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Modelo Atomico Rutherford-Bohr

O modelo proposto por Rutherford foi aperfeicoado por Bohr. Baseando-se nos estudos feitos em relagdo ao espectro do
atomo de hidrogénio e na teoria proposta por Planck em 1900 (Teoria Quéntica), segundo a qual a energia ndo é emitida em forma
continua, mas em "pacotes”, denominados quanta de energia. Foram propostos os seguintes postulados:

1. Na eletrosfera, os elétrons descrevem sempre orbitas circulares ao redor do nlcleo, chamadas de camadas ou niveis de energia.

2. Cada camada ocupada por um elétron possui um valor determinado de energia (estado estacionario).

3. Os elétrons s6 podem ocupar 0s niveis que tenham uma determinada quantidade de energia, ndo sendo possivel ocupar estados
intermediarios.

4. Ao saltar de um nivel para outro mais externo, os elétrons absorvem uma quantidade definida de energia (quantum de energia).
Energia
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5. Ao retornar ao nivel mais interno, o elétron emite um quantum de energia (igual ao absorvido em intensidade), na forma de luz de
cor definida ou outra radiagdo eletromagnética (féton).

Energia
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6. Cada érbita € denominada de estado estacionario e pode séf dééﬂignada porletras K, L, M, N, O, P, Q. As camadas podem
apresentar:

K =2 elétrons
L = 8 elétrons
M =18 elétrons
N = 32 elétrons
O = 32 elétrons
P = 18 elétrons
Q = 8 elétrons

7. Cada nivel de energia € caracterizado por um numero quéntico (n), que pode assumir valores inteiros: 1, 2, 3, etc.
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Modelo Atomico Atual
(Niels Bohr)
A teoria de Bohr explicava muito bem o que ocorria com o atomo de hidrogénio, mas apresentou-se inadequada para

esclarecer 0s espectros atdbmicos de outros atomos com dois ou mais elétrons.




Até 1900 tinha-se a idéia de que a luz possuia carater de onda. A partir dos trabalhos realizados por Planck e Einstein, este
ultimo propds que a luz seria formada por particulas-onda, ou seja, segundo a mecanica quantica, as ondas eletromagnéticas podem
mostrar algumas das propriedades caracteristicas de particulas e vice-versa. A natureza dualistica onda-particula passou a ser aceita
universalmente.

Em 1924, Louis de Broglie sugeriu que os elétrons, até entdo considerados particulas tipicas, possuiriam propriedades
semelhantes as ondas.

A todo elétron em movimento esta associada uma onda caracteristica (Principio da Dualidade)

Ora, se um elétron se comporta como onda, como é possivel especificar a posi¢do de uma onda em um dado instante?
Podemos determinar seu comprimento de onda, sua energia, e mesmo a sua amplitude, porém ndo ha possibilidade de dizer
exatamente onde est4 o elétron.

Além disso, considerando-se o elétron uma particula, esta é tdo pequena que, se tentassemos determinar sua posicéo e
velocidade num determinado instante, os préprios instrumentos de medic&o iriam alterar essas determinagbes. Assim, Heisenberg
enunciou o chamado Principio da Incerteza:

Nao é possivel determinar a velocidade e a posigao de um elétron, simultaneamente, num mesmo instante.

Em 1926, Erwin Schrddinger, devido a impossibilidade de calcular a posigdo exata de um elétron na eletrosfera, desenvolveu uma
equagdo de ondas (equagdo muito complexa, envolvendo célculo avangado, € ndo tentaremos desenvolvé-la aqui), que permitia
determinar a probabilidade de encontrarmos o elétron numa dada regido do espaco.

Assim, temos que a regido do espago onde é maxima a probabilidade de encontrarmos o elétron é chamada de orbital.

1. Ndmeros Quanticos
Schradinger propds que cada elétron em um atomo tem um conjunto de quatro numeros quanticos que determinam sua
energia e o formato da sua nuvem eletronica, dos quais discutiremos dois:

A. Numero Quantico Principal (n)
O numero quéntico principal esta associado a energia de um elétron e indica em qual nivel de energia esta o elétron. Quando
n aumenta, a energia do elétron aumenta e, na média, ele se afasta do nucleo. O nimero quantico principal (n) assume valores

inteiros, comegando por 1.
n=1,234567 .
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B. Niimero Quantico Secundario (¢)
Cada nivel energético é constituido de um ou mais subniveis, 0s quais s&o representados pelo nimero quantico secundario,
que esta associado ao formato geral da nuvem eletronica.
Como os nimeros quanticos n e ¢estdo relacionados, os valores do nimero quantico #serdo nimeros inteiros comegando por 0 (zero)
e indo até um méximo de (n—1).
F=0,1,2,..4n-1)
Para os atomos conhecidos, teremos:
f=0,1,2 3
5, po d. £ (tipo de subnivel)
O niimero méximo de elétrons em cada subnivel é:
 Subnivel s p d f
N méximo

¥ 2 6 10 14
de elétrons

C. Nimero Quéntico magnético (m)
Identifica o orbital em que o elétron se encontra, uma vez que cada subnivel é composto por varios orbitais (apenas o
subnivel s possui apenas 1 orbital).
Seus valores variam de —¢ a +¢, inclusive zero. Veja:
Subsivel s: 0
Subsivel p:-101
Subsivel d: -2-1012
Subsivel f: -3-2-1012

D. Numero Quéntico spin (s)

Indica a orientacdo do elétron ao redor do seu proprio eixo. Como existem apenas dois sentidos possiveis, este nimero
quantico assume apenas os valores -1/2 e +1/2, indicando a probabilidade dos 50% do elétron estar girando em um sentido ou no
outro.



A distribuigdo Eletronica

Nos descreve o arranjo dos elétrons em um atomo, fornecendo o numero de elétrons em cada nivel principal e subnivel. Os
elétrons preenchem os subniveis em ordem crescente de energia. Um subnivel deve estar totalmente preenchido para depois
iniciarmos o preenchimento do subnivel seguinte.
O cientista Linus Pauling formulou um diagrama que possibilita distribuir os elétrons em ordem crescente de energia dos niveis e
subniveis.

Diagrama de Linus Pauling
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Exercicio

1. Um atomo X de nimero de massa igual a 63 € nimero de néutrons igual a 36, éisétono de um atomo Y, de nimero de massa 64 e
isbbaro de um atomo Z que possui 34néutrons. Em relagdo a esses atomos, é correto afirmar que as configuragdes de X*2, Y*2e Z*2
sao, respectivamente,

a) [Ar] 4s'3d8; [Ar] 4523d5 e [Ar] 4523d°
b) [Ar] 4s23d5; [Ar] 45236 e [Ar] 4s23d”
c) [Ar] 3d54s2; [Ar] 3d64s2 e [Ar] 3d%s?
d) [Ar] 3d7; [Ar] 3d® e [Ar] 3d°
e) [Ar] 4s23d5; [Ar] 4s23d8 e [Ar] 4s'3d8

2. Os fogos de artificio utilizam sais de diferentes metais adicionados a pélvora e, quando explodem, produzem cores variadas.

Sais de Coloracéio
Bério Verde
Césio Azl daro
Potdsao Wioleta
Sddin Anarelo
Cdlcio Wermelho

As diversas cores sdo produzidas quando os elétrons dos ions metélicos retornam para niveis de menor energia, emitindo radiagoes
coloridas. Esse fendmeno pode ser explicado pela Teoria Atbmica proposta por:

a) Thomson

b) Dalton

c) Bohr

d) Lavoisier
e) Rutherford

3. O ion Fe**, que faz parte da molécula de hemoglobina e integra o sistema de transporte de oxigénio no interior do corpo, possui 24
elétrons e nimero de massa igual a 56. O nimero atémico e o nimero de néutrons desse ion correspondem, respectivamente, a:
a)Z=26en=230.

b)Z=24en=30.

c)Z=24en=32

d)Z=30en=24.

e)Z=26en=32

4. A luz amarela das ldmpadas de vapor de sddio usadas na iluminagao publica € emitida pelo decaimento da energia de elétrons
excitados no atomo de sddio. No estado fundamental, certo elétron deste elemento se encontra no segundo nivel de energia, num
orbital p.

Os valores dos nimeros quanticos que podem caracterizar esse elétron s&o:



an=2;1=1,m=2;s=-1/2
byn=2=2;m=-2;5=-1/2
c)n=2;1=1,m=-1;s=+1/2
dn=2;1=0;m=0;s=+1/2
e)n=2;1=2;m=-1;s=+1/2

5. O reagente sdlido na bolsa 1 apresenta um cation metalico oriundo de um atomo que perdeu dois elétrons. Sobre o elétron
diferenciado (ultimo elétrons a ser distribuido) desse atomo, no estado fundamental (eletricamente neutro), tém-se, como nimeros
quanticos principal, secundario (azimutal) e magnético, respectivamente, os seguintes valores:

ajn=4;1=0em=0

byn=3;1=0em=+1

)
c)n=4;1=+1em=0
dn=3;I=+1em=-2
e)n=3;1=+2em=+3



