Aula 5

PROPRIEDADES PERIODICAS

META

Identificar a organizagéo da tabela periddica.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno devera:
classificar os elementos pela configuracao eletrénica e
correlacionar as propriedades periddicas.

PRE-REQUISITOS
Reconhecimento dos niumeros quanticos e representagéo da distribuicao eletrénica nos
orbitais do atomo.
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Nesta aula, n6s vamos falar da tabela periddica, do seu surgimento e
das propriedades periddicas dos elementos. A tabela periddica, ferramenta
mais importante que os quimicos utilizam para organizar fatos quimicos,
surgiu a partir de padrées periddicos nas configuragoes eletronicas dos
elementos. Como visto anteriormente, os atomos tendem a reagir de ma-
neira a adquirirem uma configuragao eletronica em seu nivel mais externo
semelhante a do gas nobre existente na mesma coluna. Assim, os elementos
de uma mesma coluna contém o mesmo numero de elétrons em seus orbi-
tais do nivel mais externo, ou orbital de valéncia. Por exemplo, vejamos
as distribuicoes eletronicas dos elementos oxigénio e enxofre a seguir: O
([He]2s°2p*) e S ([Ne]3s*3p*). Ambos sio membros do grupo 6.4, e a simi-
laridade na ocupagao de seus orbitais de valéncia s e p leva as similaridades
de propriedades.

A descoberta de novos elementos quimicos tem sido um processo de
avanco desde os tempos antigos. Alguns elementos, como o ouro, aparecem
na natureza na forma elementar e foram descobertos ha milhares de anos.
Por outro lado, alguns elementos sao radioativos, intrinsecamente instaveis
e s6 passamos a conhecé-los com a tecnologia do século XX. A medida
que o nimero de elementos conhecidos aumenta, os cientistas comegam a
investigar as possibilidades de classifica-los.

Pepita de ouro (Fonte: http://www.cdce.sc.usp.br).

Em 1869, Dmitri Mendeleev, na Russia, e Lothar Meyer, na Alemanha,
publicaram esquemas de classificagdo praticamente idénticos. Os dois cien-
tistas observaram que as similaridades das propriedades fisicas e quimicas
tornam a se repetir periodicamente quando os elementos sio distribuidos
em ordem crescente de massa atOmica. Portanto, as tabelas desenvolvidas
por Mendeleev e Meyer foram precursoras da tabela periédica moderna.
Posteriormente, alguns problemas nas versoes anteriores da tabela periddica



foram esclarecidos com o conceito de numero atémico quando, em 1913,
dois anos ap6s Rutherford propor o modelo atémico do atomo, um fisico
inglés chamado Henry Moseley (1887-1915) desenvolveu o conceito de ni-
mero atémico. Portanto, a tabela periédica moderna organiza os elementos
em ordem crescente de numero atémico.

Dmitri Mendeleev (Fonte: http://pmi.itmonline.com).

Julius Lothar Meyer (Fonte: http://con-
tent.answers.com).

Anteriormente, a0 estudarmos a estrutura atomica, nés aprendemos
como os elétrons estiao arranjados nos atomos. Vimos também que existe
um conjunto de atomos que compdem a tabela periddica, denominados
de GASES NOBRES, e que todos os demais elementos reagem buscando
adquirir a configuragao de um deles.

Para entendermos as propriedades periddicas, inicialmente precisamos
saber que a Tabela Periddica (Figura 22) é composta por grupos ou familias
(colunas) e perfodos ou camadas eletronicas (linhas), de maneira que todos
os elementos de um mesmo grupo possuem o mesmo numero de elétrons
na ultima camada enquanto que, num mesmo periodo, todos os elementos
possuem o mesmo nimero de camadas eletronicas.
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Para entendermos a localizacio de cada elemento na tabela periddica,
basta verificar que a sua posi¢ao nos diz sua configuracao imediatamente.
Portanto, todos os elementos do Grupo 1A tém um elétron atribuido a um
orbital s da enésima camada, para o qual 7 (nimero quantico principal) é
o nimero do periodo em que o elemento ¢é encontrado (Figura 23). Este
raciocinio ¢é valido para todos os elementos dos demais grupos. Por exem-
plo, o potassio é o primeiro elemento na fileira com 7 = 4 (quarto periodo),
de forma que o potassio tem a configuracdo eletronica do elemento que
o precede na Tabela (A7) mais um elétron atribuido ao orbital 4s: [Ar]4s".
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Figura 23 - Configuragdes eletronicas e a Tabela Periddica. Os elétrons mais externos de um elemento
sao atribuidos aos otbitais indicados.



Uma vez entendida a localizacio dos elementos na Tabela Periédica,
o que de fato nds precisamos fazer para compreendermos as propriedades
periddicas que é o objetivo da nossa aula de hoje? Devemos, pois, entender
alguns conceitos que levaram a organizacao da tabela periédica moderna.
De concreto mesmo, precisamos entender:

* que muitas propriedades dos atomos dependem tanto da atragao li-
quida entre o nucleo e os elétrons externos (devido a carga nuclear efetiva)
quanto da distancia média desses elétrons para o nucleo;

e as tendéncias periddicas de trés propriedades-chave dos ato-mos:
tamanho atomico, energia de ionizagao (energia necessaria para remover
elétrons) e afinidade eletrdnica (energia associada a adi¢ao de elétrons);

¢ aimportancia dos tamanhos dos ions e suas configuracoes eletronicas.

Portanto, faremos agora uma abordagem sobre cada um destes con-
ceitos.

Para entendermos as propriedades dos atomos, devemos estar familia-
rizados ndo apenas com as configuragoes eletronicas, mas também com a
intensidade da forca de atracio entre o nicleo e os elétrons mais externos.
A lei de Coulomb de atragao indica que a for¢a da atragao entre as duas
cargas elétricas depende da magnitude das cargas e da distancia entre elas.
Portanto, a for¢a de atragdo entre um elétron e o nucleo depende da mag-
nitude da carga nuclear liquida agindo no elétron e da distancia média entre
o nucleo e o elétron. A for¢a de atragdo aumenta na mesma propor¢ao
que a carga nuclear, e diminui a medida que o elétron se fasta do nucleo.
Portanto, a carga nuclear efetiva ¢ a carga nuclear sentida por determinado
elétron em um atomo multieletronico, modificada pela presenca de outros
elétrons. Em outras palavras, a carga nuclear efetiva, Z*, agindo em um
elétron ¢ igual ao nimero de prétons do nicleo, Z, menos o nimero de
elétrons internos, S, em questao:

E importante que fique claro que qualquer densidade eletrénica entre
o nucleo e um elétron mais externo diminui a carga nuclear efetiva agindo
em um elétron mais externo. Diz-se que a densidade eletronica relativa
aos elétrons mais internos blinda ou protege os elétrons mais externos da
carga total do nucleo.

O que de fato precisamos saber:
- a carga nuclear efetiva ¢ a carga sofrida por um elétron em um atomo po-
lieletronico;

Ver glossario no
final da Aula



- a carga nuclear efetiva ndo ¢é igual a carga no nucleo devido ao efeito dos
elétrons internos;

- 0s elétrons estdo presos ao nucleo, mas sio repelidos pelos elétrons que os
protegem da carga nuclear;

- a carga nuclear sofrida por um elétron depende da sua distancia do nucleo
e do nimero de elétrons mais internos;

- quando aumenta o numero médio de elétrons protetores ($), a carga nuclear
efetiva (Z*) diminui;

- quando aumenta a distancia do nucleo, (§) aumenta e (Z*) diminui.

Vejamos agora um exemplo:

O magnésio (numero atomico 12), por exemplo, tem configuragiao
eletronica [Ne]3s® A carga nuclear do dtomo é 127, e a camada mais interna
de Ne consiste de dez elétrons. Era de se esperar que cada elétron mais
externo sofresse uma carga nuclear efetiva de aproximadamente 12 - 10 =
2", como mostrado de modo simplificado na Figura 24 (a). Entretanto, esse
calculo subestima a carga nuclear efetiva porque os elétrons mais externos
de um atomo tém muitas probabilidades de estar no cerne, como mostrado
na Figura 24 (b). De fato, calculos mais detalhados indicam que a carga
nuclear efetiva agindo nos elétrons mais externos do Mg ¢ na realidade 3,3".

— (+) =) H Placas eletricamente carregadas

e .munu

Tela
fluorescente

Cao
' dos elétrons
Alta voltagem Magneto

Figura 24 - (a) A carga nuclear efetiva sofrida pelos elétrons de valéncia do magnésio depende principalmente da carga
12+ do nucleo e da carga 10- do cerne de nednio. Se o cerne de nednio fosse totalmente eficiente em blindar os elétrons
de valéncia do nucleo, cada elétron de valéncia sofreria uma carga nuclear efetiva de 2+. (b) Os elétrons 3s tém alguma
probabilidade de estar dentro do cerne de Ne. Como conseqiiéncia da “penetragio”, os elétrons mais internos nao sio
totalmente eficientes em blindar os elétrons 3s do nicleo. Assim, a carga nuclear efetiva sofrida pelos elétrons 3s é maior
que 2+ (Fonte: Brown, 2005, p. 221).
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TAMANHO DE ATOMOS E IONS

Uma das propriedades mais importantes de um atomo ou fon é o
tamanho. Bem, conforme foi visto no aula anterior, um orbital eletronico
nao tem nenhum limite bem definido além do qual o elétron nunca vagueia.
Como podemos entdo definir o tamanho de um atomo?

Uma das maneiras mais simples e uteis ¢ definir o tamanho atémico
como a distancia entre os atomos em uma amostra do elemento. Vejamos
por exemplo: consideremos uma molécula diatomica simples. Neste caso,
a distancia entre os dois nucleos ¢ denominada distancia de ligacao e, se os
dois atomos que formam a molécula sio os mesmos, metade da distancia
de ligacao é denominada raio covalente do atomo (Figura 25).

Distribuicao .
eletrénica Raio atdmico
na molécula de

\ van der Waals

Raio
atomico

covalente, %d

Figura 25 - Uma molécula diatomica simples. A distancia entre os dois nucleos é deno-
minada distdncia de ligagdo. (Fonte: Brown, T. L.; et al. Quimica, a ciéncia centra, p. 222).

No entanto, devemos chamar a atengdo para o fato de que essa abor-
dagem para a determinagao dos raios atdmicos somente se aplica caso
existam compostos moleculares do elemento. Para os metais, o raio atbmico
pode ser estimado a partir de medidas da distancia entre os atomos em um
cristal do elemento.

TENDENCIAS PERIODICAS
NOS RAIOS ATOMICOS

Como uma conseqiiéncia do ordenamento na tabela periddica, as pro-
priedades dos elementos variam periodicamente, e 0 tamanho atomico varia
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consistentemente através da tabela periddica. Ao examinarmos a Figura
26, observamos entio duas tendéncias interessantes:

- em cada coluna (grupo) o numero atomico tende a crescer de cima para
baixo. Esta tendéncia resulta do aumento do nimero quantico principal (7)
dos elétrons do nucleo, fazendo com que o atomo aumente de tamanho;
- em cada periodo o raio atomico tende a diminuir quando vamos da es-
querda para a direita. O principal fator influenciando esta tendéncia é o
aumento da carga nuclear efetiva (Z") 2 medida que nos movemos ao longo
do periodo.
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Figura 26 - Raios atomicos de ligacio para os primeiros 54 elementos da tabela periédica. A altura
da barra para cada elemento é proporcional ao seu raio, fornecendo uma vista dos raios em ‘mapa
de relévos’. (Fonte: Brown, T. L.; et al. Quimica, a ciéncia centra, p. 222).

Os tamanhos dos fons sao baseados nas distancias um do outro em
compostos ionicos. Como o tamanho de um atomo, o tamanho de um fon
depende de sua carga nuclear, do numero de elétrons que ele possui e dos
orbitais nos quais os elétrons de nivel mais externo localizam-se. Portanto,
¢ interessante que as seguintes tendéncias sejam observadas:

- Os cations deixam vago o orbital mais volumoso e sao menores do que
os atomos que lhes dao origem (Figura 27).

- Os 4nions adicionam elétrons ao orbital mais volumoso e sao maiores
do que os atomos que lhe dao origem.

- Para fons de mesma carga, o tamanho do fon aumenta a medida que des-
cemos em um grupo na tabela periddica;

- Todos os membros de uma série isoeletronica tém o mesmo numero de
elétrons.

Quando a carga nuclear aumenta em uma série isoeletronica, os ions
tornam-se menores:
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Figura 7 - Comparagées dos raios em A, de dtomos neutros e fons para varios dos grupos de ele-
mentos representativos (Fonte: Brown, T. L.; et al. Quimica, a ciéncia central, p. 224).

A facilidade com que os elétrons podem ser removidos de um atomo
¢ um indicador importante do comportamento quimico dele. Assim, a
energia de ioniza¢ao de um atomo ou fon ¢ a energia minima necessaria
para remover um elétron de um atomo ou fon gasoso isolado em seu esta-
do fundamental. As energias de ionizagdo para os elementos do sédio até
o argdnio estio relacionadas na Tabela 04. F importante ficou claro que
existem variagoes nas energias de ionizagao sucessivas e que ha um acen-
tuado aumento na energia de ionizagao quando um elétron mais interno é
removido. Vejamos a seguir:

- A primeira energia de ionizagdo, I, € a quantidade de energia necessaria
para remover um elétron de um atomo gasoso:

Na(g) ® Na+<g) + e-.

- A segunda energia de ionizagao, [, € a energia necessaria para remover um
elétron de um fon gasoso:

+ 2+
+ e
Na (g>®Na o Te

- Quanto maior a energia de ionizagao, maior ¢ a dificuldade para se remo-
ver o elétron.



Particulas desviadas A maioria das particulas

Tela circular fluorescente

Tabela 4 - Valores das energias de ionizagdo sucessivas, I, para os elementos
do sédio até o atgonio (KJ/mol) (Fonte: Brown, LeMay, Bursten. Quimica a
ciéncia central, 9 ed, 2005, p. 228).

- A energia de ioniza¢ao diminui a medida que descemos em um grupo,
e isso significa que o elétron mais externo é mais facilmente removido ao
descermos em um grupo.

- A medida que o 4tomo aumenta, torna-se mais facil remover um elétron
do orbital mais volumoso.

- Geralmente a energia de ionizagdo aumenta ao longo do periodo porque
a0 longo de um petiodo Z aumenta e, consequentemente, fica mais dificil
remover um elétron.
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Figura 28 - Primeira energia de ionizac¢do versus numero atémico. Os pontos das letras (Li, Na, K
e Rb) marcam o inicio de um periodo (metais alcalinos), e os pontos das letras (He, Ne, Ar, Kr e
Xe) o fim de um periodo (gases nobres). Os pontos cinza indicam os elementos situados entre os

metais alcalinos e os gases nobres ao longo de cada periodo da tabela periédica. (Fonte: Brown,
LeMay, Bursten. Quimica a ciéncia central, 9 ed, p. 228).
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Figura 29 - As primeiras energias de ionizagdo para os elementos representativos nos primeiros
seis perfodos. A energia de ionizacio geralmente aumenta da esquerda para a direita e diminui de
cima para baixo. A energia de ionizagdo do astato nao foi determinada. (Fonte: Brown, T. L.; et al.
Quimica, a ciéncia central, 9 ed. p. 228).
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- Cations: os elétrons sdo primeiramente removidos do orbital com o maior
numero quantico principal, 7

Li (1s?2s) B Li* (1s?)
Fe ([Ar]3d° 45?) b F&* ([Ar]3d?)

- Anions: os elétrons sao adicionados ao orbital com o mais baixo valor
de 7 disponivel:

F (1s? 25 2p%) b F- (15 25? 2pF) °

Muitos atomos podem ganhar elétrons para formar fons carregados

negativamente. Portanto, o variacdo de energia que ocorre quando um

elétron ¢ adicionado a um atomo gasoso é chamada afinidade eletronica.
A Figura 30 mostra as afinidades eletronicas de alguns elementos. O valor

negativo indica que o processo ¢ exotérmico.

- A afinidade eletronica é o oposto da energia de ionizagao.

- A afinidade eletronica € a alteragdo de energia quando um atomo gasoso
ganha um elétron para formar um fon gasoso:

Cl@ +e ® Cl—@

- A afinidade eletronica pode ser tanto exotérmica (como o exemplo acima)
quanto endotérmica:

Ar® +e- ® Ar—@

H He
-73 >0
Li N (0] F Ne
—-60 >0 (—141|-328]| >0
Na P S Cl | Ar
—53 —72 |—200({—349( >0
K As | Se Br | Kr
—48 —78 | —195(—325( >0
Rb Sb | Te I Xe
—47 —103(—190| —295| >0

1A 2A 3A° 4A H5A 6A T7A BA

Figura 30 - Afinidades eletronicas em KJ/mol para os elementos representativos dos primeiros cinco
periodos da tabela periédica. Quanto mais negativa a afinidade eletronica, maior a atragio do dtomo
por um elétron. (Fonte: Brown, T. L.; et al. Quimica, a ciéncia central, 9 ed. p. 231).



Os raios atomicos e idnicos, as energias de ionizagao e as afinidades
eletronicas sao propriedades associadas aos atomos e aos seus fons. Entre-
tanto, para adquirirmos um entendimento mais amplo das propriedades
dos elementos, devemos também examinar as tendéncias periédicas que
envolvem conjuntos grandes de atomos. Pensando dessa forma, os elemen-
tos podem ser agrupados de modo mais amplo nas categorias de metais,
nao-metais e metaléides (Figura 31) e suas caracteristicas descritas abaixo: : Ver glossario no

final da Aula
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Figura 31 - Tabela periédica, mostrando metais, metal6ides, nio-metais e tendéncia no carater metalico. (Fonte: Brown, T.
L.; et al. Quimica, a ciéncia central, 9 ed. p. 232).

- O carater metalico refere-se as propriedades dos metais (brilhante
ou lustroso, maleavel e ductil. Os 6xidos formam sélidos i6nicos basicos
e tendem a formar cations em solu¢ao aquosa).

- O carater metalico aumenta a medida que descemos em um grupo.
- O carater metalico diminui ao longo do periodo.

- Os metais tém energias de ionizagao baixas.

- A maioria dos metais neutros sofre oxidacao em vez de reducio.



- Quando os metais sao oxidados, eles tendem a formar cations caracte-
risticos.

- Todos os metais do grupo 1A formam fons M+.

- Todos os metais do grupo 2A formam fons M2+.

- A maioria dos metais de transi¢ao tem cargas variaveis.

- A maior parte dos 6xidos metalicos é basica:

Oxido metilico + agua ® hidréxido metalico
Na,0, + H,0, ® 2NaOH _

- Os niao-metais apresentam um comportamento mais variado do que os
metais.

- Quando os nao-metais reagem com 0s metais, 0s nao-metais tendem a
ganhar elétrons:

metal + ndo-metal ® sal
2Al, + 3Br, , ® 2AlBr,

- A maior parte dos 6xidos nao-metalicos é acida:

6xido nao-metdlico + agua ® 4cido
PO, ., Tt HZO@ ® 4H PO4 »

10 (5)

- Os metaldides tém propriedades intermediarias entre os metais € 0s nao-
-metais. Exemplo: o $7 tem brilho metélico, mas é quebradico.
- Os metaldides sao famosos na industria de semicondutores.

Entao, via de regra, a carga dos metais alcalinos é sempre 1" ¢ a dos
metais alcalinos terrosos, sempre 2 em seus compostos. Entretanto, muitos
ions de metais de transi¢do tém cargas 2°; mas, cargas 17 e 3" também sio
encontradas (Figura 32).
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Figura 32 - As cargas de alguns fons comuns encontrados em compostos i6nicos. A linha em esca-
da divide os metais dos nio-metais e também separa cations de anions (Fonte: Brown, T. L.; et al.
Quimica, a ciéncia central, 9 ed. p. 233).

Grupo 1A: os metais alcalinos e algumas propriedades (Tabela 5)
- Todos os metais alcalinos sao macios.
- A quimica é determinada pela perda de seu tnico elétron s:

M®M+ ¢

- A reatividade aumenta ao descermos no grupo.
- Os metais alcalinos reagem com agua para formar MOH e gas hidrogénio:

2M® + ZHZO@ ® ZMOHW) + H, ©
- Os metais alcalinos produzem diferentes 6xidos ao reagirem com o 02:

4Li(y) + O, , — 2Li,0  (6xido)
2Na, + O, , — NaO,  (peroxido)

K,+0,,—KO (superoxido)

209
- Os metais alcalinos emitem cores caracteristicas quando colocados em
uma chama a alta temperatura.

- O elétron s € excitado por uma chama e emite energia quando retorna ao
estado fundamental.



Tabela 5 - Algumas propriedades dos metais alcalinos

Elemento Configuragio Ponto de fusdo Densidade Raio atdmico I,
eletronica (o] (g/em®) (A) (kJ/mol)
Litio [He]2s' 181 0,53 1,34 520
Sodio [NeJ3s' 98 0,97 1,54 496
Potéssio |Ar]ds’ 63 0,86 1,96 419
Rubidio [Kr)5s' 39 1,53 2,11 403
Césio [Xe]6s' 28 1,88 2,60 376

(Fonte: Brown, T. L.; et al. Quimica, a ciéncia central, 9 ed. p. 233).

Grupo 2A: os metais alcalinos terrosos e algumas propriedades (Tabela 6)
- Os metais alcalinos terrosos sao mais duros e mais densos do que os
metais alcalinos.

- A quimica é dominada pela perda de dois elétrons s:

M — M* + 2e.
Mg@ + CIZ@ — MgCIZ@
2Mg® +0, 0 2MgO®

- O Be nao reage com agua. O Mg reagira apenas com o vapor de agua.
Do Ca em diante:

Ca® + ZHZO@ — Ca(OH)z(a@ +H,,

Tabela 6 - Algumas propriedades dos metais alcalinos terrosos

Elemento Configuragio Ponto de Densidade Raio atdmico I,
eletrénica fusio (°C) (g/em’) (A) (kJ/mol)
Berilio [He]2s 1.287 1,85 0,90 899
Magnésio [Ne]3s” 650 1,74 1,30 738
Calcio [Ar)ds’ 842 1,54 1,74 590
Estroncio [Kr]5s® 777 2.63 1,92 549
Bario [Xe]6s’ 727 3,51 2,15 503

(Fonte: Brown, T. L.; et al. Quimica, a ciéncia central, 9 ed. p. 233).

- O hidrogénio é um elemento singular.

- Muito freqlientemente ocorre como um gés diatémico incolor, H..

- Ele pode tanto ganhar outro elétron para formar o fon hidreto, H, como
petder seu elétron para formar H™:

2Na® + HZ@ — 2NaH®

2H,, +0,, —2H,0,



- O ion H" é um préton. A quimica aquosa do hidrogénio ¢ dominada
lo H" | .
pelo H (aq)
Grupo 6A: os calcogénios e algumas propriedades (Tabela 7)
Ver glossario no
- Ao descermos no grupo, o carater metalico aumenta (o O, é um gas, o Te final da Aula
¢ um metaléide, o Po ¢ um metal).
- Ha duas formas importantes de oxigénio: O, e ozénio (O,). O ozb6nio
pode ser preparado a partir do oxigénio:

30,, — 20, AH = 2846 kJ.

- O ozo6nio possui um cheiro pungente e é toxico.

- O oxigénio (ou dioxigénio, O,) ¢ um agente de oxidagdo potente, uma vez
que o fon O* tem uma configura¢io de gis nobre.

- Existem dois estados de oxidagao para o oxigénio:

2- (por exemplo, H,O) e 7" (por exemplo, H,O,).

- O enxofre ¢ outro importante membro desse grupo.

- A forma mais comum do enxofte é o §® amatelo.

- O enxoftre tende a formar $* nos compostos (sulfetos).

Tabela 7 - Algumas propriedades dos elementos do grupo 6A.

Elemento Configuragio Ponto de Densidade Raio 1, (kJ/mal)
eletrénica fusio ("C) atdmico (A)

Oxigénio [He] 25'2p* -218 143g/L 0,73 1.314

Enxofre [Ne]3s'3p' 115 1,96 g/cm’ 1,02 1.000

Selénio [Ar]3d"asdp’ 221 4,82 g/em’ 1,16 941

Telurio [Kr]dd"5s'5p" 450 624 g/fem’ 1,35 869

Polénio [Xel%f”SdeszSp' 254 9.2 g,v’cm3 19 812

(Fonte: Brown, T. L.; et al. Quimica, a ciéncia central, 9 ed. p. 233).

Grupo 7A: os halogénios e algumas propriedades (Tabela 5)

- A quimica dos halogénios é dominada pelo ganho de um elétron para
formar um anion:

X, + 2e- — 2X-.
- O flaor ¢ uma das substancias mais reativas que se conhece:
2F,, +2H,0, —4HF + O, AH=-7589Kk].
- Todos os halogénios consistem de moléculas diatomicas (X).

- O cloro ¢ o halogénio mais utilizado industrialmente. Ele é produzido
pela eletrolise do sal grosso (NaCl):



2NaCl,, +2H,0, — 2NaOH  +H, +Cl, .

- A reagdo entre o cloro e a agua produz acido hipocloroso (HOCI) que
desinfeta a agua de piscina:

cl,, + H,0, — HCl  +HOCI .

- Todos os compostos dos halogénios com hidrogénio sao acidos fortes,
com excecao do HE

Tabela 8 - Algumas propriedades dos elementos do grupo 7A.

Elemento Configuragio Ponto de Densidade Raio I, (kJ/mol)
eletrénica fusio (°C} atémico (A)

Fltior [He]2s"2p" 220 1,65g/L 0,71 1681

Cloro [Ne]3s35° -102 321g/L 0,99 1251

Bromo [Ar3d 45’y 7.3 312g/em’ 1,14 1140

Todo [Kr]4d"5s5p° 114 493g/cm’ 1,33 1.008

Fonte: Brown, LeMay, Bursten. Quimica a ciéncia central, 9 ed, p. 233.

Grupo 8A: os gases nobres (Tabela 9)

- Todos esses sao nao-metais ¢ monoatémicos.

- Eles sdo notoriamente nao-reativos porque tém os subniveis s e p com-
pletamente preenchidos.

- Em 1962 o primeiro composto de gases nobres foi preparado:

XeF,, XeF, e XeF,.

- Até agora, os inicos outros compostos de gases nobres conhecidos sao
o KrF, e o HArE.

Elemento Configuragdo Ponto de Densidade Raio I, (k]/mal)
eletrénica ebuligio (K) (/L) atémico* (A)
Hélio 15 42 0,18 0,32 2372
Nednio [Hel2s’p* 271 0,90 0,69 2081
Argdnio [Ne]3s3p" 87,3 1,78 0,97 1.521
Criptonio [Ar]3d"4s'4p" 120 3,75 1,10 1.351
Xendnio [Kr]dd'"555p" 165 5,90 1,30 1.170
Radénio |Xe]af '5d"%6s"6p" 21 9,73 — 1.037

= Apenas 0s gases nobres mais pesados formam compostos quimicos. Assim, 0s raios atdmicos para os gases nobres tém valores estimados.

(Fonte: Brown, T. L.; et al. Quimica, a ciéncia central, 9 ed. p. 233).



A tabela periddica surgiu a partir de observagdes de padroes periddicos
nas configuragées eletronicas dos elementos, sendo que a disposigao atual
dos elementos s6 foi possivel apos a descoberta do conceito de numero
atomico.

O uso da tabela periodica é, sem sombra de duvidas, a ferramenta mais
importante que os quimicos utilizam para organizar fatos quimicos.

A compreensao da carga nuclear efetiva ¢ essencial para o entendimento
das propriedades periodicas.

Segundo o comportamento dos elementos, estes estdo agrupados na
tabela periddica como metais, nao-metais e metaldides.

-1 A ;
( [ L J
C‘A}fd“ prid A e——— __.f...(,..._.-t‘.'_u.-m.-ﬂ; .

Todg da,

3 e s m_.lnﬂ.\\q_{

- — = o T AR
e g Bt de 1O Sarhost At J—.{a;__‘(fé‘. 0 2 :

(e inado, 3

Gty Zozgo 0= /%
Vesy M=pt %-/42
Gosg He=pb H - st
C AR T Y 4
Fe=st Ro=iRy Jb-/70
N=G-53.  H =mo5é Orir
=g 799 C-6yv N=sd H=dw
2o Dt = Ty Caiz M
‘5{"‘: 7 ﬁ.:fg:ﬁ D -5 'ﬁﬁ—_/;f_g »4.—..-’}/5.;}
70 Iu=frd
7 = e Ai=%o?
e Sp=/287

Fo = -
& ﬁ:fﬁf Gl ot
74 kfz:.ﬂ)‘(i’ ﬁ:‘- %1

Tabela periddica de Mendeleev (Fonte: http://i133.photobucket.com).
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Papel da carga nuclear efetiva, Z’, determina as propriedades de um
atomo. A tabela periddica serve de guia para descrever as configuracoes
eletronicas dos elementos e dos fons monoatoémicos. As propriedades dos
atomos (tamanho, energia de ionizacao e afinidade eletrdnica) variam
quando movermos grupo abaixo ao longo de um periodo da tabela perio-
dica. As tendéncias periddicas gerais para essas propriedades sao:

- o tamanho atomico diminui ao longo de um petriodo e aumenta grupo
abaixo;

- a energia de ioniza¢ao aumenta ao longo de um periodo e diminui grupo
abaixo;

- a afinidade por um elétron geralmente aumenta ao longo de um periodo
e diminui grupo abaixo;

- o tamanho de um atomo pode ser estimado pelo raio covalente, com base
em medidas das distancias que separam os 4tomos em seus COmpostos
quimicos; Os cations, por sua vez sio menores que os atomos que lhes dao
origem; enquanto que os anions sio maiores que os atomos que lhes dao
origem. Para fons da mesma carga, o tamanho aumenta quando descemos
em uma coluna da tabela periddica.

Os elementos na mesma coluna da tabela periédica tém o mesmo
numero de elétrons nos orbitais de valéncia e que essa semelhanga na estru-
tura eletronica de valéncia leva as semelhancas entre os elementos em um
mesmo grupo. As diferengas entre os elementos no mesmo grupo surgem
em razao de seus orbitais de valéncia estarem em niveis diferentes.

-
1. Recorrendo a tabela periddica, organize (tanto quanto possivel) os se-
guintes 4tomos em ordem crescente de tamanho: P, | S, As, . Se. (Os
nameros atomicos dos elementos foram dados para ajuda-lo a localiza-los
mais rapidamente na tabela periddica.)

2. Trés elementos estao indicados na tabela periddica a esquerda. Baseado em
suas localizagoes, determine qual tera a segunda maior energia de ionizagao.



1. Dados os simbolos quimicos de quatro elementos, podemos usar suas
posicoes relativas na tabela periddica e as duas tendéncias que acabamos
de relacionar para prever a ordem relativa de seus raios atomicos.
Observe que o P e o S estio no mesmo periodo da tabela periddica,
com S a direita do P. Portanto, esperamos que o raio de S seja menor
que o de P. (O raio diminui 2 medida que vamos da esquerda para a
direita.). Igualmente, espera-se que o raio de Se seja menor que o de
As. Observamos também que As esta imediatamente abaixo de P e
que Se estd imediatamente abaixo de S. Portanto, esperamos que o
raio de As seja maior que o de P e que o raio de Se seja maior que o
do S (os raios aumentam a medida que descemos em grupo). A partir
dessas observacoes, podemos concluir que os raios seguem a seguinte
relagdo: S<P, P<As, S<Se e Se<As. Conseqiientemente, podemos
concluir que S tem o menor raio dos quatro elementos e que As tem o
maior. Usando essas duas tendéncias gerais, nao podemos determinar
se P ou Se tem o maior raio; indo do P para o Se na tabela periddica,
devemos descer (o raio tende a crescer) e ir para a direita (o raio tende
a diminuir). Na figura 3.6 vemos que o raio de Se (1,17 A) é maior
que o de P (1,10 A). Se vocé examinar cuidadosamente na figura 20,
descobrira que para os elementos representativos, 0 aumento no raio
na propor¢ao que descemos na coluna tende a ser o maior efeito.
Entretanto, existem excecoes.

Para conferir seu resultado consulte a Figura 26, onde encontramos:
S (1,02A) <P (1,10 A) <Se (1,17 A) < As (1,19 A).

2. Anilise e Planejamento: as localizagdes dos elementos na tabela
periddica permitem-nos determinar as configuragdes eletronicas dos
elementos. As maiores energias de ionizag¢ao envolvem a remogao dos
elétrons mais internos. Portanto, devemos procurar primeiro por um
elemento com apenas um elétron no nivel mais externo.

O elemento do grupo 1A (Na), indicado pelo quadrado vermelho,
tem apenas um elétron mais externo. A segunda energia de ionizagao
desse elemento esta associada, conseqlientemente, com a remog¢ao
de um elétron de cerne. Os outros elementos indicados tém dois ou
mais elétrons mais externos. Portanto, o sédio tem a segunda maior
energia de ionizacao.

Se consultarmos um manual de quimica, do tipo CRC Handbook of
Chemistry and Physics, encontraremos os seguintes valores para as
segundas energias de ioniza¢io (I12) dos elementos: Ca (1.145 k] / mol)
< S (2.251 kJ / mol) < Na (4.562 kJ/ mol).
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1. Arranje os seguintes elementos em ordem crescente de tamanho: Al,
B, C, K e Na. (Tente fazé-lo sem olhar a Figura 26 e depois confira o seu
resultado consultando os raios atbmicos necessarios).
2. Selecione o fon ou 0 4tomo que possui 0 maior raio nos seguintes pares:
a) Cl ou CI b) Al ou O
3. Qual dos grupos de elementos abaixo esta arranjado de maneira correta
em ordem crescente de energia de ionizagao?
a) C<S8i<Li<Ne b) Ne <S1 < C < Li
) Li<Si<C<Ne d) Ne<C<Si<Li
4. Compare os elementos Na, Mg, O e P.
a) Qual tem o maior raio atomico?
b) Qual tem a afinidade eletronica mais negativa?
c) Coloque os elementos na ordem crescente de energia de ionizagao.
5. Identifique o elemento que corresponde a cada uma das seguintes ca-
racteristicas:
a) O elemento com a configuracio eletronica 1s22s22p©3s23p2.
b) O elemento alcalino terroso com o menor raio atdmico.
) O elemento com a maior energia de ionizag¢ao do Grupo 5A.
d) O elemento cujo {on + 2 tem a configuracio [Kr]4d °.
e) O elemento com a afinidade eletronica mais negativa no Grupo 7A.
f) O elemento cuja configuragio eletronica é [Ar]3d'4s2.
0. Responda as seguintes perguntas sobre os elementos com as configura-
¢Oes de elétrons mostradas aqui.
A=[Ar]4s? B=[Ar]3d""4s*4p°
a) O elemento A ¢ um metal, metaléide ou um nao-metal?
b) O elemento B é um metal, metaldéide ou um nao-metal?
¢) Qual dos elementos vocé espera ter uma maior energia de ionizagao?
d) Qual dos elementos possui um raio atbmico menor?
7. (a) Por que os cations monoatémicos sa0 menores que seus atomos
neutros correspondentes?
(b) Por que os anions monoatomicos sao maiores que seus atomos neutros
correspondentes?
(c) Por que o tamanho dos fons aumenta ao descermos uma coluna da
tabela periddica?
8. Explique as seguintes variagdes nos raios atomicos ou idnicos:
(2) I- > I > I+; (b) Ca*" > Mg 2" > Be?"; (c) Fe > Fe?" > Fe’*



9. Considere uma reagao representada pelas seguintes esferas:

=00

(Fonte: Brown, LeMay, Bursten. Quimica a ciéncia central, 9 ed, p. 247).

Qual esfera representa um metal e qual representa um nao-metal?
Explique.
10. (a) Por que as energias de ionizacao sao sempre grandezas positivas?
(b) Por que F tem maior energia de ionizagao do que O? (c) Por que a se-
gunda energia de ionizagdo de um atomo é sempre maior que sua primeira
energia de ionizagao?

BROWN, T. L. et al Quimica, a ciéncia central. 9 ed. Sao Paulo: Pearson
Prentice Hall, 2005.

KOTZ,]. C; TREICHEL JR., P. M. Quimica Geral 1 e reag6es quimicas.
Trad. 5 ed. Sao Paulo: Pioneira Thomson Learning, 2005.

Afinidade eletrdnica: A variacao de energia que ocorre quando um
anion de um elemento em fase gasosa perde um elétron.

cations: Um fon com carga elétrica negativa.
ions: Um fon com carga elétrica positiva.
Metais Alcalinos: Elementos do grupo 1A da Tabela Periédica.

Metais Alcalinos Terrosos: Elementos do grupo 2A da Tabela
Periddica.

Metal: Um elemento cujas caracteristicas sao a tendéncia em doar
elétrons, e a boa condu- tividade térmica e elétrica.



Nio-metal: Um elemento caracterizado pela falta de propriedades
metalicas.

Metaldide: Um elemento com propriedades tanto de metais como
de ndo-metais.

Calcogénios: Elementos do grupo 6A da Tabela Periodica.
Halogénios: Elementos do grupo 7A da Tabela Periddica.

Afinidade eletronica: A variacdo de energia que ocorre quando um
anion de um elemento em fase gasosa perde um elétron.

Composto: Matéria que é constituida de dois ou mais tipos de atomos
combinados quimicamente em propor¢oes definidas.

Atomo: A menor particula de um elemento que retém as propriedades
desse elemento.

Elétron: Uma particula subatomica carregada negativamente,
encontrada no espago ao redor do nucleo.





