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Apresentacao

a aula 6 (Tabela periodica dos elementos), descrevemos a construgdo da tabela

periddica, citando fatos histdricos e discutindo dados experimentais considerados

na sua formatacdo. Nesta aula, analisaremos algumas relagoes entre propriedades
periodicas e configuracoes eletronicas que sdo os fatores determinantes do comportamento
quimico dos elementos.

Essas andlises facilitardo a interpretagdo das propriedades periodicas, o que é de
fundamental importancia para se compreender a Quimica de uma forma global, em aspectos
como reatividade, estabilidade (térmica, termodindmica e cinética), dimensoes atdmicas ou
ibnicas e outras caracteristicas fisicas e quimicas dos elementos e das espécies quimicas
formadas a partir destes.

Para tanto, discutiremos algumas das propriedades atdmicas, analisando suas
variag0es ao longo de um periodo ou de um grupo, com foco nos fatores que provocam as
semelhancas ou diferengas observadas entre os varios elementos.

Objetivos

dos elementos quimicos e a dependéncia dessas
propriedades com as configuragoes eletronicas.

n Mostrar correlagdes entre algumas propriedades

Analisar os comportamentos periddicos da carga
nuclear efetiva (Zef), dos raios atbmicos (r) e
ionicos (raio dos cétions, , e dos anions, »~), da
energia de ionizagao (7) e da eletroafinidade (£)).
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Periodicidade das
propriedades dos elementos

y 4
importante compreender o que provoca 0s fendmenos quimicos a nivel dos atomos,

pois estas unidades s3o as determinantes de tais fenomenos. E analisando as
caracteristicas especificas de cada atomo que se pode compreender as propriedades
dos elementos e das substancias por eles formadas.

Uma analise dessa natureza mostra que as propriedades quimicas tém uma dependéncia
direta da configuracdo eletrdnica no nivel de valéncia dos atomos, embora os niveis eletronicos
mais internos também influenciem em tais propriedades.

Partindo desse entendimento, passaremos a discutir aspectos relacionados a algumas
das propriedades periddicas mais utilizadas no estudo dos elementos.
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Carga nuclear efetiva

a aula 4 (O modelo atbmico atual e os nimeros quanticos), vocé aprendeu a

calcular a carga nuclear efetiva (Z ) sobre um dos elétrons de um atomo ou de

um ion simples. Talvez ainda ndo tenha percebido, mas esse parametro, salvo
algumas excegOes, aumenta sistematicamente ao longo dos periodos na tabela periddica,
conforme esta ilustrado na Figura 1. Assim, podemos dizer que a carga nuclear efetiva é
uma propriedade periddica.

; . i i |
i [—TA
i f i j,;f i /
51 7 - R A—————
1
" . e p . e
MUmserg aliemico

Figura 1 - Variagdo da carga nuclear efetiva com o ndmero atémico

Observagdo ainda mais importante que podera ser feita é a comparagdo do grafico
apresentado na Figura 1 com os graficos de outras propriedades atbmicas — como raio
atdbmico ou idnico, energia de ionizacgdo, afinidade eletronica, entre outras. A partir dessa
comparagao, vocé concluira que tais propriedades se correlacionam com a carga nuclear
efetiva, variando (na tabela periédica) no mesmo sentido ou em sentido inverso ao dessa
carga, dependendo da relagdo existente entre elas.

Tal fato ndo deve ser surpreendente, ja que essas propriedades dependem das interacoes
eletrostaticas entre os elétrons e 0s nicleos dos atomos ou dos ions, o que leva a conclusao
de que as propriedades periodicas sdo fortemente influenciadas pelas cargas nucleares
efetivas atuantes sobre 0s elétrons, conforme sera visto nos itens seguintes.
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Para o hidrogénio e 0s
hidrogendides, podem ser
feitas boas estimativas
dos raios médios, usando
as fungdes de onda
relacionadas ao (inico
elétron dessas espécies.
Para os demais elementos,
as estimativas, apesar

de (teis, sao menos
confidveis.

s orbitais atdbmicos ndao possuem limites bem estabelecidos. Conseqiientemente, ndo

se poderia, verdadeiramente, definir raios atbmicos. Porém, isso é feito em virtude

da conveniéncia de se dispor de pardmetros correlacionados com as dimensoes
atbmicas ou com os comprimentos de ligagoes. Assim, no caso dos metais e dos gases
nobres, define-se o raio atdmico () como a metade da distancia entre os ntcleos de dois
atomos vizinhos, na forma sélida, como é mostrado na Figura 2.

Se o elemento for um nao-metal, o raio sera a metade da distancia (<) entre os nucleos
de dois atomos desse elemento que estejam ligados por ligagdo covalente. Esses raios
recebem os nomes genéricos de raio atdmico ou raio metalico ou raio covalente, conforme
0 caso em tela.

Raio atémico (r) Raio do cétion(r*) e do (1)

Figura 2 - Defini¢@o dos raios atdmicos, covalentes e idnicos

0s dos atomos ou dos ions se relacionam com a carga nuclear efetiva e com 0
namero quantico principal do orbital mais externo através da equacao:

=1(z)

na qual f é uma funcdo derivada da fungdo de onda correspondente ao elétron no orbital de
maior numero quantico () do elemento.

Como o valor da carga nuclear efetiva (&) aumenta da esquerda para a direita e » se
mantém constante em cada periodo, o raio do atomo () deve diminuir nesse mesmo sentido.
Ja nos grupos, 0 nimero quantico principal do orbital de maior energia () aumenta de cima
para baixo, enquanto a carga nuclear efetiva (ng) quase ndo varia. Como conseqiiéncia, 0
raio dos atomos aumenta com o ndmero atdbmico, conforme esta indicado na Figura 3.
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Q o © o0 o o o
LI Be B C N 0 F Ne
152 112 85 77 75 73 72 71
Na Mg Al Si P S Cl Ar
186 160 143 118 110 103 100 98
K Ca Ga Ge As Se Br Kr
227 197 135 122 120 119 114 112
Rb Sr In Sn Sh Te | Xe
248 215 167 140 140 142 133 131

Cs Ba T1 Pb Bi 168 At Rn
265 222 170 146 150 Po (140) (141)

Figura 3 - Raios atdmicos (pm) dos elementos representativos

Um fato interessante ocorre com os lantanideos. Neles, a carga nuclear efetiva (Ze)
aumenta de forma mais intensa com o0 aumento do nimero atémico (.2) do que nos outros
elementos. Isso € atribuido a fraca blindagem que os elétrons nos orbitais 4/ exercem
sobre os demais elétrons. Com isso, as repulsdes dos elétrons adicionados aos orbitais
4fao longo do bloco #ndo compensam o aumento da carga nuclear (), o que conduz a
formagdo de &tomos mais compactos, com uma acentuada diminuigdo nos raios atémicos
e idnicos desses elementos. Esse fendmeno, denominado contragao dos lantanideos,
exerce um importante efeito sobre os raios atbmicos ou ibnicos dos metais de transi¢do pos-
lantanideos, que sao os elementos de transi¢do do sexto periodo, como podemos observar
na Tabela 1.

Nessa tabela, estdo listados os raios atdmicos dos elementos de transigdo do quarto,
quinto e sexto periodos. Os dados mostram que os elementos da terceira série de transi¢ao
(sexto periodo) tém raios menores ou muito proximos aos dos elementos da segunda série
de transi¢do (quinto periodo), contrariando a tendéncia geral de crescimento dos raios
atdmicos na tabela periddica, que é de cima para baixo. Ndo parece haver divida de que
isso seja provocado pela contragdo dos lantanideos. Um argumento para tal conclusdo é
o fato do efeito ser mais pronunciado nos primeiros elementos da série, diminuindo ao
longo dessa devido a entrada de elétrons nos orbitais 54, o que vai tornando essa influéncia
menos significativa.
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Tahela 1 - Algumas propriedades dos elementos de transicdo 4

21 4496 22 4790 23 5094 24 5200 25 5494 26 5585 27 5893 28 5871 29 6354 30 6537

4 Sc

164 3,0 147

39 8891 40

5 Y

182 45 160
57 138,91 72

6 Lu

172 9,7 159

-Q_

Densidade, 4 = m/V,
geralmente é expressa
em g cm-1. Nos sélidos
cristalinos, é a razao da
massa da célula unitaria
pelo volume da célula
unitaria.

V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn

45 135 60 129 71 137 745 126 7,86 125 89 125 89 128 89 137 7,14

9122 41 9291 42 9594 43 (98) 44 101,07 45 10291 46 106,42 47 107,87 48 112,40

Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd

6,4 147 85 140 102 135 115 134 125 134 125 137 120 144 105 152 8,6
178,49 73 180,95 74 183,86 75 186,21 76 190,20 77 19222 78 19509 79 196,97 80 200,59

Ta W Re 0 Ir Pt Au Hg
147 166 141 193 137 210 135 225 136 226 139 215 144 193 155 13,6

Namero atdmico Massa atdmica (g)

26 55,85
Elemento
Fg ——fement

126 7,86

Raio atdmico (pm) Densidade (g cm®)

Um dos efeitos da contragdo dos lantanideos sobre os metais da terceira série de
transicdo € a alta densidade que esses elementos apresentam. ISso acontece porque, como
pode ser visto na Tabela 1, seus raios atdbmicos sdo semelhantes aos dos elementos da
segunda série de transicdo, apesar das massas atdmicas serem maiores, 0 que indica um
empacotamento mais compacto e uma maior , uma vez que densidade é a razao
da massa pelo volume.

E por essa razdo que os elementos mais densos estdo localizados no sexto periodo da
tabela periodica.

Efeito semelhante, porém menos intenso, é observado entre o terceiro e o quarto
periodos do bhloco p. Nesse caso, o fendmeno € provocado pelo preenchimento dos orbitais
34. Observa-se, por exemplo, que, no grupo 13, 0 aumento do raio atbmico do boro (88 pm)
para 0 aluminio (143 pm) é igual a 55 pm, enquanto do aluminio para o galio (153 pm) é de
apenas 10 pm.

Aula 07 Arquitetura Atomica e Molecular



Apresente argumentos que nos possibilite afirmar que rigorosamente
nao existe um raio atémico.

Usando dados da tabela periodica, construa um grafico da variagao
dos raios atdbmicos com 0 numero atdmico e compare-o com 0
da carga nuclear efetiva. A que conclusdes vocé chegou com essa
comparagao?

Dizer que, na tabela periodica, o raio atdbmico diminui da esquerda
para a direita e aumenta de cima para baixo é expressar uma verdade
genérica. Mas, os profissionais da quimica devem entender as razoes
para isso. Entao, descreva algumas dessas razoes.

Descreva, também, alguma anomalia e as raz0es para que ela seja
observada nos raios atémicos de alguns elementos.

Explique por que alguns dos elementos mais densos estdo no sexto
periodo da tabela periddica.
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_Q-

Os raios i6nicos podem
ser representados por
r* para os cations e por
r- para 0s anions.

determinagao dos é mais complexa do que a dos raios atdmicos,

porque nas espécies idnicas nao ocorrem ligagoes entre ions iguais, impedindo

um procedimento semelhante ao utilizado para os atomos. Como conseqiiéncia, 0s
quimicos adotaram o raio do ion Oxido (0%), que é igual a 140 pm, como referéncia para
determinar todos os raios ionicos.

A partir de tal referéncia, para determinar o raio de um cation, basta determinar a
distancia de ligagao num oxido formado por esse cation e, dessa distancia, subtrair o raio do
ion oxido que o resultado da subtragdo sera o raio do cation. Assim, para 0 magnésio, por
exemplo, cuja distancia de ligagdo no seu 0xido é 210 pm, pode-se dizer que o raio do cation
desse metal (7, 2+) € igual a 70 pm.

Para determinar os raios dos anions, procede-se de forma semelhante, porém, neste
caso, usando-se raios dos cations calculados a partir do ion 6xido e subtraindo-se tais
valores dos comprimentos de ligagao em compostos com 0s dnions em estudo.

Os resultados obtidos mostram que 0s raios dos cations sao menores e 0s dos anions
sao maiores do que 0s observados nos atomos que Ihes dao origem. Isso ocorre nao s
pela perda ou pelo recebimento de elétrons nos orbitais mais externos, mas, também, pelo
aumento (no caso dos cations) ou pela diminui¢do (no caso dos dnions) das cargas nucleares
efetivas sobre os elétrons de valéncia dessas espécies, se tais cargas forem comparadas
com as observadas nos respectivos atomos nao ionizados.

Para ilustrar essas afirmagdes, vamos analisar o que ocorre nas ioniza¢oes do potassio
e do cloro, que podem ser descritas das seguintes formas:

K - K+¢
K 122220323588 — K 122224532355 49
Cl+e — CI
F 12222032805 — CIF 122224532350

Pode-se observar que o potassio perde seu unico elétron do nivel eletronico 4. Assim,
a carga nuclear efetiva (Zg) sobre cada elétron do orbital de valéncia passa de 2,20 no K para
7,75 n0 K'. Ja o cloro permanece com o seu orbital de valéncia (2p), que recebe um elétron
a mais e, como conseqtiéncia, sua carga nuclear efetiva (Zq) passa de 6,10 no Gl para 5,75
no CI".

Com isso, torna-se evidente que os elétrons do ion potdssio passam a ser atraidos com
mais intensidade do que eram no atomo de potassio. Ja na formagdo do ion cloreto ocorre o
oposto.
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Partindo desse raciocinio, Linus Pauling propds que as cargas nucleares efetivas e 0s
raios idnicos de espécies isoeletronicas se correlacionam através da equacao:

rt Zep(CLT)

r— Zef(K+)

Com essa equacao, dispondo-se da distancia interinica de um dado composto binario
(KCI, por exemplo), pode-se estimar os raios dos dois ions e, a partir destes, estimar os raios
de outras espécies idnicas ligadas a qualquer um dos ions que foram analisados inicialmente.

Assim, no caso do cloreto de potassio, cujo comprimento de ligagdo € igual a 314 pm,
a estimativa dos raios dos dois ions pode ser feita como descrevemos a seguir.

Inicialmente, estabelece-se a relagdo entre o raio do cation e o raio do anion, usando-se
a equacdo anterior e as cargas nucleares efetivas dos ions. Ou seja:

ree Zep(Cl7) 5,75
ro-  Zep(KT) 7,75

=0,7419 = rg+ = 0,7419r-

Como a distancia interidnica é igual a soma dos raios dos dois ions, podemos, facilmente
estimar os seus valores com resultados muito proximos dos que sao obtidos através de
outras formas de determinagao, operando as igualdades seguintes:

d= TK+ + Tol- = 0, 74197’017 + rol- ou

1, 74197"Cl7 =314 pm = rol- = 180 pm € rg+ = 134 pm

No exemplo anterior, 0 atomo de potassio perde sua quarta camada, 0 que ja seria
suficiente para justificar a reducdo do seu raio. Por outro lado, o cloro recebe um elétron nos
orbitais 3p, 0 que faz aumentar as repulsdes intereletronicas, contribuindo para expandir 0s
orbitais de valéncia e, conseqiientemente, aumentar o raio do cloreto em relagao ao cloro.

Esse comportamento ocorre de forma generalizada. Ou seja, 0s cations sdo sempre
menores e 0s anions sao sempre maiores do que os atomos neutros que Ihes deram
origem.
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-Q-

Estado padrao

0 estado padrio para
medidas termodindmicas
corresponde & temperatura
de 298 K e a pressao de

1 bar.

Energia de ionizacao

afoivisto que energia de ionizagao é definida como a energia necessaria para remover

um elétron de um atomo ou de um ion gasoso, no estado padrao, convertendo-o0 num

ion com carga de uma unidade a mais do que a do estado inicial. Ou seja, energias de
ionizagdo sdo as energias necessarias para processos do tipo:

Mg—>Mg+e I, (Primeira energia de ionizagéo)

|\/|+(g) N |\/|2+(g) +e o] I, (Segunda energia de ionizagao)

Num atomo ou num ion, o elétron mais facilmente removivel é aquele que possui maior
energia. No caso da remogao de mais de um elétron de um atomo, dizemos que a energia
necessaria para retirar o primeiro elétron é a primeira energia de ionizacdo. Para o segundo
elétron, a segunda energia de ionizagdo, e assim sucessivamente.

Tal parametro normalmente é expresso em kJ mol™ e, conforme esta indicado na Tabela
2, aumenta da esquerda para a direita e de baixo para cima na tabela periodica.

Tabela 2 - Energias de ionizacdo e de afinidade eletronica dos elementos (valores em kJ mol)

Primeiras energias de ionizagdo e valores da 1? afinidade eletronica (kJ mol™) de alguns elementos

Grupo
Periodo

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18
H He
1331 2372
72 Elemento 99
Li Be F B C N 0 F Ne
520 899 801 1086 1403 1314 1681 2080
57 66 1681——— Energia de lonizagdo 15 121 31 142 -333 99
Na Mg -333 Al Si P S cl Ar
496 737 Afinidade Eletronica 577 786 1012 999 1255 1512

21 67 26 -135 -60 -200 -348
K Cdc S¢ Ti VvV C Mn Fe Co N Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr
419 590 631 656 650 652 717 762 758 736 745 906 579 760 947 941 1142 1351

-324
Rb Sr Y Zr  Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb Te | Xe
403 549 616 674 664 685 703 711 720 804 731 876 558 708 834 869 1191 1170
-295

Cs Ba La Hf Ta W Re O0s Ir Pt Au Hg Tl Pb Bi Po At Rn
376 503 541 760 760 770 759 840 900 870 889 1007 589 715 703 813 912 1037

(Os valores numéricos sao dados em kJ mol™), segundo Sanderson, R. T., Chemical Periodicity, Reinhold, N. York.
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De forma similar ao que se fez para explicar as variagdes dos raios atbmicos, mais uma
vez é possivel usar uma equagao derivada da mecdnica quantica (ou mesmo a
), que pode ser escrita na forma:

=[]

em que / é a energia de ionizagao, Z, é a carga nuclear efetiva e » é 0 nimero quantico
principal do orbital ocupado pelo elétron a ser removido.

Essa equacao indica que a energia de ionizagao aumenta com 0 quadrado da carga
nuclear efetiva e diminui na razao direta do quadrado do ndmero quéntico principal do
orbital ocupado pelo elétron considerado na ionizagdo. Assim, deve-se esperar que a energia
de ionizagao aumente da esquerda para a direita e diminua de cima para baixo na tabela
periddica, o que realmente acontece, conforme esta indicado na Tabela 2.

Porém, apesar da energia de ionizagdo geralmente aumentar ao longo dos periodos,
existem excecoes a essa regra, como 0s casos do boro em relagdo ao berilio e do oxigénio
em relagao ao nitrogénio.

Tais anomalias sdo facilmente explicadas da seguinte maneira: no caso do boro,
0 elétron a ser removido esta no orbital 2p, enquanto no berilio, o elétron removido na
primeira ionizagao ocupa um orbital 2s. Como um elétron 2s se liga mais fortemente ao
nucleo do que um elétron 2p e encontra-se totalmente preenchido, a energia necessaria para
ionizar o boro deve ser maior do que a energia capaz de ionizar o berilio, apesar da carga
nuclear efetiva ser maior no boro.

No caso do oxigénio, a primeira energia de ionizagdo & menor do que a do nitrogénio,
porque o elétron é removido de um orbital 2» que contém um segundo elétron. Como dois
elétrons num mesmo orbital se repelem com maior intensidade do que se estivessem em
orbitais diferentes, um deles tera sua remocao facilitada. Além disso, a saida desse elétron gera
0 ion 0%, no qual a configuragdo eletronica alcanga maior simetria, com o orbital 2 ficando
semipreenchido (2", 2py1 e 2p'), 0 que contribui para baixar a energia do fon formado.

Ja no atomo de nitrogénio, tais fatores ndo ocorrem. Ndo existe repulsao elétron-
elétron nos orbitais 2p porque cada orbital tem apenas um elétron. Além disso, esse subnivel
perde simetria quando o dtomo se ioniza, pois fica com um dos seus orbitais 2 vazio — ao
contrario do que ocorre no oxigénio, que fica semipreenchido apds a primeira ionizagao.

Uma prova de que essas explicagOes sdo satisfatorias é o fato de que a segunda
ionizagdo, tanto do nitrogénio quanto do oxigénio (caracterizadas por saida de um elétron de
orbitais » com apenas um elétron), ocorrer seguindo o0 comportamento geral da energia de
ionizagdo dos elementos na tabela periddica.

Por fim, deve ser destacado que anomalias ao comportamento geral, andlogas as
encontradas no boro e no oxigénio, verificadas em outros elementos, também podem ser
explicadas com base em analises mais detalhadas das configuragdes eletronicas desses
elementos.

-Q_

Mesmo que a equagao

de Bohr tenha sido
desenvolvida apenas
para o hidrogénio e
hidrogendides, ela

pode ser usada para
especulagdes sobre as
energias dos elétrons nos
atomos em termos de
comportamento genérico.
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Por definicdo, a
eletroafinidade é o oposto
da energia de ionizagao, o

que justifica a colocagao
do sinal menos no
segundo membro da
equacao.

A afinidade eletronica ou eletroafinidade de um atomo é definida como a quantidade
de energia liberada ou absorvida quando um atomo ou ion gasoso, sob condigdes padrao,
recebe um elétron.

Xpte X, E (Afinidade eletronica)

A semelhanca da energia de ionizacdo, esse parametro também depende das interacdes
entre elétrons e nucleo de atomos ou ions. Assim, sua expressao matematica pode ser feita
por uma equacdo semelhante a da energia de ionizagao (que acabamos de analisar), por
definicdo, antecedida do . Ou seja:

Nesses processos, quanto mais negativo for o valor da afinidade eletrdnica, maior
¢ a tendéncia do atomo a receber o elétron e, dessa maneira, formar anions de maior
estabilidade.

De uma forma geral, na tabela periddica, a afinidade eletronica aumenta da direita para
a esquerda e diminui de cima para baixo, seguindo tendéncia oposta as dos raios atbmicos.
Podemos verificar, por exemplo, que a afinidade eletrénica dos halogénios — F, Cl, Bre | —,
integrantes do grupo 17, apresenta valores negativos bastante elevados, conforme se obser-
va na Tabela 2. Como conseqiiéncia, os anions formados por esses elementos apresentam
alta estabilidade.

Comportamento oposto é observado nos metais, o que pode ser relacionado com
as baixas cargas nucleares efetivas sobre o0s elétrons de maior energia desses elementos.
Assim, em virtude das baixas afinidades eletronicas (s6 ocorrendo recepgao de elétrons com
absorcdo de energia), torna-se dificil a formagao de anions metalicos.

Por fim, os gases nobres (grupo 18) apresentam afinidades eletronicas tdo positivas
que praticamente impossibilitam a formagao de anions desses elementos.

Além das propriedades discutidas nesta aula, vérias outras (como ponto de fusdo,
ponto de ebulicdo, volume atomico, densidade) sdo importantes e devem ser analisadas
por vocé para consolidar seus conhecimentos. Em muitas ocasioes ao longo do curso e
na vida profissional, certamente vocé precisara utiliza-las. Especificamente, discutiremos a
eletronegatividade na aula 8, quando iniciaremos 0s estudos sobre as ligagdes quimicas.
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Compare os raios atdbmicos dos metais alcalinos com os raios dos
seus cations; e dos halogénios com o0s dos seus anions. Quais as

diferengas observadas? Explique-as.

Calcule a carga nuclear efetiva sobre o elétron mais energético dos
elementos: Na, Mg, P e Cl. Em seguida, correlacione os valores
encontrados com as energias de ionizagdo, com a afinidade eletronica
e com 0s raios atdmicos de cada elemento. Que conclusado vocé tira
dessa comparagao?

Utilizando a bibliografia citada nesta aula e 0os conhecimentos que
vocé ja adquiriu, faga uma analise sobre as variagoes do volume
atémico, da densidade e do carater metalico dos elementos da tabela
periddica.

Nesta aula, foram analisados 0s comportamentos periddicos da carga nuclear
efetiva (Z ), dos raios atdbmicos e ibnicos (r*, para 0s cations e »~, para 0s anions),
do potencial (ou energia) de ionizagdo (Z), da eletroafinidade (E) e alguns
aspectos sobre a densidade. Verificou-se que os parametros estudados se
correlacionam entre si e que todos dependem das configuragdes eletronicas dos
atomos ou dos ions. Além disso, foi abordada a contragao lantanidica e as suas
conseqiéncias sobre algumas propriedades de elementos pds-lantanideos.
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Auto-avaliacao

Compare os elementos Si, S e Cl, e explicando as razoes, coloque-0s na ordem
crescente de:

d. raios atdmicos;
b. energia de ionizagao;
. eletroafinidade.

Coloque os ions N3, 0> e F~ em ordem crescente de tamanho. Explique
resumidamente a razao da ordem dada.

Explique a razdo da variagdo do tamanho dos atomos quando aumenta 0 numero
atémico ao longo de um periodo.

Defina energia de ionizacdo e afinidade eletronica.

resumidamente por que a energia de ionizagao do oxigénio é menor do que a do
nitrogénio.

A primeira energia de ionizacdo do K é 419 kJ mol"'. A afinidade eletronica do
F(g) ¢ 333 kd mol'. Considere que um mol de atomos de K(g) reage com um mol de
atomos de F(g) para formar um mol de K+(g) e CI'(g). Esse processo libera ou absorve
energia? Em que quantidade?

Calcule a freqliéncia da radiagao capaz de ionizar um atomo de litio, sendo que a
primeira energia de ionizagdo do Li é 520 kJ mol-.

Para cada um dos seguintes pares, indique qual tem maior tendéncia a oxidagdo
(perder elétrons) e explique brevemente o porqué: a) Nae Fe; b) CeF; c) Ve Cr.

n
a Qual a tendéncia de crescimento da energia de ionizagao em um periodo? Explique
ﬂ

0

0
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n A tabela seguinte relaciona os raios de Pauling de alguns ions metalicos em pm.
[

e i) | W rpm) | W rm)

Ca* 100 Sc3 81 Ti* 68
Sre 116 Y3+ 93 Zr 80
Ba* 136 La3* 115 Hf* =

A que causas voce atribui o padrdo de variagao desses raios ibnicos? Qual o raio ibnico
aproximado do ion Hf*?
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Anotacoes
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