, sédio e
potassio, ele também isolou
o calcio, o estroncio bario

e 0 magnésio em 1808.
Seu assistente, Michael
Faraday, tornou-se mais
famoso e conhecido do que
Davy.

Na Figura 2, mostramos que, para o grupo do carbono em que nao
existe a formacgao de pontes de hidrogénio, observamos uma variagao linear
crescente do ponto de ebulicdo para os elementos mais pesados.

pE O

°C PbH,
(C) 50

SnH,

-100 GeH,
SiH,
-150
T
-200

Figura 2 — Ponto d ebulicdo de hidretos moleculares do grupo do carbono.

Podemos demonstrar a existéncia das pontes de hidrogénio através de
outras técnicas experimentais, como, por exemplo: estudos envolvendo mas-
sa molecular, calor latente de vaporizacao, estudos de difracdo de elétron,
difracdo de raios-X, difragdo de néutrons e infravermelho.

As ligagdes de ponte de hidrogénio s&o observadas n&o apenas nestes
hidretos, mas em outros compostos em que seja possivel a interag&o do hidro-
génio com atomos eletronegativos.

6. Metais Alcalinos — Grupo 1

Os metais alcalinos, como podemos verificar na Tabela 1, tem como elétrons
de valéncia a conFiguracéo ns’. Como também ja discutimos anteriormente,
devido a baixa energia de ionizagéo, eles formam compostos idnicos, como o
ja conhecido e usado desde a antiguidade, o cloreto de sddio (NaCl). Este sal
foi utilizado mesmo antes de ter sido estudado pelos quimicos. Sua aplicacdo
como conservante e condimento de alimentos é bastante antiga. Os elemen-
tos constituintes deste sal somente foram isolados em 1807. Com uma dife-
renga de poucos dias, o potassio, o terceiro elemento deste grupo, também foi
isolado por Humphry Davy, através da eletrélise do KOH e NaOH. Em 1817,
Arfvedson relacionou a solubilidade dos compostos de litio com a dos com-
postos de sédio e potassio. Novamente Davi isolou o litio, a partir da eletrélise
do oxido de litio, Li,O fundido. O césio e rubidio foram descobertos posterior-
mente e receberam estes nomes devido a cor que eles apresentavam: césio,
azul celeste; e rubidio, vermelho intenso, pois, em latim, caesius é azul celes-
te; e rubidus, vermelho intenso. Somente em 1939, o francio foi isolado como
um isétopo radioativo de meia vida curta a partir do decaimento do actinio.



Tabela 7
Propriedades dos metais alcalinos abud G. L. Miessler & D.A.

Tarr 3aed p. 249, Pearson, New Jersey, 2004

Energta de loni- E.Ié.tron Ponto Pont-o !Ie E!e.tronega- g (V)
Elemento 2330 Idmol afmldafie |!e ebulicao tlvula(!e de potencla~l de
kJmol* fusao °C °C Pauling reducao

Li 520 60 180,5 1347 0,912 -3,04
Na 496 53 97,8 881 0,869 2,71
K 419 48 63,2 766 0,734 -2.92
Rb 403 47 39,0 688 0,706 E2192.
Cs 376 46 28,5 705 0,659 -2,92
Fr 400 60 27 0,7 2

Os metais alcalinos sao passiveis de serem cortados com uma faca e,
apos o corte, apresentam-se com um brilho prateado, exceto o césio, que apa-
renta ser cor de ouro. Apés um curto intervalo de tempo, a cor prateada de-
saparece devido a alta reatividade do metal com o oxigénio. Préprio da sua
alta reatividade, estes elementos sdo estocados em banhos de éleo mineral. A
reacao destes elementos com agua € mostrada pela seguinte equagéo quimica:

2Na(s) + 2H,0() - NaOH(aqg) + H,(g) + calor

Esta reagéo é muito exotérmica e proveniente do desprendimento de hidro-
génio molecular, acontece a reagéo entre o hidrogénio e o oxigénio. Com quanti-
dades maiores de Na, pode ocorrer uma explosao devido a esta segunda reago.

6.1. Propriedades quimicas

Como ja chamamos a atencao, estes metais sdo muito reativos devido a sua
baixa energia de ionizag&o, podendo assim perder facilmente seu elétron de
valéncia. Como esta observagéo é valida para todos os metais alcalinos, as
propriedades quimicas deles séo muito semelhantes. Todos s&o muito reati-
vos e sdo fortes agentes redutores.

Litio, sédio e potassio sdo muitos usados industriaimente. A fonte mais
comum destes elementos sdo os depositos de sais de antigos oceanos ou
a evaporagao da agua dos oceanos. Aqui, no Brasil, podemos destacar a
producéo de sal (NaCl) proveniente da extragdo marinha no Estado do Rio
Grande do Norte, na regiao de Areia Branca. O litio € encontrado no Brasil em
apenas dois estados; entre eles, o Ceara. Minas Gerais possui reservas de
espoduménio, ambligonita, lepidolita e petalita, nos municipios de Araguai e
ltinga (ambos na regido do Vale do Rio Jequitinhonha). As reservas do Ceara
séo de ambligonita, no municipio de Solonépole; e de lepidolita, no municipio
de Quixeramobim. O litio € um elemento utilizado na area nuclear e, por esta
razao, os paises produtores nao divulgam a sua produgao. O Brasil tem leis
especificas para a extragcao e producéo do litio (DNPM).

Quimica Inorgénica Descritiva

Cuidado!

Tenha muita cautela ao
manusear os metais
alcalinos, pois sédo muito
reativos.

O NaCl é o mineral ndo
energético mais produzido
e utilizado pelo homem
depois do minério de ferro.
O sal oferece mais de
14.000 aplicagbes em suas
diversas formas, a maior
parte delas na industria
quimica. E empregado

na fabricagao de cloro,
soda caustica, acido
cloridrico, vidro, aluminio,
plasticos, téxteis, borracha,
hidrogénio e celulose, entre
outros itens. O sal também
€ largamente utilizado

in natura na inddstria
alimenticia, na alimentacao
humana e animal e na
preservagao de alimentos.
Apenas 5% da quantidade
extraida € consumida como
sal doméstico.

A concentragéo ppm em
massa expressa a massa
de soluto (disperso), em

Mg (micrigrama), existentes
em 1 g (1 milhdo de pg) de
solucédo. No caso especifico
em relacdo a massa
terrestre.
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Meia-vida: tempo gasto
para que uma amostra seja
decomposta até a metade
da sua massa inicial.

Agentes redutores -
Substancias quimicas que
doam elétrons facilmente.

Nas reacodes de oxireducao,

uma substéncia se oxida

(o agente redutor perde
elétrons) e a outra se reduz
(o agente oxidante ganha
elétrons).

A abundancia destes metais na crosta terrestre em ppm &

Tabela 8

Abundancia dos metais alcalinos em ppm da crosta terrestre

Elemento Simbolo Abundancia Disponibilidade
Litio Li 65 Comum
Sddio Na 28.300 Comum
Potéssio K 25.900 Comum
Rubidio Rb 310 Raro
Césio Cs 7 Raro
Francio Fr Muito raro

O francio ocorre somente como isétopo radioativo. O que apresenta a
meia-vida mais longa é de apenas 21 minutos. Muito pouco se conhece de
suas propriedades quimicas.

Os metais alcalinos reagem com o oxigénio formando éxidos, peréxidos
e superoxidos, dependendo do metal (Tabela 9).

Tabela 9
Produtos da combustao dos metais alcalinos
Metal alcalino Oxido Peréxido Superdxido
Li Li,0 (Li,0,)*
Na (Na,0)* Na,0,
K Ko,
Rb RbO,
Cs Cs0

2
* Composto menos estavel

A dissolucdo dos metais alcalinos em aménia apresenta algumas pro-
priedades caracteristicas, tais como conduzir a corrente elétrica melhor do
que os compostos idnicos quando totalmente dissociados em solugéo aquo-
sa. A condutividade varia com o aumento da concentragc&o, primeiramente
diminui e, em seguida, aumenta. As solugdes sao paramagnéticas, mas, com
0 aumento da concentragao, a propriedade magnética decresce. Estas solu-
¢oes também sdo menos densas do que o solvente (@aménia liquida). Final-
mente destacamos que elas apresentam uma coloracéo azul e em solugcdes
altamente concentradas apresentam-se com uma colorag&o de cobre/bronze.
A explicacdo encontrada é que, quando ocorre a dissolucéo, o metal libera o
seu elétron de valéncia e ele torna-se um elétron solvatado.

Na + xNH, — Na' + e(NH,) .
Estes elétrons solvatados também estao presentes em solugées, tendo

como solvente aminas alifaticas (NR, onde R= alquil) e OP(NMe,), (hexame-
tifosforamida).

Devido & ja citada, diversas vezes, baixa energia de ionizagao, os ions
destes metais sdo acidos de Lewis duros que reagem com bases de Lewis,



tendo como produto da reagéo compostos de coordenagao cujos ligantes pos-
suem diversos dtomos doadores, tais como o oxigénio ou nitrogénio. Entre es-
tes ligantes, destacamos os ésteres ciclicos chamados de ésteres de coroa e
os ligantes criptando como por exemplo, o cripta 2.2.1 ou cripta 2.2.2 (Figura 3).

Figura 3 — Estrutura molecular do biciclico cripta 2,2,2.
Dependendo do tamanho da cavidade nestes ligantes, teremos, por

exemplo, que o ligante cripta 2,2,1 estabiliza a formagéo com composto com
o Na*; ja o cripta 2,2,2 estabiliza o composto com K*.

1. A quimica dos ns! é controlada pela sua tendéncia de perder um elétron s.
Discuta esta afirmacéao.

Comente sobre:
a) os parametros que refletem esta tendéncia;
b) compostos formados pelos elementos mais reativos do grupo.

2. Pesquise sobre o seguinte tépico: “A atividade bioldgica e industrial dos me-
tais alcalinos”.

7. Metais alcalinos terrosos — Grupo 2

Os elementos do grupo 2 caracterizam-se por serem todos metais e possui-
rem a energia de ionizagao maior do que o elemento correspondente no peri-
odo do grupo 1, ainda que seja baixa o suficiente para apresentarem a tendén-
cia de perder dois elétrons e de formar os ions do tipo M?*.

Os compostos de magnésio e calcio ja eram usados desde a antiguida-
de. Os romanos usavam pildes feitos de cal (6xido de célcio, CaQ) misturados
com areia. Os egipcios usam o sulfato de célcio dihidratado CaSO,.2H,0 (gip-
sita — gesso natural) como reboco para decorar os seus tumulos. Estes dois
metais alcalinos terrosos sdo muito abundantes na crosta terrestre (veja tabela
11) e ocorrem em uma grande variedade de minérios. Eles estdo presentes
em minerais geralmente na forma de sulfatos e carbonatos, assim como os
elementos também deste grupo, o estrdncio e o bario, que s&do menos abun-
dantes. Apesar de o berilio ser bastante abundante no universo, ele é apenas
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Amostra de uranita
juntamente com um
medidor de radioatividade.
Podemos observar que o
ponteiro do equipamento
esta deslocado quase

até a metade da escala,
significando uma alta
radioatividade.
www.yourgemologist.com/
pitchblende.html

Elétrons solvatados sdo
livres em solucédo. Eles
ocorrem bastante e séo
comumente propostos em
reacdes na agua (elétrons
hidratados).

Todos os minerais de
uranita (UO,) contém
pequenas quantidades

de radio, proveniente de
decaimentos radioativos do
urénio.
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agua-marinha

e

esmeralda

esmeralda lapidada

o quinto elemento em abundéncia entre os metais do seu grupo. Ele é encon-
trado como o mineral berilo (Be,Al(SiO,),, que € considerado como um pedra
semipreciosa dentre os minerais. Em 1898, Pierre e Marie Curie isolaram um
material radioativo a partir de minérios de uranio (uranita) ao qual deram o
nome de radio. O isétopo de maior meia vida deste elemento é o isétopo °Ra
(meia vida de 1600 anos).

Na tabela 10, mostramos algumas propriedades dos metais alcalinos.

Tabela 10

Bonerts  ionsgis atnigae TO0%e Portode L LEEE < ptenci
KImol KImol fusdao °C  ehulicao °C Pauling de reducao

Be 899 -50 1287 2500 1,576 -1,97
Mg 738 -40 649 1105 1,293 -2,36
Ca 590 -30 839 1494 1,034 -284
Sr 549 -30 768 1381 0,963 -2,89
Ba 503 -30 21 1850 0,881 -2,92
Ra 509 -30 700 1700 0,9 2,92

Considerando que o raio atémico diminui da esquerda para a direita no
periodo, temos que os elementos do grupo 2 s&o menores do que 0s corres-
pondentes do grupo 1 e, devido a ma ior massa atémica, sdo mais densos.

Como ja ressaltamos, estes elementos ocorrem principalmente na for-
ma de carbonatos, em depésito de sais ou nos oceanos. Os carbonatos de
célcio e magnésio sdo muito usados na agricultura, como componentes do ci-
mento e como fonte de 6xidos. O carbonato de bario é usado em concretos de
alta densidade. O MgO é preparado a altas temperaturas, € inerte e refratério,
sendo usado em revestimento de fornos, principalmente na indUstria do ago.
O berilio, o mais leve dos elementos do grupo, € bastante usado em ligas com
0 cobre, o niquel e outros metais. Quando presente em pequenas quantida-
des no cobre, ele melhora as propriedades deste metal a corrosdo, preservan-
do a condutividade elétrica. Aesmeralda e a &gua-marinha s&o obtidas de dois
tipos de berilo: o verde brilhante ou o azul esverdeado. A origem destas cores
€ devido a presenca de pequenas quantidades de cromo e outras impurezas.
O magnésio e suas ligas sdo muito duros e leves. A densidade deles € um
quarto da densidade do ago. Outros metais alcalinos terrosos tém sido usados
como ligas, mas em menor escala. O radio ja foi muito usado no tratamento de
tumores cancerosos, mas tem sido substituido por outros radioisétopos.

Damos a seguir, na tabela 11, dados sobre a abundéncia dos elementos
do grupo 2.



Tabela 11

Abundancia dos metais alcalinos em ppm da crosta terrestre

Elemento Simholo Abundancia Disponihilidade
Berilio Be 6 Aumentando

Magnésio Mg 20.900 Comum
Célcio Ca 36.300 Comum

Estroncio Sr 300 Comum
Bério Ba 250 Comum
Rédio Ra Tracos Raro

Todos os elementos sao preparados pela eletrélise dos haletos fundidos.

7.1. Propriedades Quimicas
Fazendo uma analogia com os metais alcalinos, podemos dizer que eles tém
também uma grande tendéncia a formar ions M?*, com excegao do berilio. Isto
se deve também ao fato de eles possuirem uma baixa energia de ioniza¢éo, o
que leva a formagao do ion catiénico, cuja conFiguragao eletronica € a do gas
nobre, imediatamente inferior em nimero atémico.
Mg — Mg* + 2e

Além desta tendéncia dos metais alcalinos, devemos também ressal-
tar que eles sédo bons agentes redutores e que a habilidade de reduzir au-
menta com o aumento do nimero atdémico. O calcio reage com a agua pro-
duzindo uma pequena quantidade de hidrogénio, portanto podemos afirmar
que estes metais reagem com a agua, mas nao tao violentamente quanto
0s metais alcalinos. A reagcéo dos metais do grupo 2 com os acidos é rapi-
da e produz hidrogénio molecular. O berilio caracteriza-se por apresentar
ligagdes covalentes, como podemos verificar nas seguintes observagdes
inerentes a este elemento: o ponto de fusao e ebulicdo do cloreto de berilio,
BeCl,, sdo 405°C e 520°C, respectivamente, enquanto que, para o cloreto
de magnésio, MgCl, sé&o 714°C e 1412°C. A analise do ponto de ebulicéo
destes dois haletos nos levam a concluir que o valor muito alto para o MgCl,
se deve a forte ligagao idnica presente neste composto, 0 que n&o ocorre
no composto de berilio. A analise do ponto de fusdo ndo é muito evidente
sobre a formacao da ligagao covalente. Entretanto, podemos constatar que
existem evidéncias de que a ligagdo linear esta presente apenas no estado
gasoso e que, no soélido, este composto apresenta-se como um polimero.
Na Figura 5, mostramos a possivel estrutura do cloreto de berilio no estado
gasoso e no estado sélido. Como podemos observar, no estado sdlido, é
possivel a formagcdo de uma ligagao coordenada entre as moléculas vizi-
nhas deste cloreto e, assim, termos um polimero (Figura 6).
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Frangois Auguste Victor
Grignard — 1871 - 1935.
Quimico francés. Em 1912,
Grignard foi agraciado com
o Prémio Nobel de Quimica
por suas descobertas sobre
os reagentes de Grignard,
dividindo este prémio com
Paul Sebatier, que realizou
trabalhos na hidrogenagéao
de compostos organicos
com a utilizacéo de
catalisadores metélicos.

ligacéo dativa

orbital vazio

SOL
!

orbital vazio

ligacdo dativa
Figura 5 — Estrutura molecular do cloreto de berilio no estado gasoso e sdlido

etc\/\/\/\/\/\
'\/'\/ '\/\/ '\/'\e“’

F|gura 6 — Polimero mostrando as Ilgacoes dativas através de setas.

A reacao do cloreto de berilio com a dgua é uma reagao caracteristica
de cloretos ligados covalentemente, ou seja, uma reagao rapida e exotérmica
com desprendimento de vapor de HCI. Outra evidéncia da formagéao de liga-
¢ao covalente com o berilio é a sua eletronegatividade bastante diferente dos
demais elementos do grupo 2.

Os metais alcalinos terrosos reagem com o oxigénio formando 6xidos
com todos os elementos do grupo. Devido a formagéo de uma fina camada
de 6xido de berilio sobre a superficie do metal, ele ndo entra em combustéo
como os demais. O Sr e Ba formam também o perdxido. O perdxido de es-
tréncio é formado quando aquecido a alta press&o. Na presséo normal, o béario
pode formar uma mistura de peréxido e éxido de bario.

A queima destes metais na atmosfera leva a formagao de uma mistura
de &xido e nitrito, isto devido a reagédo do metal com o nitrogénio presente na
atmosfera.

3M@) + N,@) — MN,(s)

Dentre os muitos compostos de magnésio, podemos destacar um pela
sua importancia na quimica organica quando usado na sintese de muitos
compostos, tais como alcodis, aldeidos, cetonas, acidos carboxilicos, ésteres,
tiois e aminas. Este composto tem formula geral RMgX (X = alquil ou aril) e é
conhecido como reagente de Grignard.

Dentro da quimica do magnésio, podemos também destacar a sua
presenca na clorofila, quando se apresenta coordenado ao cloro, sendo este
composto (clorofila) essencial a fotossintese.
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O cimento Portland é um dos materiais mais importantes na construcéao
moderna. Na sua constituicdo, podemos destacar a presenga de silicatos de
célcio, aluminatos e ferratos. Quando misturado a agua e areia, sofre hidrata-
¢ao lentamente, tornando-se 0 que chamamos de concreto.

Saiba mais %

Cimento Portland
Origem: Wikipédia, a enciclopédia livre.

Cimento Portland foi o nome dado pelo quimico britanico Joseph Aspdin ao tipo
pd de cimento, em 1824, em homenagem a ilha britanica de Portland devido a cor de
suas rochas. No mesmo ano, o construtor inglés Joseph Aspdin queimou conjuntamente
pedras calcdrias e argila, transformando-as num pé fino. Percebeu que obtinha uma mis-
tura que, apos secar, tornava-se tdo dura quanto as pedras empregadas nas construgdes.
A mistura ndo se dissolvia em 4gua e foi patenteada pelo construtor no mesmo ano, com
o nome de cimento Portland, que recebeu esse nome por apresentar cor e propriedades
de durabilidade e solidez semelhantes as rochas da ilha britanica de Portland.

O fabrico do cimento Portland baseia-se em trés etapas fundamentais:

* Mistura e moagem da matéria-prima (calcarios, margas e brita de rochas).

* Produgdo do clinquer (forno rotativo a 14002C + arrefecimento rapido).

* Moagem do clinquer e mistura com gesso.

Constituicdo do clinquer

O clinquer de cimento Portland é constituido por:
» Oxido de calcio (CaO) - 60 a 70%

* Silica (Si0,) - 20 a 25%

* Alumina (AL,O,) - 2 a 9%

* Oxido de ferro (Fe,0,) - 1 a 6%

» Oxido de magnésio (MgO) - 0 a 2%

Transformagdes quimicas no forno

Para determinadas temperaturas, durante a fase de produgao do clinquer, existem
vdrias alteragdes quimicas na matéria-prima:

* T<100°C - evaporagdo da agua livre

* 100°C < T < 450°C - saida da dgua absorvida

* 700° < T < 900°C - Formagao de éxido de célcio (vulgo cal) e 6xido de magnésio

* T = 1260°C - fase liquida que resulta da combinagdo do dxido de calcio com o

oxido de aluminio e o éxido de ferro (Ill)
* 1260°C < T < 1450°C - formagao de alite
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7.2. Resumo das reagdes que ocorrem com os elementos dos
grupos 1e 2

Tabela 12

Resumo das reacoes quimicas dos metais alcalinos e alcalinos terrosos

M representa 1 mol para os metais alcalino e %2 para os alcalinos terrosos

Reacao Observacoes
M + X, — 2MX X & um halogénio; os metais alcalinos também formam polihaletos: Csl3, KICI4
M +Y = MY Y pode ser: 0, S, Se, Te: Os Oxidos sao formados e polisulfetos M,S, .

Z éN e P: Li reage, mesmo a temperatura ambiente, do Mg ao Ra a
M +Z — MZ temperatura alta. Solugdes dos metais em amonia produz polianions, por
exemplo, (Bi;)* (Sb,)*

Com os metais alcalinos, reage mais rapidamente com o Li. Ca, Sr, Ba, e Ra

M 2L > ML, reage a altas temperatura; Be forma o Be,C

M + H, — 2MH A altas temperaturas formam hidreto idnico, exceto com o Be e Mg.

Reage lentamente a temperatura ambiente somente com o Be e Mg. Todos
formam bases fortes, exceto o Be(OH),, que € anfdtero. Todos, exceto o
hidrdxido de berilio, absorvem CO, para formar carbonato (M,CO,). 0s
metais alcalinos formam também o MHCO,.

M + H,0 —> MOH + %H,

Reagem com amdnia gasosa a altas temperaturas ou amonia liquida mais
catalisador. Mg e Be reagem somente com a amida de um metal mais
2 reativo.

M + NH, — MNH, + %
H

g 8. Grupo do Boro - Grupo 13

S =SS Os elementos deste grupo caracterizam-se por apresentarem um nao-metal
Ei:ﬁij com cimento (boro, B); e os demais apresentam propriedade metalicas (aluminio, Al; gélio,
Ga; indio, In; talio, T1).
Na tabela 13, apresentamos algumas das propriedades do grupo 13.
Tabela 13
Propriedades do grupo 13.(apud Makay & Mackay)
Elemento Ii::irzg;ait:)e Elétron afini-  Ponto de Ponto de Eletronega-tivi- €° (V) potencial de
kjmo(i'i dade kJmol*  fusdo°C  ehulicio°C  dade de Pauling reducao**
Boro 801 27 2180 3650 2051 -0,890
Aluminio 578 43 660 2467 1613 -1,676
Galio 579 30* 29,8 2403 1,756 -0,529
indio 558 30* 157 2080 1,656 -0,444 -0,126
Talio 589 20* 304 1457 1,789 1,25 -0,336

* valores aproximados. **Potenciais de redugéo do In e Tl na primeira coluna do M* - M*, e na segunda M*! > M (apud Shriver & Atkins)

O aluminio € um dos mais abundantes elementos na natureza, sendo
encontrado na forma de oxido, em minérios de bauxita (AL,O,.2H,O, mistu-



rado com Fe,O, e SiO, e algumas impurezas). Para obter o Al,O, puro, este
minério é tratado com hidréxido de sédio para eliminar o ferro. O Si que per-
manece em solucao na forma de silicato de sédio juntamente com o aluminato
de sbdio. Borbulhando CO, através desta solug&o, o aluminato transforma-se
em hidréxido de aluminio. O hidroxido de aluminio obtido é filtrado (para ser
separado da solugéo que contém o silicato de sédio), lavado e aquecido até
obtermos o 6xido de aluminio puro que, por sua vez, é convertido em aluminio
puro através de um processo de eletrdlise.

O boron é encontrado em depositos de bérax Na,B,0,(OH),.8H,0
ou como boratos de Na e Ca. Ele é dificil de ser obtido puro. Uma maneira
de obté-lo &€ através da redugéo do 6xido B,0O, pelo magnésio. Este dxido
é obtido pela fus&o do acido bérico, H,BO,. E um acido fraco e, algumas
vezes, escrito na literatura como B(OH),, o qual por sua vez € obtido a
partir do bérax.

B,O, + 3Mg — 2B + 3MgO
O boro puro pode ser obtido através da decomposicao térmica de com-

postos, como, por exemplo, o BBr, em atmosfera de hidrogénio. Melhores
resultados s&o obtidos a temperatura acima de 1000°C.

Os outros trés elementos sdo encontrados como componentes secun-
darios de outros minérios. O galio ocorre na forma de 6xido na bauxita e, por-
tanto, obtido como subproduto na produgéo do aluminio. O indio € encontrado
como subproduto da obteng&o do chumbo e do zinco. Os elementos sao obti-
dos através de reducgdes eletroliticas em solugdes aquosas.

Aluminio € um metal reativo, mas devido a uma fina camada de 6xido
que se forma na sua superficie, torna-se inerte a reagdo com os &cidos,
mas é atacado pelas substancias alcalinas. O gélio, o indio e o talio sdo
relativamente moles e sdo metais reativos e dissolvem-se rapidamente em
acidos. O boro, na sua forma amorfa, € mais comum e é mais reativo do que
na forma cristalina.

Os elementos deste grupo caracterizam-se pelo estado de oxidagao Il
mas o Ga, In, Tl apresentam também o estado de oxidacao |, sendo este mais
comum no Tl (Tabela 14).

(uimica Inorganica Descritiva
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Tabela 14
Elemento Simbolo Estado de Oxidacao Disponibilidade
Boro B Il Comum
Aluminio Al Il Comum
Galio Ga 0, Raro
indio In I, I Muito raro
Tl Tl I, (llN) Raro

Os valores entre parénteses significam que séo pouco estaveis.

O boro, por possuir as caracteristicas de um nao-metal, apresenta-se
quimicamente muito diferente dos outros elementos do seu grupo.

Podemos destacar as seguintes diferengas entre o boro e os elementos
do grupo 13:
+ O B,0,¢é um acido forte, 0 Al,O, € anfotero;
 Como ja destacamos, o B(OH), € o 4cido H,BO,, mas o Al(OH), € anfétero;

* Os hidretos de boro sdo gasosos, hidrolisam-se e se inflamam espon-
taneamente. O hidreto de aluminio & um sdlido polimérico (AlH,), ;

* Exceto o BF,, os haletos de boro sofrem hidrdlise rapida e violentamente.
Os de aluminio apenas sofrem hidrélise parcial.

Devemos destacar a relagéo diagonal do boro com o silicio, assim
como acontece como Lie 0 Mg, o Be e 0 Al. Entre o boro e o silicio, podemos
destacar que SiO, assim como o de boro € acido. O SiH, € gasoso, hidrolisa-
-se e se inflama faciimente com os boranos; e os haletos de boro e o silicio
hidrolisam rapido e violentamente.

8.1. Hidretos

Os hidretos formados pelo boro sdo semelhantes ao carbono; e os oxianions
do boro apresentam-se com caracteristicas deste tipo de compostos com o
silicio, como ja chamamos a ateng¢do anteriormente.

Boranos é como sdo chamados os hidretos de boro. Nestes compostos,
o hidrogénio pode formar uma ponte entre dois atomos de boro. O hidrogénio
nao apresenta esta fungcdo nos compostos com o carbono. Para simplificar-
mos a explicagdo deste tipo de composto, usaremos o B,H, como exemplo.

A conFigurago eletronica do &tomo de boro € a seguinte 1s?, 2s2, 2p*. Ado
hidrogénio, como sabemos, € 1s?, portanto temos envolvidos nas ligagdes quimicas
do B,H; 6 elétrons de valéncia, advindo dos atomos do boro e 6 elétrons do hidro-
génio, totalizando, portanto, 12 elétrons. Na molécula do C,H,, temos 8 elétrons
de valéncia do carbono e também seis do hidrogénio, totalizando 14 elétrons. Se
construirmos as estruturas de Lewis para estes dois compostos, vamos concluir
que o octeto é perfeitamente contemplado no carbono e dois elétrons para cada

hidrogénio ou seja dois elétrons por ligagéo, totalizando sete ligagdes. No composto



de boro, entretanto, teremos a deficiéncia de dois elétrons, pois temos apenas 12
elétrons de valéncia. Para o composto C,H,, temos que as ligagbes C-H tém o mes-
mo comprimento e energia. Para o composto, tendo o boro como atomo central, de-
tectamos que as ligagdes B-H apresentam comprimentos diferentes, ou seja, quatro
ligagbes entre o boro e os hidrogénios terminais s&o ligagdes chamadas de Zc Ze
(dois centros e dois elétrons). Temos dois centros, o B e o H, compartilhando dois
elétrons, como era esperado na ligagéo covalente. Para os outros dois atomos de
hidrogénio, observamos que eles seriam uma ponte entre os dois dtomos de boro
e, portanto, teremos uma ligagéo do tipo 3c 2e (irés centros, dois elétrons). Desta
maneira, nas duas pontes existentes, teriamos 4e; e nas ligagdes terminais, que
séo em numero de 4, teremos 8e, totalizando 12 elétrons disponiveis na molécula.
Este tipo de ligagéo 3c 2e é facimente explicado, utilizando-se a teoria dos orbitais
moleculares. Para uma andlise mais detalhada, podemos citar o capitulo 2, item 11,
do livro do Shirver e Arkins (p. 84, 42 edicéo, em portugués). Chamamos os compos-
tos de boro de deficientes em elétrons, sendo esta uma caracteristica também dos
demais elementos do grupo, que s&o acidos de Lewis.

Os hidretos dos demais elementos do grupo séo estaveis, apenas os de
Al e Ga, portanto os hidretos do In e Tl sdo instaveis.

O AlH, € um solido salino como os hidretos dos metais do bloco s, mas
diferente do CaH, e NaH, tem pouca aplicag&o em laboratérios. Os hidretos
de alquilaluminio, como os boranos tém ligagbes de 3c 2e, apresentando a
ponte Al-H-Al. O hidreto de Ga,H, também ja é conhecido, mas os seus deri-
vados foram estudados ha mais tempo.

Os ions de AlH, e GaH, s&o também conhecidos, ttm um carater hi-
dridico mais forte do que o analogo de boro, talvez devido & maior eletronega-
tividade do boro. Estes hidretos sao utilizados como fontes de hidretos e sao
bons agentes redutores.

Rtividades de avaliago

1. Aquimica dos ns? é controlada pela sua tendéncia de perder dois elétrons.
Discuta essa afirmacéo.

Comente sobre:
a) os parametros que refletem esta tendéncia;
b) compostos formados pelos elementos mais reativos do grupo.

2. Pesquise sobre o seguinte tdpico: “A atividade bioldgica e industrial dos me-
tais alcalinos terrosos”.

3. Quais as aplicagdes dos elementos do grupo 13?

4. Pesquise sobre reagOes organicas envolvendo o BF, quando ele atua
como catalisador ou participa da reagao.

(uimica Inorganica Descritiva
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Acido de Lewis - toda
substéancia capaz de

receber um par de elétrons.

Base de Lewis - toda
substéancia capaz de doar
um par de elétrons.

8.2. Haletos

Considerando que o estado de oxidagdo +3 é 0 mais comum entre os elemen-
tos deste grupo, temos que todos formam tri-haletos, sendo que o Tl apresenta
o estado de oxidagdo +1 como sendo mais estavel e, consequentemente,
forma mono-haletos estaveis.

Todos os tri-haletos s&o conhecidos, sendo o BF, o mais importante
deles. Eles tém importancia industrial. S&o usados na obten¢&o do boro e tam-
bém para promover certas reagoes organicas. O BF, €, algumas vezes, con-
sumido na reagado; em outras, atua como catalisador, formando complexos
intermediarios com um ou ambos os reagentes, diminuindo assim a energia
de ativagdo do processo.

Os tri-haletos de boro sofrem hidrélise, mas o BF,é somente hidrolisado
parcialmente, formando fluoroboratos.

O BF, apresenta-se com uma estrutura de tridngulo plano que pode ser
entendida tanto pela teoria da repulsao do par de elétrons de valéncia quan-
to pela teoria da ligagao de valéncia em que apresenta uma hibridizagéo do
tipo sp?. O comprimento das ligagdes neste composto é de 1,30 A°, portanto
menor do que a soma das ligagdes covalentes do B (0,80 A%) e do F (0,72 A9).
A energia de ligagéo é da ordem de 646 kdmol?, considerada alta. A explica-
¢ao para esta observacao considera a existéncia de uma interacdo entre os
orbitais p, do 4tomo de boro, cujo orbital esta vazio, com o orbital p, do F, que
contém um par de elétrons. Esta interagdo é do tipo pr-pr, 0 que implicaria em
uma ligagéo dupla, envolvendo todos os atomos, justificando assim o compri-
mento de ligagdo menor e a alta energia de ligagao. Podemos reforcar o argu-
mento nesta direg&o quando analisamos os compostos formados entre o BF,
e moléculas ou ions doadores de par de elétrons do tipo Et,0, NH,, (CH,),N; e
F-, onde o comprimento de ligag&o € maior com a energia de ligagéo e menor
do que no BF,. No (H,C),N-BF,, que passa a ter uma estrutura tetraédrica e
sem a possibilidade de interac&o =, a ligagéo B-F possui o comprimento de
1,38 A° e 1,39 A° para o Me,N-BF,, quando, como ja mencionamos, no BF,
esta ligagéo B-F tem o comprimento de 1,30A°.

Os tri-haletos dos demais elementos do grupo s&o obtidos pela reagao
direta deles com os halogénios. S&o também obtidos devido ao fato de serem
metais eletropositivos, pela reagdo com o HCI ou HBr gasoso.

100 C
2Al(s) + 6HCl(g) ——»  2AICL+ 3H,(g)

Os trifluoretos s&o sdlidos ibnicos duros que tém alto ponto de fuséo
e entalpia de sublimag&o, muito maior do que os outros trihaletos. Os outros
haletos s&o covalentes quando anidros e sdo soluveis em &gua, assim como
sao bons &cidos de Lewis, diferente dos fluoretos, que, devido a sua elevada



energia de rede, sdo pouco sollveis em muitos solventes e ndo atuam como
acidos de Lewis.

Estes haletos, devido ao fato de serem os metais do grupo deficiente de
elétrons, tendem a formar dimeros, alcangando, assim, o octeto. Os haletos
de B (BX,) podem suprir a deficiéncia de elétrons através de ligagbes n. Nos
demais, isto n&o acontece por serem maiores.

Sé&o encontrados di-haletos de boro do tipo B,X, e se decompbem a
temperatura ambiente. O galio e o indio também formam di-haletos MCI,. Po-
demos representar estes compostos de modo mais correto, como Ga[GaCl ]
e In[InCl,], mas os metais estéo nos estados de oxidag&o | e lll. Aqueles me-
tais ligados diretamente ao cloreto sdo M(lIl) e o outro M(l) (Ga*[GaCl ]).

O télio forma mono-haletos mais estaveis do que os tri-haletos. O TIF
€ ibnico. O fato de o Tl perder apenas o elétron p ilustra o efeito do par inerte.

8.3. Compostos com o oxigénio
O boro forma o éxido de boro, obtido pela reacéo de desidratagao do &cido
ortobdrico.

100 C aquecimento
H,BO, —> HBO, ——» B0,
Acido Acido ao rubro  5.:44 de boro
ortoborico metaborco

O o6xido bérico é um éxido acido que reage com os Oxidos basicos dos
metais formando os boratos ou metaboratos. Uma aplicacdo desta reagéo é
um tipo de teste de chama que é feito quando preparamos uma pérola de me-
taborato de aspecto vitreo. Esta preparagéo consiste em aquecer em um bico
de Bunsen o dxido de boro, B,O, ou o bérax, Na,[B,0.(OH),].8H,0, juntamente
com o Oxido de um metal. As pérolas de metaborato, quando aquecidas, dao
a cor caracteristica do metal que a contém. Desta maneira, o metal pode ser
identificado. Este foi 0 método usado para detectar o cobalto na vitamina B12.

O 6xido de aluminio ALO,, conhecido como alumina, ocorre em duas
formas cristalinas chamadas de a-Al,O, (corindo) e y- ALO,. O corindo & um
mineral, mas o a-Al,O, pode ser preparado a partir do Al(OH),. Por ser mui-
to duro, é usado no polimento de vidros. Quando utilizado na forma de uma
mistura com 6xido de ferro e silica, € conhecido como esmeril. Devido ao seu
alto ponto de fusao, maior de 2000 C, é usado como material refratario no re-
vestimento de fornos e também na preparac¢ao de utensilios para realizarmos
reagdes a altas temperaturas.

O Ga,0, e o Ga(OH), séo anfdteros, sendo este Ultimo branco e ge-
latinoso. Ele pode formar galatos. TI,O, e In,O, s&o basicos e ndo formam
hidratos e hidréxidos. O hidréxido de talio, por possuir um estado de oxidagcao

(uimica Inorganica Descritiva

Cianocobalamina —
Vitamina B12
CC63H53CoN14014P

O efeito do par inerte se
refere ao fato de que um
elétron de valéncia em
um orbital s possui uma
carga nuclear efetiva maior
devido ao baixo efeito de
blindagem de orbitais d
do que orbitais p e, como
resultado, eles estdo mais
fortemente atraidos pelo
nacleo. Como exemplo,
temos o caso de Tl, que
apresenta conFiguracao
eletrénica [Xe]4f** 5d™° 6s?
6p? e, portanto, apresenta
o estado de oxidacéo |
mais estavel do que o lll,
ao contrario aos demais
elementos do seu grupo.
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O carvéao vegetal € obtido
no Brasil de forma artesanal
em fornos abertos, que

sdo bastante poluidores e
expdem os trabalhadores
destas carvoarias a sérios
problemas de saude. Ja
existem sistemas modernos
que evitam a grande
maioria destes problemas.
Esta técnica é pouco
difundida no Brasil.

|, € bastante diferente do comportamento quimico dos demais elementos. Seu
hidréxido € uma base forte e sollvel em agua, mostrando mais semelhanga
com os elementos do grupo 1.

8.4. Compostos com o enxofre

Para esta classe de compostos, chamamos a atencéo para a formagéo de
sulfetos com os elementos galio, indio e talio. O aluminio forma apenas o
ALS,, que hidrolisa rapidamente, em solug&o aquosa, formando o hidréxido
de aluminio e H,S(q).

Os sulfetos dos demais elementos pesados s&o usados como semicon-
dutores, fotocondutores ou emissores de luz. Eles se apresentam em diferen-
tes estruturas.

8.5. Compostos com nitrogénio

Quando analisamos o nitreto de boro BN, observamos que € isoeletrénico
com dois atomos de carbono, CC, isto €, ambos tém 12 elétrons. Um primeiro
destaque que podemos mostrar € que o carbono, que possui as formas alo-
trépicas do grafite e do diamante, o nitreto de boro hexagonal, BN, obtido pela
reacdo mostrada na equacdo 4.16, apresenta uma estrutura semelhante a
do grafite. Este composto € o mais estavel, sendo conhecido ha mais de um
século. E também conhecido por a-BN.

B,O,(I) + 2NH,(g) — 2BN(s) + 3H,0(g)

Em pressoées e temperaturas elevadas (60kbar e 2000 C), o BN tipo grafi-
te muda para uma estrutura cubica mais densa. O nitreto de boro, nesta forma,
€ duro como o diamante. Sua dureza mecéanica € menor do que a do carbono.
E conhecido como clbico, esfalerita, ou 8-BN, e foi preparado pela primeira vez
em 1957. Outra forma que pode ser obtida € a y-BN, que foi preparada em 1963.

O boro apresenta outros compostos com o nitrogénio que sao similares
aos compostos do carbono. Podemos destacar os aminoboranos, que sao
semelhantes aos hidrocarbonetos e sdo preparados pela reagdo acido-base
de Lewis, onde um composto de boro é o acido de Lewis, e um composto
nitrogenado é a base.

% B,H, + N(CH,), — H,BNCH,),

Chamamos a atencédo que, apesar das semelhangas entre os compos-
tos, eles apresentam propriedades bastante diferentes, como, por exemplo, o
H,NBH,, s6lido de presséo de vapor pequena; e o H,CCH, (C,H,). gasoso em
condi¢des normais de temperatura e presséo. O analogo do acido propidnico,
0 aminocarboxiborano, apresenta atividade fisioldgica, sendo, inclusive, usa-
do como inibidor de tumores e na reducéo de colesterol.



8.6. Compostos com os metais
Podemos destacar uma variedade de organometalicos com estes elementos,
como 0s organoboranos e os organoaluminio.

9. Grupo do Carbono - Grupo 14

Os elementos deste grupo comportam-se desde um n&o-metal, como o carbono,
até como metais, tais como o estanho e o chumbo. Temos também semimetais,
como o silicio e o germano. Todos s&o muito comuns, exceto o germéanio, que
€ encontrado como o menor constituinte de alguns minérios e tragos em alguns
carvées. O carbono, conhecido desde a pré-histéria como carvao vegetal, é
oriundo da combustao de matérias organicas. O carbono ocorre em todos os or-
ganismos vivos e em dep0sitos de carvao, éleo ou alcatrdo. O carvao tem duas
origens: vegetal e mineral. O carvao vegetal € assim chamado por ser obtido da
combustéo de vegetais. O carvao mineral € obtido em depdsitos provenientes
de florestas soterradas ha mais de 300 milhées de anos. Ele também é en-
contrado em rochas calcérias na forma de calcita, CaCO,; Magnesita, MgCO,
e dolomita, [MgCO,.CaCQO,]. O carbono, apesar de existirem registros desde
tempos remotos, e mesmo o diamante, tendo sido considerado pedra preciosa
ha milhares de anos, somente foi reconhecido como elemento quimico no final
do século XVIII. O silicio & o segundo elemento mais abundante em peso da
crosta terrestre, sendo encontrado nas mais diferentes formas, tais como areia,
quartzo, ametista, agata, asbestos, feldspato, argilas e micas (Veja no final da
unidade as definicdes destes materiais e imagens. Fonte pt.wikipedia.org/). O
elemento puro silicio & obtido a partir do 6xido de silicio (silica, SiO,) através da
redugdo com carbono em fornos de arco elétrico.

O germanio ocorre na forma de minerais, que s&o muito raros. E en-
contrado em quantidades muito pequenas nos minérios de outros elementos
€, No carvao, é obtido a partir das cinzas do carvao ou das poeiras liberadas
no processo de obtencéo do metal, a partir de minérios de zinco, estanho e
chumbo, situados na escala de abundéancia na posi¢cao 49° e 36° lugar. Estes
metais s&o de facil extracdo devido ao fato de se encontrarem concentrados
nos seus minérios. O estanho & encontrado na cassiterita, SnO,, € 0 chumbo
no minério, chamado galena, PbS.

Os elementos deste grupo possuem diversas aplicagées. O carbono, por
ser o material fundamental da vida, tem aplicagdes na quimica inorganica na for-
ma de negro de fumo, coque, grafita, carbonatos, diéxido de carbono, mondxido
de carbono (como gas combustivel), uréia, (NH,),CO, carbeto de calcio, CaC,,
cianamida de célcio, CaCN,, dissulfeto de carbono, CS,. Podemos também
destacar os compostos organometalicos, carbonil, nome dado ao mondxido de
carbono quando este atua como uma base de Lewis (ligante) em compostos
de coordenacéo, e complexos com ligantes doadores de elétrons rt. O silicio é
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usado em cimentos, cerdmicas, tijolos, vidros e polimeros (silicones). Quando
em alto grau de pureza, € usado na industria de microeletrdnica, como tran-
sistores e “chips” de computadores. O germanio é também usado na industria
de microeletronica, sendo considerado o melhor semicondutor o estanho que,
devido a alta resisténcia a corrosao, é usado para revestir o ago. A sua liga com
o cobre, conhecida como bronze, em alta concentragéo de estanho é usada na
fabricacéo de sinos. Ele também é usado na producéo de diferentes tipos de
vidros e como solda na forma de uma liga de estanho e chumbo. O chumbo,
devido a sua toxidez, teve sua utilizagdo em encanamentos limitada em alguns
paises. E usada como solda e na fabricacéo de vidros, em municdes e, por sua
alta densidade, como blindagem em radiagées ionizantes.

Mostramos na tabela 15 algumas propriedades fisicas destes elementos;
e, natabela 16, encontramos dados sobre a abundéancia deles na crosta terrestre.

Tabela 15

Propriedades dos elementos do grupo 14

Elemento

Carbono
Silicio
Germanio
Estanho
Chumbo

Energia de ionizagdo  Elétron afinidade  Ponto de Pontode  Eletronegatividade &° (V) potencial
kJmol* kJmol* fusao °C  ehulicao °C de Pauling de reducao**

1086 122 4100 Sublima 2,544 -

789 134 1420 3280 1,916 -0,84

762 120 945 2850 1,994 -03

709 120 232 2623 1,824 -0,14

716 35 327 1751 1,854 -0,126

Tabela 16

Dados sohre nome, simbolo, abundancia relativa classificatoria, estrutura - G grafite, D diamante, M metalica,

Elemento

Carbono
Silicio
Germanio
Estanho
Chumbo

Alotropia (do grego allos,
outro; e fropos, maneira) foi
um nome criado por Jons
Jacob Berzelius e que hoje
designa o fendmeno em
que um mesmo elemento
quimco pode originar
substancias simples
diferentes. As substancias
simples distintas séo

conhecidas como alétropos.

Cluster - aglomerados

Estado de oxidacao entre paréntese é a forma menos estavel

Simbolo  Abundancia ppm  Abundancia relativa Estruturas dos Esta.ldos~de Disponibilidade
elementos Oxidacao
C 180 170 G,D v Comum
Si 272.000 20 D v Comum
Ge 1,5 540 D (i, Iv Raro
Sn 2,1 490 D,M I, IV Comum
Pb 13 360 M 11, (IV) Comum

Como podemos ver na tabela 16, os elementos do grupo 14 apresen-
tam o estado de oxidacdo IV como o mais estavel, com excecdo do chumbo,
cujo estado de oxidagao Il € o mais estavel. O germanio também apresenta
o estado de oxidacao Il, mas é instavel e o estanho pode apresentar os dois
estados de oxidagao (Il e IV).

Até 1985, o carbono apresentava apenas as duas formas alotropicas
que sdo encontradas na natureza, conhecidas como diamante e grafite.
Outras formas como o “buckminster” fulereno, que sédo considerados como
“cluster” do carbono, séo em formato de esfera. Dentre estes clusters, ainda



podemos detectar os nanotubos de carbono. Pelo conceito de formas alo-
trépicas, podemos entéo considerar que todas estas formas sdo alotrépicas
do carbono. Entretanto, somente foram descobertos depdsitos naturais em
algumas regides onde cairam antigos meteoros. Destas formas, o grafite é
termodinamicamente a mais estavel. A sua estrutura consiste de camadas
fundidas de anéis de seis membros. O carbono nestas camadas apresenta-
-se com uma hibridizacdo sp?, sendo as mesmas unidas entre si através
de ligagbes m, utilizando os orbitais p que n&o participam da hibridizag&o
e, portanto, perpendiculares as camadas, caracterizando assim uma den-
sidade de elétrons n delocalizados entre elas. O diamante apresenta uma
estrutura rigida tetraédrica, resultando ser extremamente duro, a mais dura
substancia encontrada naturalmente. Os fulerenos caracterizam-se por se-
rem aglomerados de 32, 50, 60, 70, 76 e 80 atomos de carbono. O C, foi
sintetizado em 1985 e apresenta-se com muita semelhanga a uma bola de
futebol desde que possui anéis de 5 e 6 membros interligados. Sdo com-
postos covalentes solUveis em solventes organicos, sao reduzidos eletro-
-quimicamente, reagem com os elementos do grupo 1 (por exemplo, K,C, ).
Abaixo da temperatura de 18 K, apresenta-se como supercondutor. Varia-
¢coes estruturais dos fulerenos foram desenvolvidas. Podemos destacar os
nanotubos, megatubos, polimeros, e outras estruturas.

9.1. Diferengas ente o carbono e os outros elementos do grupo
O carbono, como primeiro elemento do grupo,

1. Apresenta, como vimos na tabela 15, maior eletronegatividade, maior
energia de ionizagao, sendo menor e mais covalente e menos metalico.

2. Pode formar no méaximo 4 ligagdes covalentes, utilizando os orbitais s e p;

3. Forma ligagdes multiplas pr-pr tais como C=C, C=C, C=0, C=S e C=N.
Os demais elementos nao formam ligagdes pn-pn, mas especialmente o
silicio forma ligagdes pr-dr. Nos composto de Si-N e Si-O, isto acontece e
o composto N(SiH,), € planar enquanto que o N(CH,), & piramidal.

4. Tem a capacidade de formar cadeia (catenagéo) enquanto que com os de-
mais isto ndo acontece, o que se justifica pela energia de ligagao (Tabela 17).

5. Possui com o silicio elétron s e p enquanto que os demais, germanio, esta-
nho e chumbo, tém orbitais 3d, 4d, e 5d completos, respectivamente. O fato
de o silicio ter orbital 3d vazio torna sua quimica diferente com o carbono,
assim como com os demais elementos. Os elementos Ge, Sn e Pb variam
de maneira progressiva.

(uimica Inorganica Descritiva
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Supercondutividade (SC)

€ uma propriedade fisica.
Caracteristica intrinseca de
certos materiais, quando
se esfriam a temperaturas
extremamente baixas, para
conduzir corrente sem
resisténcia nem perdas,
funcionando também como
um diamagneto perfeito
abaixo de uma temperatura
critica.

Tabela 17
Formacao de cadeias no grupo do carbono
Ligacao Energia de ligacao kJmol* Observacoes
CC 348 Forma cadeias
Sisi 297 Forma poucas cadAelz.is, at.e S|8H1§ para fudretos ecom
os halogénios S|16F34, S|6CI1 . Si B,
Ge-Ge 260 Com hidretos até Ge,H,, e com o cloro Ge,Cl .
Sn-Sn 240 Com hidretos somente Sn,H..

9.2. Compostos dos elementos do grupo 14

Os elementos do grupo 14 formam também diferentes tipos de compostos
com os elementos dos outros grupos. Iniciaremos a anélise com os compos-
tos com o hidrogénio, que s&o os hidretos.

9.2.1. Hidretos

Todos os elementos formam hidretos do tipo XH,, onde X é C, Si, Ge, Sn, e Pb,
destacando o carbono e o silicio, que formam compostos em cadeia, como ja
justificamos, devido a alta energia de ligagao C-C (principalmente) e Si-Si.

9.2.1.1. Hidrocarbonetos

Hidrocarbonetos € o nome dado ao hidretos formados com o carbono que
recebem a formula geral C H, ... Os estudos em detalhe destes compostos
s&o feitos na &rea de estudos Quimica Orgénica.

9.2.1.2. Silanos

Como ja chamamos a atengéo na tabela 4.17, a energia de ligagao X-X dimi-
nui quando aumentamos o ndmero atémico no grupo e, consequentemente,
diminui a capacidade de formar cadeias. O Si, forma cadeia até o Si H, . Os si-
lanos, como sdo chamados, mostram-se diferentes dos seus analogos do car-
bono, como, por exemplo, o Si,H, que & um liquido nas condigoes normais de
temperatura e press&o, com ponto de ebulicdo de 53 C, enquanto que o C;H,
€ um gas nas mesmas condi¢cdes. Os silanos hidrolisam-se faciimente com a
agua e reagem rapido com &cido forte ou em tragos de bases. O silano SiH,,
quando comparado ao CH,, mostra-se mais reativo com halogénios, inflama-
-se ao ar e hidrolisa com a agua. As explicagOes para estas observagdes sao
baseadas em fatores, tais como: maior raio atdmico do Si, maior polaridade na
ligac&o Si-H e a existéncia do orbital 3d.

9.2.1.3. Hidretos com Ge, Sn e Pb

A catenagé&o diminui com os elementos mais pesados, assim como a estabi-
lidade dos hidretos. O GeH, e o SnH, podem ser sintetizados, assim como o
PbH,, mas este Ultimo apenas em quantidade de tragos. Hidretos de germanio

de formula geral Ge H, ., também foram preparados até n=5. S&o gases in-



colores ou liquidos volateis. Em relacao aos silanos, sdo menos volateis e in-
flamaveis, ndo reagem com a agua ou solugao aquosa dos acidos ou alcalis.

Com a presenga de grupamentos alquila ou arila, os hidretos dos ele-
mentos s&o estabilizados.

9.3. Compostos com halogénios

Todos os elementos do grupo, exceto o chumbo, formam compostos com os
halogénios na forma de tetrahaletos, tendo estrutura tetraédrica. O chumbo
forma di-haletos.

Os tetrahaletos de carbono, todos os cloretos, brometos e iodetos, as-
sim como o SiF, e o GeF, s&o covalentes e volateis. A volatilidade e a esta-
bilidade caem de maneira regular com o aumento da massa molecular do
tetra-haleto. O SnF, e o PbF, s&o sdlidos n&o voléateis, sendo que o fluoreto de
estanho funde a 705 C e o de chumbo sublima a 600 C.

Dentre os tetrahaletos do carbono, podemos destacar o tetrafluoreto
de carbono, por ser inerte. Outros fluoretos de carbono podem ser obtidos,
tais como o hexafluoretano C,F, e o tetrafluoroetileno C,F,. Este dltimo poli-
meriza a altas pressoes, formando o politetrafluoroetileno (PTFE), conhecido
comercialmente por teflon. Devido & propriedade de ser inerte a reatividade,
ser denso, ser bom dielétrico, ter baixo coeficiente de fricg&o, ele apresenta di-
versas aplicagdes domésticos (panelas anti-aderentes, laminas de barbear) e
em laboratérios. Outros haletos que possuem diversas aplicagdes, por serem
inertes quimicamente e isentos de toxidez, s&o os chamados clorofluorocar-
bono (CFCs), tais como CFCl,, CF,Cl,, CF,CI. Foram durante muito tempo
largamente usados como fluidos para refrigeragcéo, propelentes de aerossois e
para limpar placas de computador, mas detectou-se que, em grandes altitudes
e na presenca de radiacio solar, eles formavam radicais livres e, portanto, sdo
muito reativos. A diminui¢do da camada de ozénio, responsavel pela protecao
das radiagdes solares nocivas aos seres humanos, é uma reacao atribuida
aos CFCs. Outro efeito prejudicial ao meio ambiente € que ele, apesar de es-
tar em menor concentracéo do que o CO,, apresenta um maior efeito estufa.

9.4. Compostos com oxigénio

Os elementos do grupo do carbono podem formar uma variedade grande de
compostos com o oxigénio, desde éxidos, oxianions e oxihaletos, conforme
mostramos na Tabela 18.

(uimica Inorganica Descritiva
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Apobs este resumo sobre os compostos do grupo em estudo com o oxi-
génio, discutiremos alguns compostos e/ou classe de compostos.

+ Monéxido de carbono CO: E um gés incolor, inodoro e téxico. Pode ser
preparado em laboratério pela desidratagdo do acido férmico (HCOOH)
com &cido sulfurico concentrado. Este gas pode ser detectado através da
cor azul que produz em combustio ou pela redugéo de PdCl e 1,0,. A re-
dugéo do pentoxido de diiodo 1,0, pelo CO leva a formagéo do |, que pode

Q Oxigénio ser determinado por titulagdo com Na,S,0,, e, portanto deduzirmos a quan-
o tidade de CO presente. A toxidez deste géas deve-se ao fato de ele competir

@ sico com o oxigénio e formar um complexo mais estavel do que a oxinemo-
Estrutura de p - globina levando o ser humano a inconsciéncia e, posteriormente, a morte

cristabolita SiO a o . ., .
’ por deficiéncia de oxigénio no organismo. O CO é também usado como

combustivel devido a grande quantidade de energia liberada na reagéo de
combustéo.

2CO + O, —» CO, AHe = -565kJmol?
Na quimica dos compostos de coordenagdo com os elementos do
bloco d, ele atua como ligante, formando uma variedade de complexos

chamados complexos carbonilicos. Dentre os compostos organometali-
cos, 0 mondxido de carbono € um ligante bastante estudado.

* Diodxido de carbono CO, : Gas incolor e inodoro, formado pelos mais dife-

.\-......., rentes processos industriais, tais como a produg&o de aménia, a fermenta-
Estrutura do rutilo ¢ao em cervejarias, gases liberados na calcinagéo do calcéario em fornos de
Os atomos nao estao cal, e outros. E absorvido em solucéo de Na,CO, ou etanolamina. O gés ob-
em escala.

tido & comercializado na forma liquida ou sélida. E muito usado como agente
refrigerante, na forma sélida (gelo seco) para congelar carnes, alimentos e
sorvetes. E também usado na carbonatag&o de refrigerantes, cervejas e ou-
tras bebidas. A determinacao do didxido de carbono é feita através da reacao
com éagua de cal, Ca(OH),, ou 4gua de bério, Ba(OH),, formando CaCQO,
ou BaCQ,, respectivamente. Sendo ele um dxido &cido, reage com bases,
formando sais. Outro aspecto a ser considerado neste 6xido é a importancia
nos sistema biolégicos, como a fotossintese. Nas plantas verdes, ele reage
com a agua na presenga da luz solar, tendo como produto desta reagéo a
glicose, C,H,,O,, e o oxigénio. Esta energia inversa produz energia quando
respiramos. Infelizmente, a presenca do CO, na atmosfera tem aumentado
bastante devido aos mais diferentes processos utilizados pelo homem mo-

derno, levando ao problema chamado efeito estufa.
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Tabela 18

Compostos com oxigénio do grupo do carbono

Composto

(0

2

Si0

2

Ge0

Sn0

2

Pb0

Carbonatos

Silicatos
Germanatos

Estanhatos e
plumbatos

COF,

2

cocl,

COBr,

Oxihaletos de silicio

Propriedades

Acido fraco mondmero
Acido fraco, ndo volatil
Anfétero

Anfétero
Inerte aos acidos e as bases

Outros oxidos (excluindo os monéxidos)
Suboxido de carbono, descoberto

em 1904

Chumbo vermelho. Oxidante,
contém ambos Pb(IV) e Pb(Il)

c0.>

Uma grande variedade

Variedade de espécies

M(OH),

p.e.-83C
Estavel

Vapores no ar

Estrutura
Didxidos
Linear 0=C=0
Estrutura da [3-cristabolita
coordenacao 4:2

Duas formas: uma como na
silica 4:2 e outra como a
estrutura do rutilo 6:3

Estrutura do rutilo
Estrutura do rutilo

Polimérica* contendo como
mondomero 0=C=C=C=0

A estrutura consiste de
unidades de Pb"0, octaédrica
ligadas em cadeia e ligadas a
unidade tetraédrica de Pb'0,

Oxianions
Planar com ligacoes 7t
Formados de unidades de Si0,

Contém ambas as unidades
GeO, e Ge0,

Contém unidade octaédrica
de MO6

Oxihaletos
Todos sdo planares

X

Observacao

Ligacao prt-p entre elementos do primeiro periodo.

Existe uma fraca ligagao prc-d, mas nao em oxidos

A razdo dos raios Ge/0 esta no limite entre a
estrutura hexa e tetra coordenada.

Forte agente oxidante

A molécula contém ligagdes 7 do tipo do CO,

Ligacoes prt-pr entre Ce O

Comparadas as formas do didxido de germanio

Rapidamente hidrolisado
Muito venenosos: tém sido usados como solventes
Nao aquosos

Outros oxihaletos mistos sao conhecidos, como, por exemplo, COCIBr

Todos tém ligacoes simples contendo a cadeia Si-0-Si-0- como, por exemplo, C1.Si-(0SCl,-) -0SiCl, com n = 4,3, 2, 1 ou anéis do tipo (Si0X,),, onde X= Cl e Br.

* Estrutura desvendada por cientistas alemaes em 2004 - http://Iges.igm.unicamp.br/canal_cientifico/lqges_news/Iges_news_cit/lqges_news_2004/Iges_
news_novidades_502.html. Acesso em 13/05/2010
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Saiba mais

O Efeito Estufa e o Aquecimento Global

O aquecimento global é o aumento da temperatura terrestre (ndo sé numa zona
especifica, mas em todo o planeta). Acredita-se que esse aumento, objeto de preocu-
pacdo da comunidade cientifica, seja devido ao uso de combustiveis fésseis e a outros
processos em nivel industrial, que levam a acumulagdo na atmosfera de gases propicios
ao efeito estufa, tais como o didxido de carbono, o metano, o dxido de azoto e os CFCs.

Ha muitas décadas que se sabe da capacidade de o didxido de carbono reter a
radiacdo infravermelha do Sol na atmosfera, estabilizando, assim, a temperatura ter-
restre por meio do efeito estufa, mas, ao que parece, isto em nada preocupou a hu-
manidade, que continuou a produzir enormes quantidades deste e de outros gases de
efeito estufa.

A grande preocupacdo sdo os elevados indices de didxido de carbono. Medidos
desde o século passado, tendem a aumentar e podem provocar um aumento na tem-
peratura terrestre suficiente para trazer graves consequéncias a escala global, pondo
em risco a sobrevivéncia dos seus habitantes.

Na realidade, desde 1850, temos assistido a um aumento gradual da temperatura
global, fato que pode também ser causado pela flutuagdo natural desta grandeza. Tais
flutuagdes tém ocorrido naturalmente durante varias dezenas de milhdes de anos ou,
por vezes, mais bruscamente, em décadas. Estes fenOmenos naturais bastante comple-
X0s e imprevisiveis podem ser a explicacdo para as alteragdes climaticas que a Terra tem
sofrido, mas também é possivel e mais provavel que estas mudancgas estejam sendo
provocadas pelo aumento do efeito estufa, devido basicamente a atividade humana.

Para que se pudesse compreender plenamente a causa deste aumento da tempe-
ratura média do planeta, foi necessario fazer estudos exaustivos da variabilidade na-
tural do clima. Mudangas, como as esta¢des do ano, as quais estamos perfeitamente
habituados, ndo sdo motivos de preocupacao.

Na realidade, as oscilagdes anuais da temperatura que se tem verificado neste sé-
culo estdo bastante proximas das verificadas no século passado e, tendo os séculos
XVI e XVII sido frios (huma escala de tempo bem mais curta do que engloba idades do
gelo), o clima pode estar ainda a se recuperar dessa variagao. Desta forma, os cientis-
tas ndo podem afirmar que o aumento de temperatura global esteja de alguma forma
relacionado com um aumento do efeito estufa, mas, no caso dos seus modelos para o
préximo século estarem corretos, 0s motivos para preocupagdo serdo muitos.

Segundo as medicGes da temperatura, feitas a partir dos anéis de arvores, de se-
dimentos em lagos e nos gelos, em épocas anteriores a 1860, desde quando se tem
feito o registro das temperaturas em varias areas de globo, o aumento de 2 a 6 °C
que se prevé para os proximos 100 anos seria maior do que qualquer aumento de
temperatura registrado desde o aparecimento da civilizagdo humana na Terra. Desta
forma torna-se quase certo que o aumento da temperatura que estamos enfrentando
é causado pelo homem e ndo se trata de um fen6meno natural.

No caso de ndo se tomarem medidas drasticas de forma a controlar a emissdo de
gases de efeito estufa é quase certo que teremos que enfrentar um aumento da tem-
peratura global que continuara, indefinidamente, e cujos efeitos serdo piores do que
quaisquer efeitos provocados por flutuagdes naturais, o que quer dizer que iremos
provavelmente assistir as maiores catastrofes naturais (agora causadas indiretamente
pelo homem) registradas no planeta.

A criacdo de legislacdo mais apropriada sobre a emissdo dos gases poluentes é de
certa forma complicada por também existirem fontes de diéxido de carbono naturais




(que manteve a temperatura terrestre estavel desde idades pré-histéricas), o que tor-
na também o estudo deste fendmeno ainda mais complexo.

Ha ainda a impossibilidade de comparar diretamente este aquecimento global com
as mudangas de clima passadas devido a velocidade com que tudo estd acontecendo.
As analogias mais proximas que podem ser estabelecidas sdo com mudangas provoca-
das por alteragBes abruptas na circulagdo oceanica ou com o drastico arrefecimento
global, que levou a extingdo dos dinossauros. O que existe em comum entre todas
estas mudancas de clima sdo extingdes em massa por todo o planeta, tanto no nivel
da fauna como da flora. Esta analogia vem reforcar os modelos estabelecidos, que
preveem que tanto os ecossistemas naturais como as comunidades humanas mais
dependentes do clima seriam fortemente pressionados e postos em perigo.

9.5. Oxidos de silicio —=SiO e SiO2

O diéxido de silicio € muito abundante na crosta terrestre, sendo encontrado
nas mais diferentes formas, as mais comuns s&o a areia e o quartzo. O tipo de
ligacéo m envolvida é pr-dr, diferente da encontrada nos compostos de car-
bono, que s&o do tipo pr-pr. Como ja mencionamos, o diéxido de silicio forma
estruturas tridimensionais as mais variadas possiveis, sendo o o-quartzo a
mais comumente encontrada.

9.6. Carbetos

Este tipo de composto é formado com elementos menos eletronegativos do
que o carbono, exceto aqueles formando com N, P, O, S e halogénios. Eles
podem ser divididos em trés categorias:

* Carbetos i6nicos ou salinos: sdo formados com os elementos dos gru-
pos 1, 2 e 3 da tabela periédica. Eles s&o incolores, sélidos, cristalinos,
ndo conduzem a corrente elétrica no estado sélido. Sao hidrolisados
pela dgua ou por acido fraco, produzindo hidrocarbonetos. Podem ser
subclassificados de acordo com o hidrocarboneto formado.

* Carbetos interticiais ou metalicos: sdo formados com os metais de tran-
sicdo e possuem composicao variavel. Estes carbetos metélicos, duros e
quimicamente inertes, tém aparéncia lustrosa, alta conduténcia elétrica,
alto ponto de fusdo. Devido ao pequeno tamanho do carbono, eles séo
acomodados na rede cristalina do metal.

» Carbetos covalentes: Estes carbetos tém como seus principais exemplos
os hidrocarbonetos. Dois outros importantes carbetos sdo o carbeto de si-
licio, vendido sob o nome comercial de carborundo SiC. Sua estrutura é
semelhante a do diamante. Nesta estrutura, os dtomos de C e Si alternam-
-se, produzindo uma rede cristalina inerte extremamente dura e alta tempe-
ratura de dissociagéo. O outro € o carbeto de boro B,C, com propriedade
muito similar e uma complexa rede cristalina. Ambos s&o formados a partir
da redugéo dos respectivos éxidos com carbono em fornos elétricos.

(uimica Inorganica Descritiva
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9.7. Compostos com Nitrogénio

Muitos destes compostos s&o extremamente venenosos e requerem muito
cuidado com o manuseio, pois acidentes podem levar @ morte. O cianogé-
nio (CN), & produzido pela mistura de solugdes concentradas de cianeto de
potassio e sulfato de cobre(ll). O cianeto de cobre(ll) precipita e, em seguida,
sofre redugdo formando o cianeto de cobre(l) e o cianogénio.

Cu”™ + 2CN° —>  Cu(CN),(s)
2Cu(CN),(s) —> 2CuCN(s) + $:N
C—N

Pode também ser produzido pela decomposigao térmica do cianeto de
mercurio(ll), formando o Hg(g) e o cianogénio.

O cianogénio é um gas incolor, extremamente venenoso com ponto de
ebulicao de -21 C. E soltvel em agua e hidrolisa lentamente, podendo formar di-
ferentes compostos, tais como oxalato de aménio, &cido hidro-cianidrico (HCN)
e acido fulminico (H,C,N,O,). Com alcalis, reage produzindo cianeto e cianato.
Quando é aquecido na presenga de metal, pode formar cianetos (KCN).

O acido tiocianidrico e o tiocinato podem ser obtidos pela reagéo do
cianeto de potassio fundido na presenca de enxofre.

10. Grupo do Nitrogénio — Grupo 15

Os elementos do grupo 15 — grupo do nitrogénio que mostra a mesma ten-
déncia que ja observamos nos grupos 13 e 14 quando o primeiro elemento
nitrogénio € um ndo metal, assim como o fosforo, e a tendéncia de termos
metais aumenta para os elementos pesados, apesar desta tendéncia nao ser
tao explicita como nos grupos ja estudados, principalmente no que se refere
a condutividade elétrica. Uma diferenga marcante neste grupo é o fato de
0 nitrogénio ser gasoso, uma molécula diatbmica tendo uma triplice ligagao
enquanto que os demais elementos do grupo s&o sélidos. Exceto o nitrogénio
e o0 bismuto, que s&o encontrados em apenas uma forma, os demais apresen-
tam diversas formas alotrépicas. O fosforo apresenta-se com quatro formas
alotrépicas: duas formas brancas, uma vermelha e uma preta. A estrutura do
fésforo branco consiste de unidades P, na forma de um tetraedro. Exis-
tem evidéncias que estas unidades também estao presentes nos estados
liquido e gasoso. Através de variagdes de temperatura, podemos chegar
as outras formas. O fosforo branco é altamente venenoso, queima espon-
taneamente ao ar, produzindo o pentéxido de fésforo, e causa queimadu-
ras quando em contato com a pele. O fésforo vermelho é relativamente
estavel, sendo usado para fazer palitos de fésforo, projéteis luminosos,



pesticidas, fogos de artificio e outros produtos. Os fosfatos, s&do usados
como fertilizantes.

Arsénio e antimdnio cada um ocorre em duas formas alotrépicas. A for-
ma cinza é a mais estavel, a qual € similar a do fosforo, tendo a estrutura de
tetraedro. Também no estado de vapor € encontrada a forma As,. Antiménio
e bismuto tém também a mesma forma. Todos os trés elementos tém apa-
réncia metélica, sdo quebradigcos e moderadamente condutores, sendo que
0 arsénio destaca-se dentre eles por apresentar maior condutividade elétrica,
apesar de ainda ser bem menor do que a do cobre.

Encontramos o nitrogénio na forma de trés &nions: N (nitreto), N, (azida) e N2.

O nitrogénio é o mais abundante dos elementos na atmosfera terrestre,
cerca de 78,1% em volume. Ele somente foi isolado do ar em 1772. O fosforo
foi isolado da urina, em 1669, por H. Brandt. Nao se sabe uma data precisa de
quando os demais elementos foram isolados, mas isto aconteceu bem antes
de ter-se isolado o nitrogénio e o fésforo. Temos relatos sobre estes elementos
desde o tempo dos alquimistas, no século XV.

O nitrogénio no estado gasoso €, em grande escala, um subproduto
da extragc&o do oxigénio da atmosfera. Ele tem sido usado como agente refri-
gerante, em estado liquido; na manipulagéo de materiais sensiveis ao ar; na
producéo de amdnia, pelo processo de Haber. Aaménia, por sua vez, € usada
como fertilizante, assim como seus derivados: a uréia, o nitrato de aménia e
outros. A aménia é também usada como componente de produtos de limpeza,
assim como na produgéo de acido nitrico.

O fésforo é obtido pela reducao de fosfatos minerais usando car-
bono. O é&cido fosférico € também obtido de rocha fosfatica da familia
dos minerais de apatitas, Ca,(PO,),X (X = OH, Cl, e F, fluoroapatita,
X=F ou hidroxiapatita X=0H).

Arsénio, antiménio e bismuto s&o obtidos a partir de minérios de sulfeto,
sendo o realgar As,S,, ouro-pigmento; As,S,, arsenolita; As,O,, arsenopirita,
FeAsS. Pode também ser obtido das poeiras das chaminés das fundi¢des de
cobre e chumbo ou pelo aquecimento dos minérios na presenga de oxigénio.

700 C
FeAss —> FeS(s) + As(g

O antimdnio € obtido dos minerais estibinita Sb,S, e ulmanita NiSbS.
O aquecimento do minério na presenga de raspas de ferro € possivel obter o
elemento Sb puro.

Sb,S,(s) + 3Fe(s) — 28b(s) + 3FeS(s)
O bismuto esta presente nos minérios bismita Bi,O, e bismutinita Bi,S,.
E obtido como subproduto da obten¢éo de cobre, estanho, chumbo e zinco.
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Apresentamos nas tabelas seguintes as propriedades dos elementos
(Tabela 19), assim como a sua abundéncia na crosta terrestre (Tabela 20).
Tabela 19
Propriedades dos elementos do grupo 15* funde a pressao de 38,6 atm - sublima em 615 C a 1 atm.
Elemento 12 Energia de Elétron afini- Ponto de Ponto de Eletronegativi-  &° (V) potencial de
ionizagdo kJmol* dade kJmol* fusao °C ebuli¢ao °C dade de Pauling reducao**

N 1402 -7 -210 -195,8 3,066

P 1012 72 44 280,5 2,053

As 947 78 816* Sublima a 615 2,211

Sh 834 103 613 1587 1,984

Bi 703 91 271 1564 ~ 2,01
Tabela 20

Dados sobre nome, simholo, abundancia relativa classificatoria, estrutura - G grafite, D diamante, M

metalica, Estado de oxidacao entre paréntese é a forma menos estavel

Elemento  Simbolo Abundancia ppm Abundancia relativa  Estados de Oxidacao Disponibilidade

Nitrogénio N 19 33 - -1, -1 0, 11 1 IV, V Comum
Fosforo P 1.120 11° v Comum
Arsénio As 1,8 573 v Comum

Antimdnio Sh 0,20 64° v Comum
Bismuto Bi 0,008 71° v

Chamamos a atengéo para o fato de que, apesar de o nitrogénio ser o
elemento mais abundante na atmosfera terrestre, ocupa apenas a posi¢éo 33°
em relacdo a todos os elementos.

10.1. Compostos Binarios

10.1.1 Nitretos

Nitretos sdo compostos binarios do nitrogénio que contém elementos mais
eletropositivos ou menos eletronegativos do que o nitrogénio. Estes compos-
tos séo classificados em salinos, covalentes e intersticiais.

Os compostos salinos s&o aqueles formados entre o nitrogénio e os
metais alcalinos (grupo 1) e os metais alcalinos terrosos (grupo 2). Sendo o
fon nitreto N* altamente carregado, ele é bastante polarizado. Podemos, por-
tanto, considerar que existe uma tendéncia de eles apresentarem um carater
covalente muito acentuado. Do grupo 1, somente o nitreto com o litio & consi-
derado como tendo alto carater ibnico. Todos os metais alcalinos reagem com
0 nitrogénio por aquecimento, tendo como produto o M,N,. Eles hidrolisam
formando a aménia e o hidréxido do metal.

LN + 3HO — NH, + 3LOH
AN, + 6HO — 2NH, + 3Ca(OH),



» Nitreto covalente: Os Oxidos e haletos de nitrogénio, assim como a amé-
nia (NH,) e o cianogénio (CN),, s&o considerados nitretos covalentes. Boro
e aluminio formam, em altas temperaturas, os nitretos, cuja reacdo de hi-
drélise produz amoénia.

BN + 3H0 — HBO, + NH,
AN + 3H0 — AIOH), + NH,

Podemos ainda citar os nitretos do Si, Ge e Sn, todos com formulagcéo
X,;N,. Os nitretos covalentes de Ge e Sn s&o obtidos indiretamente. O Si;N, &
obtido através da reag&o do Si com o nitrogénio a1300 C.

* Nitretos intersticiais: Os metais de transicdo formam um grupo muito
grande de nitretos. Encontramos compostos de formulagdo MN, M,N ou
M,N. Estes compostos s&o duros, conduzem a corrente elétrica, tém bri-
lho e s&o inertes. S&o usados como materiais refratarios.

10.1.2. Fosfetos, Arsenetos, Antimonetos e bismutetos

Ainterac&o direta do fésforo com quase todos os elementos (metais, ndo-metais
e semimetais) ddo compostos binarios de quatro tipos: (i) Compostos molecula-
res e volateis, principalmente com S, Se, e Te; (ii) Fosfotes com pouco caréater
ibnico, por exemplo, Na,P, Ca,P,, Sr,P,. Estes e os fosfetos, como os metais
alcalinos terrosos, lantanideos e outro metais eletropositivos, geralmente sofrem
hidrolise pela agua produzindo PH.; (i) Complexos poliméricos contendo liga-
¢coes covalentes; (iv) Composto com metais de transicéo que sdo duros, com
caracteristicas de sélidos metalicos e polimeros amorfos. Arsénio e antimdnio
tém compostos similares, mas a tendéncia de formar compostos moleculares
volateis &€ muito menor e decresce na ordem P>As>Sb>>Bi.

10.2. Hidretos

Todos os elementos do grupo formam hidretos do tipo XH,. A estabilidade, a facili-
dade de ser formado e a basicidade decrescem do nitrogénio para os elementos
mais pesados, conforme podemos detectar pela diminuicdo da energia e liga-
¢ao X-H (Tabela 21). A grande estabilidade da amdnia pode ser explicada com
base na alta eletronegatividade do nitrogénio e a possibilidade de formar pontes
de hidrogénio. Como ja chamamos a atengao quando discutimos a formagéo de
pontes de hidrogénio (Unidade IV, Hidrogénio), a aménia apresenta um ponto de
ebulicdo e um ponto de fusdo bastante diferente dos demais (Tabela 21).

(uimica Inorganica Descritiva

13



14

Rugusto Leite Goelho

Tabela 21
Hidreto NH, PH, AsH, ShH, BiH,
Ponto ebuligéo C -33,5 87,7 -55 171 20 Aprox
Ponto fusdo C -78 -132,8 -114 -88
Energia de ligacao kJmol* 391 322 247 255

Outros hidretos do nitrogénio, tais como a hidrazina, N,H,; hidroxalami-
na, NH,OH; e azida de hidrogénio, HN,, s&o conhecidos.

Hidretos do fésforo, arsénio, antiménio e bismuto — Como ja cha-
mamos a ateng&o, todos formam hidretos do tipo XH,. Fosfina (fosfano), PH,
pode ser preparado através da hidrolise em agua dos fosfetos de metais
eletropositivos ou pela hidrélise de fésforo branco com solugdo aquosa de
hidroxido de sodio (NaOH). Arsina (arsano), AsH,, Estibina (estibano), SbH,
e bismutina (bismutano), BiH,, podem ser preparados pela hidrélise de seus
compostos binarios com metais eletropositivos com agua ou acidos diluidos.

A fosfina € uma molécula piramidal com um angulo HPH de 93,7°.
Quando pura, n&o inflama espontaneamente, entretanto, com a presencga de
tracos de P,H, ou P,, pode se inflamar. Como ja citamos, ele € um gas extre-
mamente venenoso. Diferente da aménia, é ligeiramente sollvel em agua e
n&o forma ion do tipo da amonia NH,*, em solug&o.

Arsina € um gas também muito venoso. Sua decomposigdo térmica
leva a formacdo de arsénio que se deposita na forma de espelho metélico
em superficie quente. Esta propriedade é usada para determinar-se qualitati-
vamente a presenca de arsénio. A estibina também comporta-se da mesma
maneira, mas, por ser mais instavel, ele forma o espelho metélico de estanho
em uma temperatura menor. Este é conhecido como o teste de Marsh.

Todos os hidretos deste grupo sao fortes agentes redutores. A estrutura
molecular é piramidal, como ja citamos, para a amoénia e a fosfina. Na tabe-
la 22, mostramos o angulo de ligagao H-X-H para estes hidretos. O fésforo
forma outros hidretos, dos quais podemos destacar a difosfisna P,H, que,
diferente do seu similar da aménia, a hidrazina, ndo tem propriedade basica.

Tabela 22
Angulo de ligacao HXH nos hidretos
Hidreto XH, NH, PH, AsH, SbH,

Angulo HXH 107,8° 93,6° 91,8 91,3



10.3. Haletos

Os haletos s&o conhecidos e encontrados nas formulagdes MX, e MX,, onde M
€ um elemento do grupo do nitrogénio; e X, um halogénio. Todos os trihaletos,
exceto o PF,, s&o sintetizados pela halogenagéo direta, mantendo-se o elemen-
to em excesso. Os pentahaletos s&o preparados pela agcéo direta do halogénio
em excesso sobre o elemento. Podemos também preparar haletos contendo
misturas de halogénios, como, por exemplo, PF,Cl, PFCL,, PF.Br, PFBr,, PF | e
SbBr, . Outros s&o conhecidos, mas n&o foram isolados, apenas detectados fo-
tometricamente. Os trihaletos NBr, e N, s&o instaveis, sendo mais facil de obter
na forma de amoniatos, como, por exemplo, o NI,. NH, que é explosivo, assim
como o NBr, que & um 6leo vermelho escuro. Os trihaletos s&o hidrolisados
pela agua e s&o volateis, exceto o NF, que n&o hidrolisa em &gua, acidos ou al-
calis diluidos. No estado gasoso, apresentam-se com uma estrutura tetraédrica,
tendo um par de elétrons isolados, como na aménia. Todos formam compostos
covalentes, exceto os haletos com o bismuto, em que encontramos o BiF, iGni-
co e os demais, tendo um carater intermediario, assim como também o SbF,.

Os pentahaletos s&o conhecidos em menor nimero. Nao encontramos
nenhum deles com o nitrogénio; provavelmente devido ao seu pequeno tama-
nho e indisponibilidade de orbitais d, o que ndo acontece com os demais ele-
mentos. Encontramos pentahaletos com todos os halogénios com o fésforo, o
fluoreto e o cloreto para o As e Sb e somente fluoreto (BiF,) com o bismuto. A
mais provavel estrutura para os pentahaletos € uma bipiramide de base triangu-
lar. Esta estrutura é explicada usando-se a teoria da repulsao do par de elétrons
(VSEPR). Prevendo que temos angulos de ligagao de 90° e de 120°. O compri-
mento de ligagdo M-X axial é de 1,58A° e as ligagdes equatoriais 1,53A°.

Rtividades de avaliagdo

1. Descreva os carbonatos existentes e seu uso.

2. Sobre silicatos, aborde os temas: ocorréncia na crosta terrestre, classifica-
¢&o e silicatos na tecnologia.

3. Qual o significado do termo catenagao e para quais elementos do grupo 14
este termo mais se aplica?

4. Pesquise sobre o processo de preparacao e aplicacdes dos hidretos do
nitrogénio: aménia, hidrazina, hidroxilamina e azida.

10.4. Compostos com o oxigénio

Compostos de oxigénio com os elementos do grupo do nitrogénio envolvem
oxidos e oxoéacidos. Para estes compostos, o nitrogénio apresenta uma varia-
¢ao do estado de oxidagéo de +| até +VI. Os dxidos com o nitrogénio séo em
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ndmero superior aos dos demais elementos do grupo. Uma explicagdo para
este fato é que existe a possibilidade de interagao do tipo pr-prt entre o nitro-
génio e o0 oxigénio, o que ndo acontece com os outros elementos do grupo.
Na tabela 23, mostramos os possiveis dxidos formados entre os elementos do
grupo do nitrogénio.

Tabela 23
Formula Estado de Oxidacao Denominacao
Oxidos do Nitrogénio
N,0 +| Oxido nitroso
NO +| Oxido nitrico
N0, +lI Sesquidxido de nitrogénio
NO,, N,0, +V Diéxido de nitrogénio Tetréxido de dinitrogénio
N0, +V Pentdxido de nitrogénio
(NO,, N,09)* +V| Trioxido de nitrogénio, Hexdxido de nitrogénio
Oxidos de Fésforo
P,0, +II Oxido de fésforo(ll)
P,0, 11, +IV
PO, +lll, +IV Tetroxido de fosforo
P.0, +II, +IV
P.0,, v Pentdxido de fasforo**
Oxidos do Arsénio
As,0, +l Oxido de arsénio(lll)
As,0, +V Tetroxido de arsénio
As,0,, + Pentdxido de arsénio
Oxidos do Antimdnio
Sb,0; (Sb,0,), +ll, Tridxido de antimdnio
Sb,0, (Sb0,). +V Tetroxido de antimdnio didxido de antimdnio
Sb,0,, + Pentdxido de antimonio
Oxido do Bismuto
Bi,0, +I Trioxido de bismuto

*muito instavel; **Chamado assim por razéo histérica devido a sua férmula
empirica P,O, IUPAC, recebe o nome de decadxido tetrafésforo

Chamamos a ateng&o para os Oxidos de fésforo, como o P,O, que

pode ser visto como um dimero da estrutura P,0O,, 0 que acontece também

como PO, , raz&o pela qual € conhecido como pentoxido de fosforo. O mes-
mo acontece com outros 6xidos do grupo. O mondxido de nitrogénio (6xido
nitrico) NO, no estado liquido e sdlido, apresenta-se como dimero O-N-N-O,

sendo diamagnético enquanto que o NO & paramagnético.
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Oxiécidos e oxiénions dos elementos do grupo do nitrogénio.
Tabela 24

Resumo sobre acidos, anions dos elementos do grupo do nitrogénio e comentarios sobre preparacao e algumas propriedades
Nitrogénio

0s acido e anions do nitrogénio tém o nitrogénio coordenado a dois ou trés oxigénios e todos envolvem a interagao prt-prr, exceto o hiponitroso.

Acido Anion Comentérios
H,N,0, Hiponitroso N,0,” hiponitrito Reduzido do nitrito por amélgama de Na. Acido fraco. Decompde-se a N,0.
HNO. nitroso NO, Acidifica solucdes de nitrito. O dcido somente é conhecido no estado gasoso. Acido fraco. Em
2 nitrito solucoes aquosas, decompoe-se reversivelmente 3 HNO, <> HNO, + 2NO + H,0
HNO, nitrico n:\:gat-o Oxidacao da amonia no processo de Haber. Acido forte. Poderoso agente oxidante em solucdes concentradas.
Fosforo

Todos os 4cidos e anions contém o fosforo tetra coordenado. Os &cidos de fdsforo no estado de oxidacao V tém o fésforo ligado somente ao oxigénio
enquanto que, para os estados | e Il, temos as ligacdes P-H e P-P.

Acido Anion Comentarios
H,PO, hipofosforoso  H,PO, hipofosfito Fésforo branco mais hidréxido alcalino. Acido monobasico. Fortemente redutor.
H,PO, fosforoso HPO.* Fosfito Agua mais P,0, ou PCI.. &cido dibasico, redutor
H,P,0, pitofosoforoso  H,P,0.> pirofosfito Aquecer o fosfito. Acido dibésico, contendo uma ligagdo P-0-P. Redutor.

Oxidacdo do fosforo vermelho ou do P,I, em dlcali, produzindo o sal, o qual apds tratamento com H,

, , o
H,P,0; hipofosiita g e vai a0 acido. Acido tetrabasico contendo uma ligacao P-P. Resistente a oxidacao para acido fosfdrico.

H,PO, (orto) fosfdrico PO,* fosfato P,0, ou PCI, mais agua. Estavel.
Pirofosofato (0,POPO,)*
Polifosfato Formado pelo aquecimento do ortofosfato. Polifosfato linear com n até 5 e o metafosfato ciclico
(0,P[OPQ,] OPO, )™ com m=3 ja foi identificado.
Metafosfato (PO,)m™

11. Grupo do Oxigénio — Grupo 16

O grupo 16, grupo do oxigénio ou calcogénios, como também s&o chamados
devido a tendéncia do enxofre e dos demais elementos de se associaram ao
cobre. Este nome vem do grego e significa a tendéncia de associar-se ao
cobre. Dos elementos do grupo, temos o oxigénio, o enxofre e o selénio que
s&0 nao metais; o tellrio &€ semimetal e, finalmente, o polénio, que € um metal.
Novamente verificamos a tendéncia encontrada nos demais grupos ja estu-
dados de o carater metéalico aumentar com o aumento do nimero atémico. O
oxigénio é o Unico elemento que encontramos no estado gasoso, sendo que
os demais s&o sélidos. Os calcogénios apresentam-se na natureza com uma
variedade de formas alotrépicas, destacando-se o enxofre. E interessante
destacarmos que, sendo o oxigénio um elemento essencial a vida do planeta
Terra pelo fato de necessitarmos dele no nosso processo biolégico, como,
por exemplo, na respiragdo e, como constituinte da dgua, fundamental para
a nossa sobrevivéncia, temos os demais elementos como constituintes de
compostos altamente venenosos.
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Estrutura do
enxofre S,

O oxigénio ocorre em duas formas, principalmente na forma diatdmica,
O,; e como ozbnio, O, em uma concentragéo baixa (tragos). Considerando
que o 0zonio é produzido por uma reagao fotoquimica do oxigénio, conforme
mostrado nas equagdes 4.19 e 4.20, ele alcanga, nas atmosferas superiores,
uma concentragéo suficiente para nos proteger das radiagées solares.

hv
o, —» 20 A< 242 nm Eq.4.19

O+ 0,—»0, Eq. 4.20

O O, é paramagnético e encontra-se no estado gasoso nas condi-
¢oes normais de temperatura e pressédo. Tem uma energia de dissociagao
de 489kJmol? e, nos estados liquido e sélido, apresenta-se com uma cor
azul claro. O O, é instavel e decompde-se a O,, em um processo exotér-
mico (eq. 4.21).

O, — 3/20, AH = -142 kJ mol-1 Eq.4.21

3

O enxofre forma uma grande variedade de formas alotrépicas. Em
condi¢cdes normais, a forma termodinamicamente mais estavel é o anel
S,. Outras formas também s&o conhecidas, como arranjos de estruturas
cristalinas contendo as unidades S, e arranjadas de maneiras diferen-
tes. Um anel S, também é encontrado, assim como, no estado gasoso,
detecta-se 0 S,.

O selénio é também encontrado em muitas formas alotropicas. A estru-
tura em anel Se, & encontrada em duas formas de cor vermelha, mas a forma
cinza € a mais estavel.

Teldrio ndo possui formas alotrépicas, sendo encontrado na cor ban-
co-prateado, semimetélico e isomorfo, como o selénio cinza, mas com uma
maior interagao metélica e maior condutividade. No estado de vapor, tanto o
teldrio quanto o selénio, sdo encontrados mais facilmente na forma diatémica
do que o enxofre.

O poldnio é o Unico dos cinco elementos do grupo do oxigénio que se
apresenta como verdadeiramente metélico. E radioativo e foi isolado por Ma-
rie Curie, a partir de minérios de tério e uranio. Sado encontradas duas formas
alotrépicas, contendo seis atomos ligados entre si.

Algumas propriedades fisicas sdo mostradas na Tabela 25.
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Arsénio
Acido Anion Comentarios
O] 2- o
10, f(H) 8“ {0 :/:Sg%o;folg;:s Formado a partir do triéxido/ ou trihaleto. Acido fraco. Nao contém As-H. Os arsenitos estdo na forma
. 2= p ‘ de monocuclear e polinuclear. A espécie arsénio(lll) é redutora e termicamente instavel.
Acidos arseniosos Arsenito
H,As0, acido arsénico AsQ,* arsenato As + HNO, — H3A304.1/2H20.Acido tribasico e moderadamente oxidante.

Os acidos e 0s anions de arsénio tém a mesma estrutura do correspondente fosfato.
Antimonio

0s acidos com ndmero de oxidacéo baixo do antimdnio ndo sdo conhecidos, mas somente dxidos hidratados Sb,0,(aq). Os antimonatos s&o conhecidos.
0s 4cidos, cujo ndmero de oxidacdo do antimonio € alto, sdo conhecidos somente em solucdo e eles ddo antimonatos cristalinos do tipo K[Sb(OH),]. Eles
ndo assumem a estrutura de Sh0,*. Alguns “antimonatos” obtidos pelo aquecimento de dxidos, como, por exemplo, M'Sh0,, M"ShO, e M,'Sb,0, contém

uma estrutura octaédrica de ShO, que difere apenas na maneira de ligarem-se na rede cristalina. Eles sdo melhor classificados como uma mistura de
oxidos.
Bismuto
Tratando uma solucao fortemente alcalina de Bi(OH), com cloro ou outro agente oxidante forte, “bismutatos” sGo obtidos, mas nao sao puros. Eles
também podem ser obtidos por outras reagdes, como, por exemplo, aquecimento de Na,0, e Bizoa cujo produto é NaBi'0,.

Observagéo: Em algumas férmulas, usamos a notagéo, por exemplo, NaBi*O,, dando destaque para o estado de oxidagao. Este tipo de notagéo néo é
recomendado pela IUPAC.

Tabela 25
Propriedades fisicas dos elementos do grupo do oxigénio
1‘—‘.En.e rgl? Elétron afini- Ponto de Ponto de Eletronegativi- & M
Elemento de ionizacao a - . - . potencial de
£ dade kJmol fuséo °C ebulicao °C  dade de Pauling s ex

kJmol reducao
0 1314 141 -218,8 -183 3,610
S 1000 200 112,8 44477 2,589
Se 941 195 217 685 2,424
Te 869 190 452 990 2,158
Po 812 180* 250* 962 2,19%

*valores aproximados

Oxigénio é preparado em grandes quantidades através do processo
de fracionamento do ar liquido. Sua primeira grande utilizagao foi processo de
preparagao do ago pelo método de Bessemer, em que é usado para a redu-
¢éo do carbono presente no ferro. Quando a queima do carvao na metalurgia i
foi substituida pela queima de 6leos pesados, o oxigénio passou a ter outra " 8
importante utilizacdo. Também devemos ressaltar a sua utilizacao na sintese -
organica de produtos, como o etileno ou propileno, além de outras aplicagdes
em menor escala. Ele é o elemento mais abundante na natureza.

O enxofre ocorre como um elemento livre, principalmente em regides
vulcanicas. Ele foi um dos elementos usados desde a antiguidade. Hoje o
enxofre é obtido do processo de dessulfurizagdo de dleos e gas natural, mui-
to pouco dos depésitos vulcanicos, assim como da extracdo de minérios de
sulfeto e pelo processo de Frasch, em que é recuperado de depdésitos subter-
raneos, através de agua quente sob presséo.

Processo Frasch
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A principal utilizacdo do enxofre é na producao de acido sulflrico que,
por sua vez, € utilizado principalmente na produgéo de fertilizantes. O enxofre
também é usado em menor escala na indUstria de borrachas e outras.

Selénio e tellrio s&o obtidos como subprodutos na extracdo do cobre.
O selénio é usado na industria do vidro como descorante e para adicionar a
cor vermelha e amarela. E também utilizado como fotocondutor e em equipa-
mentos eletrénicos, sendo a base para os fotorreceptores em fotocopiadoras
xerograficas. Teldrio é utilizado em metalurgia e ligas. Na tabela 26, mostra-
Mos 0s seus possiveis estados de oxidagao e abundancia.

Tabela 26
Abundancia e estados de oxidacao dos elementos do grupo 15
Elemento Simbolo  Abundéancia ppm Abund&fncla Estruturas dos Este.ados~de Disponibilidade
relativa elementos Oxidacao

Oxigénio 0 455.000 10 Gas -Il, (-1) Comum
Enxofre S 340 160 Sélido -1, (1), IV VI Comum
Selénio Se 0,05 680 Sélido I, IV, VI Comum
Teldrio Te 0,0001 T4o Sélido I, IV VI Comum
Polonio Po Tracos Solido I, IV Raro

11.1. Oxidos

O oxigénio tem compostos com quase todos os elementos que sdo chamados
de d6xidos. Podemos classificar os éxidos, conforme a estrutura e também de
acordo com as propriedades quimicas.

Sao os seguintes os tipos de éxidos, conforme as estruturas:

+ Oxidos normais: séo aqueles que se encontram em estado de oxidag&o —
Il e possuem somente uma ligagao do tipo X-O. S&o 0s mais comumente
encontrados.

* Peréxidos: O oxigénio encontra-se no estado de oxidagao —| e possui a
estrutura de ligagdes X-O-O-X. Contém um numero de oxigénio maior do
que é esperado para o estado de oxidagdo da espécie ligada a ele nestes
compostos.

* Subodxidos: Esses compostos s&o definidos como tendo num elemento
eletropositivo uma quantidade maior do que era esperado para um 6xido
normal. No subdxido, o oxigénio tem o estado de oxidagdo Il e esta ligado
ao segundo elemento que apresenta ligagdes do tipo X-X. Podemos citar
os seguintes exemplos: C,0, — suboxido de carbono, O=C=C=C=0; B,O -
subdxido de boro; Rb,0O, — subdxido de rubidio.

A outra classificagdo a que nos referimos depende do tipo de reagéo
quimica com a agua, outros 6xidos, bases e acidos. Os 6xidos normais entdo
sé&o classificados como éxidos &cidos ou anidridos, éxidos basicos, 6xidos
anféteros, éxidos neutros, 6xidos salinos ou duplos.



11.1.1. Oxidos acidos ou anidridos

Sao formados com elementos quimicos altamente eletronegativos (n&o metal
ou com um metal de nox > 5), possuem um carater acido e reagem com agua,
produzindo &cido.

Sé&o compostos moleculares e sollveis em agua.

Considerando que a classificacado de um éxido é feita através da reacéo
quimica deste 6xido com outros compostos, mostra-se abaixo estes produtos
de reacao para os 6xidos acidos.

Tabela 27
Reacao genérica Exemplo
Oxido &cido + dgua — écido €0, + HO0 — H[CO,
Oxido 4cido + base — sal + 4gua S0, + Ca(OH), — C(aSO, + H,0
Oxido acido  + 6xido bésico — sl €0, + Ca0 — CaCo,
Oxido acido + 6xido anfétero —  sal SO, + In0 — ZnSO,

11.1.2. Oxidos basicos

Séao formados por elementos fracamente eletronegativos (metais alcalinos, alca-
linos terrosos e mais alguns metais com nimero de oxidagdo +1 e +2); possuem
caréater basico e reagem com agua formando bases (somente os que forem solU-
veis). S&o compostos sélidos, ibnicos, com altos pontos de fuséo e ebulicdo.

Tabela 28
Reacdo genérica Exemplo
Oxido basico + agua — base Ca0 + HO — Ca(OH),
Oxido basico + é4cido— sal + dgua Na,0 + 2HCI — NaCl + H,0
Oxido basico + 6xido acido —  sal Mg0 + SO, — MgS0,
Oxido basico + Gxido anfdtero —>  sal SO, + Zn0 — ZnSO,

11.1.3. Oxidos anféteros

Oxidos dos elementos da regido central da tabela periédica possuem caréater
anfétero, ou seja, reagem com acidos e bases fortes, produzindo sal e agua.
Sao, em geral, sélidos, moleculares e insollUveis em agua.

Os 6xidos anfoteros ndo reagem com a dgua e, nas demais situagoes,
sempre produzem um sal. Com o mesmo conceito de acido anfétero, este
6xido pode comportar-se tanto como um éxido acido quanto como um éxido
basico. Pode-se citar como exemplo deste tipo de éxido com um metal: ZnQO,
AlLO,, SnO, SnO,, PbO, PbO,. Com os semimetais, tem-se como exemplo:

As,O,, As,O,, Sb,0..

Quimica Inorgénica Descritiva

121



Rugusto Leite Goelho

Agua - Alguns autores
classificam a 4gua como
sendo um éxido neutro,
entretanto o que se observa
é gque ela apresenta
propriedades bastante
diferentes, o que faz com
que seja estudada em um
capitulo isolado da quimica.
Caso se insistisse em uma
classificagcdo como éxido,
ela poderia ficar como

um 6xido neutro ou um
anfétero.

Tabela 29

Reacdes de dxidos anfoteros
Reagdo genérica Exemplo

Oxido anfotero + 4gua —  ndo reage

Oxido anfdtero + Gxido acido —>  sal n0 + SO, — ZnSO,
Oxido anfétero + 6xido basico —  sal -
Oxido anfétero + acido — sal + 4gua Zn0 + HCl — ZnCl, + HO

Oxido anftero + base —> sal + dgua ALO, + KOH — 2KAIO, + H,0

11.1.4. Oxidos neutros
Oxidos de n&o metais que ndo reagem com agua; possuem carater neutro.
S&o compostos moleculares, na maioria, gasosos.

Exemplos: NO, N,O, SiO, e CO.

De um modo geral, os 6xidos neutros ndo reagem com a agua, com
outros 6xidos, com bases e acidos. Destaca-se apenas o CO mondxido de
carbono, que apresenta as seguintes reagoes:

CO + NaOH — HCOONa
2CO0 + 0, » 2CO

2
CO + FeO —» Fe + CQ,

Oxidos de enxofre, selénio, teldrio e polénio -

O enxofre apresenta com o oxigénio cinco 6xidos: SO, SO,, S,0,,
S0O,, SO,. Destes, apenas o SO, e SO, sdo importantes e estaveis sob
condi¢cdes normais.

Podemos obter os diéxidos de Se, Te, e Po através da reagao direta dos
elementos com o oxigénio. O SeQ, é termodinamicamente menos estavel do
que o dioxido de enxofre ou o de teldrio (TeO,). O TeO, é encontrado natural-
mente na forma do mineral telurita. O PoO, existe em duas formas - amarela e
vermelha -, distinguindo-se entre si pela estrutura cristalina, sendo a amarela
a estrutura da fluorita; e a vermelha, uma estrutura tetragonal. Os triéxidos
dos elementos seguem a mesma tendéncia dos didxidos, sendo o de enxofre
novamente o mais estavel, termodinamicamente, dos trés.

Tabela 30

Entalpia padrao dos oxidos do grupo 16

Entalpia padrao dos dxidos de S, Se, Te em kJmol*

S0, 297 S0, 432
5¢0, 230 Se0, 184
Te0 325 Te0 348

2 3

Dos 12 diferentes tipos de oxiacidos do enxofre, apenas o H,SO, e o
H,SO, s&o estaveis.
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Na tabela 31, destacamos os oxiacidos e o0s respectivos oxianions dos
elementos: enxofre, selénio e telrio.

Tabela 31

Acidos e oxianions dos elementos do grupo 16

Enxofre

0 enxofre apresenta o ndmero de coordenacao até 4, sendo muitos tetraédricos; em alguns acidos, a ligacao S-S é encontrada.

Acido Anion Comentarios
H.50. Acido sulfiiico HSO, e SO,> Acido forte, dibésico, estével. Obtido da reacdo do S0, com a agua. Fracamente
2 Sulfato basico.
Hs0 HS.0. 6502 Pode’ta.lmbém ser chgarpado de éa‘:id,olsulfl]rico fumegantg ou uma solugao qe §03
PiroszuIQfﬂ;ico P%rogulfaio; em acido sulfiirico. Acido forte dibasico, formado a partir do S0, e H,S0, (anion

pelo aquecimento do HSO,). Perde SO, através de aquecimento.

A existéncia do écido livre é duvjdosa. S0, e agua produzem o anion, mas pode
H,S0, &cido sulfuroso HSO, ou SO, suffito retornar a SOZ pela desidratacdo. Acido fraco, dibasico e redutor. Estrutura piramidal
do anion, tendo um par de elétrons livres no enxofre. 0 @nion é agente redutor, basico.
Acidos contendo dois dtomos de enxofre
Acido forte, dibasico, estavel somente em soluco diluida, mas o anion é estavel.
Anion resistente  oxidacdo e a reducao.
0 dcido livre nao foi isolado, anions formados pela reacao do SO, com H,S ou com
arsenito. Instavel, rapidamente perde S, reduzindo-se. Estrutura contendo cadeias
de atomos de enxofre.
Acido preparado pela reducdo de uma solugdo do 4cido sulfuroso pelo zinco.
Acido instével, mas os sais sdo estaveis no estado sélido ou em meio alcalino. Sao
poderosos agentes redutores.
Preparado em meio alcalino pela acao do enxofre sobre sulfitos. E estével na
§,0,” tiosulfato auséncia de acidos. Produz enxofre em meio dcido. Agente redutor médio. Sua agdo
sobre |, produz tetrationato S,0,%.

H,5,0, acido ditionico 82062' ditionato

S,0, (n =3 até 6)
polithionatos

H.S.0. acido ditionou- S0,

27274
S0 ou hiposulfuroso ditionito

0s acidos H,S0, e H,S,0, (acidos perdxidos, oxigénio no estado de oxidagao -I) sdo os correspondentes dos dcidos sulfilrico e pirosulfurico.
Selénio
0 selénio normalmente apresenta-se com o nimero de coordenacao igual a quatro. Existem um menor nimero de acidos do que os de
enxofre. A ligagao Se-Se é mais fraca.
Acido forte, dibasico, oxidante. Obtido através da oxidacao de selenetos. Estrutura

H,Se0, dcido selénico  HSeO, e SeOf selenatos R
semelhante a dos compostos do enxofre.

Se2072' piroselenatos Formado a partir do aquecimento de selenato, ndo forma acido.
Solucao de dioxido de selénio. Semelhante as espécies do enxofre, mas menos
redutor e mais oxidante. Estrutura contendo o Se0,” piramidal.

Anions contendo cadeias de selénio sdo encontrados, mas, tanto o selénio quanto o teldrio, podem ser encontrados como parte das
cadeias de politionatos, onde os atomos de selénio e teldrio ocupam a posicéo central da cadeia. SeS,0,> e TeS,0,”.

H,Se0, acido selenioso  HSe0, e Se0,” Seleneto

Teliirio
Diferente dos elementos do grupo, mas seguindo a tendéncia do periodo, o teldrio apresenta nimero de coordenagao seis com o oxigénio.
Preparado pela oxidagao do Te ouTe0,.A estrutura é de um octaedro, tendo o
Te(OH),. Somente dois dos hidrogénios sao ionizaveis. Apresenta-se como um dcido
fraco. Tanto o &cido quanto o sal sao agentes oxidantes.
Te0, € insolivel e ndo sao formados acidos com o estado de oxidacao IV. Teluritos e
politeluritos sdo formados pela fusdo de TeO, com 6xidos metalicos.

Te(OH), eTe0,(OH) >

H Te0. acido teldrico
B teluratos

Teluritos
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Oxi-haletos: Somente sdo conhecidos oxi-haletos de enxofre e selénio.
Podemos classifica-los em trés tipos: (i) haletos de tionila e selenila: SOF,, SOCI,
e SOBr,, SOFCI e SeOF,, SeOCl, e SeOBr,. Estes compostos reagem rapida-
mente com a agua e sao completamente hidrolisados. O fluoreto de tionila € uma
excecao e reage lentamente com a agua; (i) haletos de sufurila tem férmula geral
SO, X, e s&o conhecidos os seguintes compostos SO,F,, SO,Cl, e SO,Br,, SO-
,FCI. O cloreto e o fluoreto s&o os mais importantes nesta série de compostos. O
SeQ,F, & um gas muito reativo e hidrolisa-se rapidamente em agua.

11.2. Hidretos

Todos os elementos do grupo dos calcogénios formam hidretos do tipo H,X. O
hidreto de oxigénio, que é mais conhecido como agua, apresenta proprieda-
des diferentes dos demais, como podemos verificar na tabela 32.

Tabela 32

Propriedade H,0 H,S H,Se H,Te H,P

Ponto de fusao C 0,0 -85,6 -65,7 -51 -36

Ponto de ebulicao C 100,0 -60,3 -41,3 -4 37
Af (kJmol-1) -285,9 20,1 73,0 99,6
Comprimento de ligagao, pm 96 134 146 169
pKal* 15,74 6,89 3,89 2,64
pKa2* 14,15 -11 10,80

*constantes de acidez

A agua é liquida nas condicées normais de temperatura e press&o. E
estavel e essencial para a vida no planeta Terra, enquanto que os demais hi-
dretos do grupo s&o gasosos, venenosos e mal-cheirosos. Como ja foi devida-
mente discutido nesta unidade no item Hidrogénio, a agua apresenta pontes
de hidrogénio, o que |he proporciona um valor de ponto de ebuli¢do bastante
diferente dos demais hidretos.

Geralmente quando pensamos em um gas muito venenoso lembramos
o HCN, entretanto o H,S tem uma toxidez muito maior do que a deste gas. O
H,Po ja foi isolado, mas somente em quantidades de tragos. A estabilidade
térmica e a for¢a de ligag&o decrescem do H,S para o H,Po. Eles comportam-
-se como um &cido fraco e, em geral, a reatividade e também a constante de
dissociacdo aumenta com o aumento do nimero atémico.

Os hidretos do tipo H,X, também s&o encontrados. O conhecido peroxi-
do de hidrogénio € liquido, viscoso, azul muito claro e tem o ponto de ebulicao
de 150 C, densidade de 1,445gcm™ e, portanto, maior do que o da agua.

Sulfanas — Compostos de formulagéo H,S, até H,S, foram isolados em
estado puro enquanto que cadeias mais longas somente s&o conhecidas na



forma de misturas. Todos s&o liquidos amarelos e reativos, cuja viscosidade
aumenta com o comprimento da cadeia.

11.3. Haletos

O oxigénio forma muitos éxidos e oxi&nions com os halogénios, exceto o fluor,
que é mais eletronegativo do que o oxigénio, portanto diferente dos demais
compostos com os halogénios, quando o oxigénio apresenta o estado de oxi-
dacéo -2, com o fllor o estado de oxidagao do oxigénio € +2. No préximo item
sobre o grupo 17 — Grupo dos Halogénios, abordaremos com mais detalhes
estes compostos.

Os demais elementos do grupo dos calcogénios apresentam uma varie-
dade grande de compostos, os quais listaremos na tabela 33.

Tabela 33

Halogénios do S, Se e Te. Abund Cotton e Wilkinson
Cloretos

Fluoretos Brometos lodetos

Enxofre
S,Clof=-80 e =138

S, f=-165¢=-106 S,Br,°f = -46. 90

SF,® SCl,f=-78 =59
SF,f=-121¢e=-40 SCl,d-31
SF, sub =-65 e = -51
S,F,f=-53e=29
Selénio
Se,Cl, Se,Br,d
SeCl,d SeBr, ,d
SeF,f=100e =106 SeCl, sub= 191 SeBr,
Sef sub=-47 e =-35
Teliirio*

TeF, =130
TeF sub=-39 e = -38
Te,F,, f=-34e=53

TeCl,f=225e=300  TeBr,f-380e=414  Tel,f=259.d =100

2 mistura de issomeros FSSF m=-133 e F,SS, b=-10; * Detectado por espectroscopia de micro-ondas; ° dicloro-
sulfonas S Cl,, onde 2<n<100(?) e dibromosulfanas S Br, n > 2; “ Te,Cl,, Te,Br e Tel existem no estado sélido,
TeCl, e TeBr, existem na fase gasosa. f = ponto de fusédo em C; e = ponto de ebulic&o.

12. Grupo dos Halogénios — Grupo 17

Os elementos deste grupo sao: fllor, cloro, bromo, iodo e astato. Eles apre-
sentam caracteristicas de ndo metais e, como nos grupos anteriores, o flior, o
primeiro elemento do grupo, apresenta propriedades que s&o mais diferentes
das dos demais elementos. Do cloro em diante, ndo sao tdo marcantes as
diferengas entre os demais elementos. Devido a sua conFiguragao eletrdnica

Quimica Inorgénica Descritiva

Composto
organobromado é um
composto organico que
contém carbono ligado a
bromo. O mais difundido é
o produzido, naturalmente,
o brometo de metila. Uma
aplicagéo importante é o
uso de éteres de difenila
polibromados como
retardadores de chama.
http://pt.wikipedia.
org/wiki/composto_
organobromado.

Compostos organoiodo,
organoiodados ou
organoiodetos sao
compostos organicos

que contém uma ou mais
ligagcdes carbono-iodo. Eles
ocorrem abundantemente
na quimica orgénica, mas
sao relativamente raros na
natureza. Os hormonios
relacionados a tiroxina séo
compostos organoiodo que
sao requeridos pela satde
e a razao da imposicao
pelos governos de exigirem
aiodacédo do sal de
cozinha.
http://pt.wikipedia.
org/wiki/composto_
organoiodo
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ser ns?np’, ou seja, faltando apenas um elétron para ter a camada completa
e, portanto, ser um gas nobre, todos 0s seus compostos caracterizam-se por
apresentarem um anion do tipo X ou terem ligagdes covalentes.

Os elementos do grupo, exceto o astato, s&o tao reativos que ocorrem
na forma de sais, contendo o haleto como &nion.

O fltor F, € obtido pela eletrolise do KF, anidro. Devido & alta reativida-
de, ele é preparado e imediatamente posto para reagir formando o produto
desejado, como, por exemplo, na preparagéo do UF,, usado na preparagéo
de combustiveis atdmicos.

O cloro Cl, € preparado a partir da eletrolise de salmoura e isolado como
Cl, ou como solugdo basica, contendo OCI e convertido a cloratos ou per-
cloratos. Suas principais aplicacdes, seja como elemento seja na forma de
compostos oxiclorados, sdo em branqueadores (polpa de madeira para uso
na fabricagéo de papéis e em téxteis) ou na purificagao nas esta¢des de tra-
tamento de agua.

O bromo é obtido de salmoura ou da agua do mar. Ele é principalmente
usado na preparagéo de compostos organobromados, 0s quais s&o usados
em inseticidas, fibras retardadora de chama, como agente antidetonante de
gasolina e, algumas vezes, paralelo ao cloro como esterilizante e em trata-
mento de agua.

O iodo é obtido de sais de iodeto e de salmoura pela oxidagao pelo clo-
ro, frequentemente como um estagio intermediario da concentragao de iode-
tos. E usado principalmente como organoiodados na indGstria farmacéutica,
fotografica, de pigmentos, esterilizac&o e producéo de borracha.

Astato existe apenas como isétopos radioativos, todos com uma meia
vida muito curta (*"Att,,, = 7 horas 20 minutos; *°Att, , = 8 horas 30 minutos).
Podemos prepara-lo a partir do bismuto: *Big, + “He,” — “"At. + 2'n;
. Devido a meia vida muito curta dos seus isétopos, a quimica deste elemento
€ pouco conhecida.

Devido o flaor ser o elemento mais eletronegativo, ele possui apenas o
estado de oxidacdo —I. Os outros elementos tém estado de oxidagao variado
(Tabela 34).
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Tabela 34

Estados de oxidacao e abundancia dos elementos dos halogénios

Elemento Simbolo  Abundancia ppm WILIETER | [ Estados de Disponibilidade

relativa encontrado Oxidacao
Fldor F 544 130 Gas -| Comum
Cloro v 126 200 Géis bl I, Comum
+V, +VI, +VII
Bromo Br 25 470 liquido | bl Comum
' Y +V, 4V,
. -1+, I+,
lodo | 0,46 620 Solido Al Comum
) i »
Astato At L+, ), Muito raro
+V,

Na tabela 35, encontramos algumas propriedades dos elementos e de
suas moléculas diatdmicas.

Tabela 35
Propriedades dos elementos do grupo 17 e de suas moléculas diatomicas
Molécula diatomica X,
12 Energia Elétron Eletrone- Ponto Caa AH de
Lo . . ~ Ponto de Distancia s
Elemento  deionizacdo  afinidade  gatividade de  de fusao ebulicio °C XX (pm) dissociacao
KImol KImol Pauling o ¢ p KImol
F 1681 328 4,193 -218,6 -188,1 143 158,8
cl 1251 349 2,869 -101,0 -34,0 199 242,6
Br 1140 325 2,685 -1,5 59,5 228 192,8
I 1008 295 2,359 113,6° 185,2 266 151,1
At 930° 270° 2,39 302

2 sublima; ® valor aproximado.

12.1. Reatividade dos halogénios

A reatividade dos halogénios decresce do flior para o iodo. Como podemos

verificar através dos potenciais padréo para a semi-reagéo 1/2X, + & — X- _

" Mostrados na tabela 36, o fitior & o agente mais ox.ida.nte dos halogénios. Soﬂﬁzrﬁéoo_dgéiﬂgl?nis
O fldor reage com todos os elementos da tabela periddica, exceto com 0s  posteriormente nesta
gases nobres: hélio, nednio, argénio. Em todos os casos, exceto para os ou-  unidade.

tros gases nobres - oxigénio e nitrogénio -, os compostos de flUor resultam da

direta reacdo com os elementos, sem catalisador. Cloro e bromo também se

combinam com muitos elementos pela agéo direta. Ja o iodo € menos reativo

e n&o reage com alguns elementos, como, por exemplo, o enxofre.
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Tabela 36

Potenciais de oxireducao dos calcogénios

Halogénio Potencial de oxidacao para semireacao 1/2X, + ¢ —> X'm
F 2,87
Cl 1,36
Br 1,07
| 0,54
As

Exceto o flGor, que apresenta somente estado de oxidacdo —I, todos os
outros elementos do grupo tém compostos com estado de oxidagao positivo
com o oxigénio, o flior e halogénios mais pesados.

12.2. Oxidos
Os 6xidos s&o mostrados na tabela 37.

Tabela 37

Oxidos do cloro, bromo e iodo. b ponto de fusio,

d temperatura de decomposicao. Valores de temperatura em C.

Estado de Oxidacao Cloro Bromo lodo
| Cl0(fa2) Br,0 (d a-16)
I Clo, (fa16) Br0, (d a -40) 1,0, (d a 130)
Il 1,0, (da>100)
Vv 1,0, (d a>300)
R BrO,ou Br,0. (da
3 378
Vi C1,0, (b a 203) 20)
Vil C1,0, (b a 80) Br,0,

A estabilidade dos 6xidos € maior para os 6xidos de iodo, sendo os de
bromo os mais instaveis. Os éxidos de bromo decompdem-se em temperatu-
ras proximas a do ambiente. A instabilidade dos éxidos dos halogénios & gran-
de a ponto de poderem explodir quando submetidos a choques ou mesmo por
exposicao a luz.

Na tabela 37, ndo apresentamos 6xidos com o flior porque os compos-
to binarios destes dois elementos sdo chamados de fluoretos devido a eletro-
negatividade do fltor (4,193) ser maior do que a do oxigénio (3,61) e, portanto,
0 oxigénio nao se apresenta como um oxido (estado de oxidagao —Il). Sao os
seguintes os possiveis fluoretos com o oxigénio: OF,, O,F,, O,F,.



12.3. Oxoéacidos

Oxoéacidos com os estados de oxidacéo |, lll, V e VIl sdo encontrados com
os halogénios, inclusive com o fldor. Dennis e Rochow, em 1933, comuni-
caram que tinham evidéncias da formacao deste oxifluoreto, entretanto, em
1934, Cady, contestou a interpretacao dos resultados de Dennis e Rochow.
Somente em 1968, este composto foi isolado. As estruturas propostas para os
oxihaletos sao tetraedrais contendo o halogénio no centro do tetraedro e fortes
interagdes pr - nd que ocorrem entre os orbitais p do oxigénio e os orbitais d
vazios dos halogénios. O fltor, por ndo possulir orbital d de energia apropriada,
apresenta apenas um oxifluoreto e, assim mesmo, bastante instavel.

Tabela 38

Quimica Inorgénica Descritiva

Oxoacidos dos halogénios

Tipo Denominacao Estabilidade
HOX Hipohalosos X = F, Cl, Br, | Todos sdo instéaveis e sdo conhecidos somente em solugdo aquosa.
HXO, Acidos halosos X = Cl Somente € conhecido o dcido cloroso. Possivelmente, 0 HBr0, possa ser preparado.

HX0 Acido halico X = CI, Br, |

3 iodidrico pode ser isolado no estado sélido.

HOX0,  Acido Pérhalico X = CI, B, |

12.4. Haletos
Podemos destacar entre os compostos binarios dos halogénios, os compos-
tos com o hidrogénio e os haletos idnicos, covalentes e em ponte.

Haletos com o hidrogénio s&o os compostos HX anidros e suas solu-
¢bes aquosas como acidos halogenidricos. Esses compostos s&o preparados
a partir da reacéo direta com o hidrogénio. Esta reac&o diminui do fllor para
o iodo. Com o fllor, a reagdo é violenta, como cloro no escuro é lenta, mas,
com a presenca de luz, ela é rapida e explosiva quando exposta ao sol. Com
o iodo a temperatura ambiente, a mesma reacao é lenta.

O HF é gasoso e téxico. Solugdes aquosas sdo chamadas de acido
fluoridrico e ndo pode ser manuseado em recipientes de vidro porque reage
com o silicio presente no vidro formando o [SiF J*. As principais aplicagées do
HF séo:

* Obtencao de clorofluorocarbonetos (freons ou como séo conhecidos CFC;
¢ Produgéo de AlF, e criolita sintetica (Na,AlF,) usados na extragéo de aluminio;
* Processos de obten¢ao de urénio enriquecido;

* Como catalisador na industria petroquimica;

* HF aquoso usado na indUstria do a¢o;

Cl< Br <. 0s oxiacidos cldricos e bromidricos existem somente em solugdo, mas o

0 acido perclorico e o periddico sdo conhecidos, assim como 0s seus sais. 0s
perbromatos eram desconhecidos até 1968 e ainda sao pouco comuns.

PA abreviacéo do termo
Para Analise — que
significa reagente a

ser utilizado para fins
analiticos.

Comercial reagente
quimico nao recomendado
para fins analiticos.
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* Producéo de herbicidas;
» Fabricac&o de fluoretos.

* HCI: Asolugdo deste gas é chamada de acido cloridrico na sua forma PAe
acido muriatico na forma comercial ou grau técnico

* HBre HIl: como o HF e o HCI, quando em solugao aquosa sao conheci-
dos como &cido bromidrico e iodidrico, respectivamente. O HBr tem sido
usado em sintese de produtos quimicos ou como catalisador de sinteses
de produtos organicos. O composto HI é utilizado na sintese de iodo e
como agente redutor.

» Haletos i6nicos: os compostos binarios ibnicos, contendo ions metalicos
com estados de oxidag&o positivos (1, II, ) sdo encontrados entre os halo-
génios e os elementos dos grupos 1 e 2 (exceto com o Be), e lantanideos.
Alguns metais de transicdo também apresentam haletos i6nicos.

* Haletos covalentes: Nos metais que apresentam valéncia variavel para
os estados de oxidacdo mais altos, os haletos sdo covalentes e aqueles
mais baixos s&o ibnicos. Os elementos mais eletronegativos, como B, P, Si,
apresentam haletos covalentes que hidrolisam facilmente com a agua.

12.5. Compostos interhalogenados

Compostos formados entre diferentes halogénios existem. Os halogénios mais
leves apresentam-se com o estado de oxida¢do —I, e os mais pesados possuem
um estado de oxidagao positivo. Todos os halogénios formam compostos do tipo
AB, alguns s&o muito instaveis como o IF e o BrF. Os compostos de formula AB,
e AB, ocorrem quando o atomo B € o fllor, e somente o ICl, € conhecido. Alguns
interhalogénios deste tipo sdo também instaveis. Para o estado de oxidagéo VI,
apenas o composto IF, foi isolado. Estes compostos s&o preparados pela agéo
direta entre os halogénios em condi¢Aes apropriadas. O IF, contudo, € preparado
pela fluoretagdo do IF,. Todos os interhalogénios s&o liquidos ou solidos volateis,
exceto o CIF, que possui ponto de ebulicéo de -100 C. Os demais apresentam
ponto de ebuli¢do na faixa de O C a 100 C. Nas tabelas 39 e 40, apresentamos
os interhalogénios e os seus anions conhecidos, respectivamente.

Tabela 39
AB AB3 AB5 ABT
CIF CIF3 (CIF5) If7
BrF BrF3 BrF5
(IF)n (IF3)n (IF5)n
BrCl 12C16

ICI
IBr
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Tabela 40
A3- AB4- ABG- ABS- An- An2-

Br3- ICI2- CIF4- BrF6- IF8- 15- 182-

13- CIBr2- BrF4- [F6- I7-
CIF2- [Br2- IF4- 18-
BrF2- BrF- ICl4- 12CI3-
BrCI2- IBrCl- ICI3F- 12CI2Br-

Brl2- (IF63-)

12.6. Pseudo-halogénios e pseudo-haletos

Um ndmero de radicais do tipo AB- mostram um paralelo entre eles e a quimi-
ca dos halogénios, por isto mesmo s&o denominados de pseudo-halogénios.
Na tabela 41, mostramos estas similaridades usando, como exemplo, o cloro.

Tabela 41

Similaridades entre halogénios e pseudo-halogénios

Caracteristica
Espécie atomica neutra
fon com carga -1
Formacéo de acidos

Formagao de compostos interhaloenados

Formacéo de sais de baixa solubilidade

com metais pesados.

Adicao a espécies insaturadas

Halogénio Pseudo-halogénio
0, (CN), [Co(C0),],
Cr CN [Co(CO),I
HCI HCN HCo(CO),
ICI, BrCl, CIF CICN ICo(CO),
AgCl, PbCl, AgCN AgCo(CO),
Cl, + HC=CH, [Co(CO),], + F,C=CF,
i .
—H-(=C-H %-KOC}@OqC: G Co(COJ+
H H F F

Na tabelas 42, apresentamos os pseudo-halogénios mais importantes.

Anion
CN-ion cianeto
SCN- ion tiocianato
SeCN- ion selenocianato
OCN- ion cianato
Anion
NCN? fon cianamida

Tabela 42
Acido X,
HCN cianeto de hidrogénio (CN), cianogénio
HSCN &cido tiocianico (SCN), tiocianogénio
(SeCN), selenocianogénio
HOCN &cido cianico
Acido X,
H,NCN cianamida
HONC &cido fulminico

ONC ion fulminato
N3' azida

HN, azoteto de hidrogénio

131



Rugusto Leite Goelho

13. Grupos dos Gases Nobres — Grupo 18

Os elementos do grupo 18 sdo conhecidos como gases raros, gases
nobres ou inertes. Estes nomes ainda sdo muito usados, mas devemos
ressaltar que, com os conhecimentos atuais, estes nhomes n&o s&o muito
apropriados. Sabemos que o hélio € o segundo elemento mais abundante
no Sol e que 23% da massa do universo € deste elemento. Na Terra, ele
esta presente na atmosfera no percentual de 5,2 x 104% do volume, sendo
os percentuais do argbnio e nednio de 0,93% e 1,5 x 103% do volume,
respectivamente, o que significa que eles sdo mais abundantes do que
elementos, como o arsénio e bismuto. O xendnio e o radénio séo os ele-
mentos mais raros do grupo, estando presente na atmosfera com 1,1 x 10+
% e 8,7 x 10 %, do volume, respectivamente.

Quanto ao nome de gases nobres ou inertes, que significa que néo rea-
gem com outros elementos, € também questionado considerando que temos
compostos com o xendnio, como os que relataremos na analise deste grupo.

Podemos entao afirmar que todos os gases sédo encontrados na atmos-
fera terrestre em pequenas quantidades, sendo o raddnio o que apresenta
menor quantidade. Todos s&o obtidos pela destilacao fracionada do ar liquido.
O hélio é usado em trabalhos envolvendo atmosfera inerte, para encher ba-
I6es metereoldgicos, e em equipamentos de mergulho em substituicéo ao ni-
trogénio, por ser menos soluvel no sangue humano. O hélio liquido, cujo ponto
de ebulicdo é de 4,2 K, € usado em equipamentos de ressonancia magnética
nuclear (RMN) para controlar a temperatura do imé& super condutor. O arg6-
nio, que é o mais abundante, é obtido em maiores quantidades e mais barato.
E usado em estudos de laboratério quando se necessita de atmosfera inerte.
Quando aplicamos uma descarga elétrica em um ambiente rico destes gases,
eles emitem luz. No caso do nebnio, é a luz brilhante vermelho-alaranjado em
letreiros de neon. Temos também o flash de xenénio, laseres de hélio-nednio,
ion de argbnio e ion de cripténio. O raddnio é radioativo, sendo que o seu is6-
topo mais estavel tem uma meia vida de 3.825 dias.
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Damos a seguir algumas propriedades destes gases.

Tabela 43
Propriedades dos elementos do grupo 18
Elemento 12 Energia de Afinidade Entalpia de vaporizagao  Ponto de Pontode  Eletronega-tividade
ionizacdo kJmol*  Eletronica kimol* kJmol* fusao °C  ebuligdo °C de Pauling
He 2372 -48,2 0,08 -268,93 4,160
Ne 2081 -115,8 1,74 -248,61 -246,06 4,787
Ar 1521 96,5 6,52 -189,37 -185,86 3,242
Kr 1351 -96,5 9,05 -157,20 -153,35 2,966
Xe 1170 17,2 12,65 -111,80 -108,13 2,582
Rn 1037 18,1 -71 -62 2,60
Dados sobre abundéancia dos elementos do grupo dos gases nobres.
Tabela 44
Abundancia dos gases nobres
Elemento Simholo  Abundancia ppm  Estado fisico encontrado  Raio atomico oA  Disponibilidade
Hélio He 5,2x10* Gas 1,20 Comum
Nednio Ne 1,5x103 Gas 1,60 Comum
Argonio Ar 0,93 Gas 1,91 Comum
Criptonio Kr 1,1x10* Gas 2,00 Comum
Xendnio Xe 8,7x10% Gés 2,20 Comum
Raddnio Rn Gas Tracos

13.1. Reatividade dos elementos do Grupo 18

Este grupo, como originalmente 0 seu nome sugeria — gases nobres —, tem
baixa reatividade, mas, desde 1962, temos encontrado evidéncias de com-
postos com o flor e oxigénio. Compostos de coordenagéo, envolvendo o
xenobnio também foram descritos a partir dos anos 70 e, em 1989, quando o
primeiro composto, contendo a ligagéo Xe-C, podemos dizer que também s&o
encontrados os organoxendnios.

Sintese do Capitulo

Nesta mega unidade, tratamos dos grupos dos elementos representativos.
Para cada grupo, discutimos a ocorréncia na crosta terrestre, métodos de
obtengéo, propriedades fisicas e quimicas. Também s&o abordados tdpicos
sobre as estruturas de alguns compostos. Dentre os compostos formados por
estes elementos representativos, chamamos a atengao para aqueles forma-
dos com o hidrogénio, o oxigénio e halogénios, entre outros. Devido a esta
vasta descricdo dos elementos quimicos, chamamos esta parte da Quimica

. .. . . Faca de calceddnia de
Inorganica de Quimica Inorganica Descritiva. 1000 — 1200 A.C
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Mica

Cassiterita

Galena

Feldespato

Saiba mais

Areia: material de origem mineral finamente dividido em granulos; composta basica-
mente de didxido de silicio, com 0,063 a 2 mm.

Forma-se a superficie da Terra pela fragmentagao das rochas por erosao, por agdo do ven-
to ou da dgua. Através de processos de sedimentag¢ao, pode ser transformada em arenito.
Quartzo: o mais abundante mineral da Terra (aproximadamente 12% vol.). Possui estru-
tura cristalina trigonal composta por tetraedros de silica (didxido de silicio, Si02).
Ametista: uma variedade violeta ou purpura do quartzo, muito usada como ornamento.
Agata (ag’ it): termo aplicado n3o a uma espécie mineral distinta, mas a um conjunto
de varias formas de silica, principalmente calceddnia

Calced6nia: uma das variedades criptocristalinas do mineral quartzo, tendo um brilho graxo.
Asbesto: do grego “indestrutivel”, “imortal”, “inextinguivel”), também conhecido como
amianto do grego, sem sujidade sem macula.

Feldspato: (do aleméo feld, campo; e spat, uma rocha que ndo contém minério) é o
nome de uma importante familia de minerais, do grupo dos tectossilicatos, constituintes
de rochas que formam cerca de 60% da crosta terrestre. Cristalizam nos sistemas triclinico
ou monoclinico.

Argila: E formada pela alteragdo de certas rochas, como as que tém feldspato, e pode
ser encontrada préxima de rios, muitas vezes formando barrancos nas margens. Apre-
senta-se nas cores branca e vermelha. A argila é uma familia de minerais filossilicati-
cos hidratados, aluminosos de baixa cristalinidade e diminutas dimensdes (particulas
menores do que 1/256 mm ou 4 um de didmetro), como a caolinita, Esmectita, mont-
morillonita, etc. Apresentam-se geralmente estdveis, nas condi¢des termodinamicas e
geoquimicas da superficie terrestre ou de crosta rasa.

No solo, a fragdo de argila, componente comum das lamas ou barro, como sdo conhecidos
popularmente, é constituida de minerais desse grupo das argilas aos quais agregam-se
hidréxidos coloidais floculados e diversos outros componentes cristalinos ou amorfos.

O termo argila também é usado na classificagdo granulométrica de particulas.

Mica: Este grupo de minerais inclui diversos minerais proximamente relacionados, do
grupo dos filossilicatos, que tém a divisdo basal altamente perfeita. Todos sdo cristais
monoclinicos, com tendéncia para pseudo-hexagonal, e sdo similares na composi¢do
qguimica. A divisdo altamente perfeita, que é a caracteristica mais proeminente da
mica, é explicada pela disposicdao hexagonal de seus atomos ao longo de planos su-
cessivamente paralelos.

A palavra “mica” pensa-se ser derivada do latim palavra “micare”, significando bri-
Iho, em referéncia a aparéncia brilhante deste mineral (especial quando em escalas
pequenas).Na classificagdo das cores, possui cor alocromatica devido a variedade de
cores (branca, preta, marrom, roxo, verde). Sua dureza na escala de Mohs é 1,0.
Carbeto de calcio: Popularmente chamado de carbureto de calcio e, muitas vezes, ape-
nas como “carbureto”, € o composto quimico com a férmula CaC,. O carbeto de célcio
é produzido industrialmente em um forno de arco elétrico carregado com uma mistura
de cal e carvao a aproximadamente 2000 °C. Este método ndo tem sido mudado desde
sua invengao em 1888:

Ca0O + 3C > CaC, + CO

Cassiterita ou cassiterite: (6xido de estanho, SnO2) é um mineral de estanho. Ge-
ralmente opaca, sendo translucida quando em pequenos cristais, com cor purpura,
preta, castanha-avermelhada ou amarela

Galena, ou sulfeto de chumbo PbS natural: E o mais comum dos minérios do chumbo.

Ill «“ |n “
’ ’
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do Processo de Ensino-Aprendizagem de Ciéncias — UECIENCIAS (FINEP/
UECE - 2005 — atual), Coordenador do Curso de Especializagdo em Ensino
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de Coordenacao tendo publicado dois livros, estando outros dois livros no pre-
lo, 11 artigos em periédicos e anais e 52 comunicagdes em congressos.



©080

A néo ser que indicado ao contrério a obra Quimica Inorganica Descritiva, disponivel em: http://educapes.capes.
gov.br, esta licenciada com uma licenga Creative Commons Atribuigdo-Compartilha Igual 4.0 Internacional
(CC BY-SA 4.0). Mais informagdes em: <http://creativecommons.org/licenses/by-sa/4.0/deed.pt_BR. Qualquer
parte ou a totalidade do conteldo desta publicagdo pode ser reproduzida ou compartilhada. Obra sem fins lucrati-
vos e com distribuicdo gratuita. O contetdo do livro publicado é de inteira responsabilidade de seus autores, ndo
representando a posi¢éo oficial da EAUECE.



Quimica

iel a sua missao de interiorizar o ensino superior no estado Ceara, a UECE,
como uma instituicdo que participa do Sistema Universidade Aberta do
Brasil, vem ampliando a oferta de cursos de graduacgao e pds-graduagao
na modalidade de educacgado a distancia, e gerando experiéncias e possibili-
dades inovadoras com uso das novas plataformas tecnolégicas decorren-
tes da popularizacao da internet, funcionamento do cinturdo digital e
massificacdo dos computadores pessoais.

Comprometida com a formacao de professores em todos os niveis e
a qualificacdo dos servidores publicos para bem servir ao Estado,
os cursos da UAB/UECE atendem aos padrdes de qualidade
estabelecidos pelos normativos legais do Governo Fede-
ral e se articulam com as demandas de desenvolvi-

mento das regides do Ceara.
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