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1C.1 Os números quânticos

Nossa tarefa é construir um modelo mecânico quântico do átomo
coerente com as observações experimentais, tomando como base
as propriedades de onda do elétron e sua função de onda.

1C.1a Os números quânticos, as camadas e as
subcamadas

Quando a equação de Schrödinger é resolvida para um átomo tridi-
mensional, observa-se que são necessários três números quânticos
para caracterizar cada função de onda. Os três números quânticos
são chamados de n, l eml:

n está associado ao tamanho e à energia do orbital•

l está associado a sua forma•

ml está associado com sua orientação espacial•

Você já conhecen, o número quântico principal, que especifica
a energia do orbital em um átomo de um elétron. Em um átomo
com um elétron, todos os orbitais atômicos com o mesmo valor de
n têm a mesma energia e dizemos que eles pertencem à mesma
camada do átomo. O termo reflete o fato de que quando n au-
menta, a região de máxima densidade de probabilidade parece-se
com uma concha oca de raio progressivamente maior. A distância
média entre um elétron e o núcleo aumenta com o valor de n.

O segundo número quântico necessário para especificar um
orbital é l, o número quântico do momento angular do orbital.
Esse número quântico pode ter os valores

l = 0, 1, 2, . . . ,n− 1

Existem n valores diferentes de l para cada valor de n. Para n = 3,
por exemplo, l pode assumir qualquer um dos valores 0, 1 e 2.
Os orbitais de uma camada com número quântico principal n,
portanto, são classificados em n subcamadas, grupos de orbitais
que têm o mesmo valor de l. Existe somente uma subcamada no
nível n = 1 (l = 0), duas no nível n = 2 (l = 0 e l = 1), três no
nível n = 3, e assim por diante. Todos os orbitais com l = 0 são
chamados de orbitais s, os de l = 1 são chamados de orbitais p, os
de l = 2 são chamados de orbitais d e os de l = 3 são chamados de
orbitais f.

Embora valores maiores de l (correspondentes aos orbitais
g,h, . . .) sejam possíveis, os valores menores (0, 1, 2 e 3) são os
únicos que os químicos precisam na prática. Um aspecto impor-
tante é:

Para o átomo de hidrogênio (mas não de átomos com mais
de um elétron) todos os orbitais de uma mesma camada têm
a mesma energia, independentemente do valor do momento
angular

•

Os orbitais de uma camada de um átomo de hidrogênio são
chamados de degenerados, isto é, têm a mesma energia. Essa
degenerescência de orbitais com o mesmo valor de n e diferentes
valores de l só é verdadeira no caso do átomo de hidrogênio e dos
íons de um elétron (como He+ e C5+).

O terceiro número quântico necessário para especificar um
orbital éml, o número quântico magnético, que distingue os orbi-
tais de uma subcamada. Este número quântico pode assumir os
seguintes valores

ml = −l+ 1,−l, . . . , l− 1, l

Existem 2l+ 1 valores diferentes deml para um dado valor de l e,
portanto, 2l+ 1 orbitais em uma subcamada de número quântico
l. Por exemplo, para um orbital p, l = 1 eml = −1, 0,+1; logo,
existem três orbitais p em uma camada. Dito de outro modo, uma
subcamada com l = 1 tem três orbitais. Orbitais com o mesmo
valor de l e diferentes valores deml são degenerados mesmo em
átomos demuitos elétrons. Logo, os três orbitais p de uma camada
são degenerados tanto no hidrogênio como em outros átomos.

NOTA DE BOA PRÁTICA

Como o número quânticomagnético pode ter valor negativo ou po-
sitivo, sempre escreva o sinal + explicitamente no caso de valores
positivos deml. Por exemplo, escrevaml = +1, nãoml = 1.

O número quânticomagnético especifica a orientação domovi-
mento orbital do elétron. Assim, por exemplo, seml = +1, então
o momento angular do orbital do elétron em torno do eixo arbitrá-
rio é + h, ao passo que seml = −1, o momento angular do orbital
do elétron em torno do mesmo eixo arbitrário é − h. A diferença
de sinal simplesmente significa que a direção do movimento é a
contrária: o elétron em um estado circula em torno do eixo no
sentido horário e um elétron no outro estado circula no sentido
anti-horário. Seml = 0, então o elétron não está circulando em
torno do eixo arbitrário selecionado, mas está distribuído unifor-
memente ao redor dele em determinado raio.

Os orbitais atômicos são representados pelos números quânticos n,
l eml, e se dividem em camadas e subcamadas.

1C.1b O spin do elétron

O cálculo das energias dos orbitais do hidrogênio proposto por
Schrödinger foi um marco no desenvolvimento da teoria atômica
moderna. Entretanto, as linhas espectrais observadas não tinham
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exatamente a mesma frequência predita por ele. Em 1925 (antes
do trabalho de Schrödinger, mas após o desenvolvimento, por
Bohr, do primeiro modelo do átomo), dois físicos holandeses, na-
turalizados americanos, Samuel Goudsmit e George Uhlenbeck,
propuseram uma explicação para essas pequenas diferenças. Eles
sugeriram que o elétron possuía uma propriedade chamada de
spin. A teoria de Schrödinger não levava em conta o spin, mas
isso acabou acontecendo naturalmente quando o físico britânico
Paul Dirac encontrou um modo (em 1928) de combinar a teoria da
relatividade de Einstein com o procedimento de Schrödinger.

De acordo com a mecânica quântica, um elétron tem dois
estados de spin, representados pelas setas ↑ (para cima) e ↓ (para
baixo). Os dois estados de spin são distinguidos por um quarto
número quântico, o número quântico magnético de spin,ms. Este
número quântico só pode assumir dois valores: −1/2 indica um
elétron ↑ e +1/2 indica um elétron ↓.

Dois cientistas alemães, Otto Stern e Walter Gerlach, foram
os primeiros a detectar o spin do elétron experimentalmente, em
1922. Como uma carga elétrica em movimento gera um campo
magnético, eles previram que um elétron com spin deveria se
comportar como um pequeno ímã. Em seu experimento (veja a
ilustração), Stern e Gerlach removeram todo o ar de um recipiente
e fizeram passar por ele um campo magnético muito pouco uni-
forme. Depois, eles dispararam um feixe fino de átomos de prata
pelo recipiente na direção de um detector. Um átomo de prata
tem um elétron desemparelhado. Os 46 elétrons restantes são
emparelhados. Por isso, o átomo se comporta como um elétron
desemparelhado que se desloca sobre uma plataforma pesada.

Se o elétron tem spin, ele se comportaria como um ímã capaz
de adotar qualquer orientação em relação ao campo magnético
aplicado. Nesse caso, uma faixa larga de átomos de prata deve-
ria aparecer no detector, porque o campo atrairia os átomos de
prata diferentemente, de acordo com a orientação do spin. Foi
exatamente isso que Stern e Gerlach observaram quando fizeram
o experimento pela primeira vez.

Um elétron tem a propriedade de spin. O número quântico ms

descreve o spin,ms = ±1/2.

1C.1c A estutura eletrônica do hidrogênio

No estado fundamental, o elétron está no nível de energia mais
baixo, o estado com n = 1. O único orbital com n = 1 é o orbital s.
Dizemos que o elétron ocupa um orbital 1s, ou que é um “elétron
1s”. O elétron do átomo de hidrogênio no estado fundamental é
descrito por quatro números quânticos, cujos valores são:

n = 1 l = 0 ml = 0 ms = + 1
2 ou − 1

2

O elétron pode adotar qualquer um dos estados de spin.
Quando o átomo adquire energia suficiente (pela absorção de

um fóton de radiação, por exemplo) para que seu elétron atinja
a camada em que n = 2, ele pode ocupar qualquer um de quatro
orbitais. Nessa camada, existem um orbital 2s e três orbitais 2p e,
no hidrogênio, todos têm a mesma energia. Quando um elétron é
descrito por uma dessas funções de onda, dizemos que ele ocupa
um orbital 2s ou um orbital 2p, ou, então, que ele é um “elétron
2s” ou um “elétron 2p”, respectivamente. A distância média de
um elétron ao núcleo quando ele ocupa um dos orbitais da camada
n = 2 é maior do que quando ele ocupa a camada n = 1. Pode-
mos, então, imaginar que o átomo aumenta de tamanho quando é
excitado pela energia.

Se o átomo adquire aindamais energia, o elétronmove-se para
a camada em que n = 3 e o átomo aumenta ainda mais. Nessa
camada, o elétron pode ocupar qualquer um de nove orbitais (um
3s, três 3p e cinco 3d). Quando o átomo absorve mais energia

ainda, o elétron se afasta novamente do núcleo e ocupa a camada
em que n = 4, na qual 16 orbitais estão disponíveis (um 4s, três
4p, cinco 4d e sete 4f). A absorção de energia prossegue, até ser
suficiente para que o elétron possa escapar da atração do núcleo
e, assim, deixar o átomo.

O estado de um elétron em um átomo de hidrogênio é definido
pelos quatro números quânticos n, l, ml e ms. À medida que o
valor de n aumenta, aumenta também o tamanho do átomo.

1C.2 Os átomos polieletrônicos

Todos os átomos neutros, exceto o hidrogênio, têm mais de um
elétron e são conhecidos como átomos polieletrônicos. Esta
seção se baseia na descrição do átomo de hidrogênio para explicar
como a presença de mais de um elétron afeta as energias dos
orbitais atômicos e o modo como eles são ocupados. As estruturas
eletrônicas resultantes são a chave das propriedades periódicas
dos elementos e da capacidade dos átomos de formar ligações
químicas. Estematerial, portanto, embasa quase todos os aspectos
da química.

1C.2a A energia dos orbitais

No átomo de hidrogênio, com um elétron, não ocorre repulsão
elétron-elétron e todos os orbitais de uma determinada camada
são degenerados (têm a mesma energia). Por exemplo, o orbital
2s e os três orbitais 2p têm a mesma energia. No entanto, cálculos
e experimentos em espectroscopia com átomos polieletrônicos
mostraram que as repulsões elétron-elétron tornam a energia dos
orbitais 2p mais alta do que a de um orbital 2s. O mesmo ocorre
na camada n 53, em que os três orbitais 3p ficam acima do orbital
3s e os cinco orbitais 3d ficam ainda mais altos. Como explicar
essas diferenças de energia?

Assim comoé atraído pelo núcleo, cada elétron de umátomode
muitos elétrons é repelido pelos demais elétrons. Como resultado,
ele está menos fortemente ligado ao núcleo do que estaria na
ausência dos outros elétrons. Cada elétron é blindado pelos demais
contra a atração total do núcleo. A blindagem reduz efetivamente
a atração entre o núcleo e os elétrons. A carga nuclear efetiva,
Zef , sentida pelo elétron, é sempre menor do que a carga nuclear
real, Ze, porque as repulsões elétron-elétron trabalham contra a
atração do núcleo. Uma aproximação grosseira da energia de um
elétron em um átomo polieletrônico é uma versão da Equação 2b,
em que a carga nuclear verdadeira é substituído pelo carga nuclear
efetiva:

En = −
Z2efhcR

n2
n = 1, 2, . . . (3)

Observe que os demais elétrons não bloqueiam a influência do
núcleo. Eles criam simplesmente um interação repulsiva coulom-
biana adicional que corrige parcialmente a atração do núcleo sobre
os elétrons. A atração do núcleo sobre os elétrons no átomo de
hélio, por exemplo, é menor do que aquela que a carga+2e deveria
exercer, mas é maior do que a carga +e que seria esperada se cada
elétron balanceasse exatamente uma carga positiva.

Um elétron s de qualquer das camadas pode ser encontrado
em uma região muito próxima do núcleo (lembre-se de que ϕ2,
para um orbital s, é diferente de zero no núcleo), e dizemos que
ele penetra as camadas internas. Um elétron p penetra muito
menos, porque o momento angular do orbital impede a aproxima-
ção entre o elétron e o núcleo (Figura 1). Vimos que sua função
de onda se anula no núcleo; logo, a densidade de probabilidade
do elétron no núcleo é zero para um elétron p. Como o elétron p
penetra menos que um elétron s as camadas internas do átomo,
ele está mais efetivamente blindado em relação ao núcleo e, por
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isso, experimenta uma carga efetiva menor do que a de um elétron
s. Em outras palavras, um elétron s está mais firmemente ligado
ao núcleo do que um elétron p e tem energia ligeiramente menor
(mais negativa). Um elétron d está menos firmemente ligado ao
núcleo do que um elétron p da mesma camada, porque o momento
angular orbital é maior e o elétron é menos capaz ainda de se
aproximar do núcleo. Isso significa que os elétrons d têm energia
mais alta do que os elétrons p da mesma camada, que, por sua vez,
têm energia mais alta do que os elétrons s daquela camada.

Os efeitos da penetração e da blindagem podem ser grandes.
Um elétron 4s costuma ter energia muito mais baixa do que um
elétron 4p ou 4d. Ele pode até ter energia inferior à de um elétron
3d do mesmo átomo. A ordem precisa da energia dos orbitais
depende do número de elétrons no átomo, como será explicado a
seguir.

Por causa dos efeitos da penetração e da blindagem, a ordem
das energias dos orbitais em uma dada camada em um átomo
polieletrônico é s < p < d < f.

1C.2b O princípio da construção

A estrutura eletrônica de um átomo determina suas propriedades
químicas e, por isso, é preciso ser capaz de descrever essa estrutura.
Para isso, você escreve a configuração eletrônica do átomo —
uma lista de todos os orbitais ocupados, com o número de elétrons
que cada um contém. No estado fundamental de um átomo com
muitos elétrons, os elétrons ocupam os orbitais atômicos disponí-
veis, demodo a tornar a energia total do átomo amenor possível. À
primeira vista, poderíamos esperar que um átomo tivesse a menor
energia quando todos os seus elétrons estivessem no orbital de
menor energia (o orbital 1s). Porém, exceto para o hidrogênio e
o hélio, que só têm dois elétrons, isso não pode acontecer. Em
1925, o cientista austríaco Wolfgang Pauli descobriu uma regra
fundamental sobre os elétrons e orbitais, conhecida hoje como
princípio da exclusão de Pauli:

Dois elétrons, no máximo, podem ocupar um dado orbital.
Quando dois elétrons ocupam um orbital, seus spins devem estar
emparelhados.

•

Diz-se que os spins de dois elétrons estão emparelhados se um
é ↑ e o outro, ↓. Os spins emparelhados são representados como
↑↓, e os elétrons com spins emparelhados têm números quânticos
magnéticos de spin de sinais opostos. Como um orbital atômico
é determinado por três números quânticos (n, l e ml) e os dois
estados de spin são especificados por um quarto número quântico,
ms, outra forma de expressar o princípio da exclusão de Pauli é:

Dois elétrons em um átomo nunca podem ter o mesmo conjunto
de quatro números quânticos.

•

O átomo de hidrogênio tem, no estado fundamental, um elé-
tron no orbital 1s. Essa estrutura é representada por uma seta no
orbital 1s de um diagrama de caixas, que mostra cada orbital como
uma caixa que pode conter, no máximo, dois elétrons:

H : ↑
1s1

Sua configuração eletrônica, isto é, uma lista dos orbitais ocupa-
dos, é representada por 1s1 (“um s um”). No estado fundamental
do átomo de hélio (Z = 2), os dois elétrons estão em um orbital
1s, que é descrito como 1s2 (“um s dois”):

He : ↑↓
1s2

Como se pode ver, os dois elétrons estão emparelhados. Nessa
situação, o orbital 1s e a camada n = 1 estão completamente

ocupados. O átomo de hélio no estado fundamental tem a camada
fechada, isto é, uma camada em que o número de elétrons é o
máximo permitido pelo princípio da exclusão.

NOTA DE BOA PRÁTICA

Quandoumúnico elétron ocupaumorbital, escrevemos, por exem-
plo, 1s1 e não 1s, de forma abreviada.

O lítio (Z = 3) tem três elétrons. Dois elétrons ocupam o orbi-
tal 1s e completam a camada n = 1. O terceiro elétron deve ocupar
o próximo orbital de mais baixa energia disponível, o orbital 2s.
Logo, o estado fundamental de um átomo de lítio é Li : 1s22s1:

Li : ↑↓
1s2

↑
2s1

Imagine que a estrutura eletrônica deste átomo é formada pelo ca-
roço, parte central que contém os elétrons de orbitais totalmente
preenchidos, circundado pelos elétrons de valência (os da camada
mais externa). No lítio, o caroço é formado por uma camada fe-
chada semelhante ao caroço 1s2 do átomo de hélio, representado
por [He]. Este caroço é rodeado por uma camada externa que con-
tém um elétron 2s, de energia mais alta. Assim, a configuração do
lítio é [He] 2s1. Em geral, somente os elétrons de valência podem
se envolver em reações químicas porque os elétrons do caroço
estão nos orbitais internos de menor energia e, portanto, estão
muito fortemente ligados. Isso significa que o lítio perde somente
um elétron ao formar compostos, isto é, ele forma normalmente
íons Li+, e não íons Li2+ ou Li3+.

O elemento com Z = 4 é o berílio, Be, com quatro elétrons.
Os primeiros três elétrons tomam a configuração 1s22s1, como o
lítio. O quarto elétron emparelha-se com o elétron 2s, para dar a
configuração 1s22s2, ou, mais simplesmente, [He] 2s2:

Be : ↑↓
1s2

↑↓
2s2

Um átomo de Be tem, então, um caroço semelhante ao do hélio,
rodeado por uma camada de valência com dois elétrons empare-
lhados. Como o lítio — e pela mesma razão —, um átomo de Be só
pode perder seus elétrons de valência em reações químicas. Assim,
ele perde ambos os elétrons 2s para formar o íon Be2+.

O boro (Z = 5) tem cinco elétrons. Dois ocupam o orbital 1s e
completam a camada n = 1. Dois ocupam o orbital 2s. O quinto
elétron ocupa um orbital da próxima subcamada disponível, que é
um orbital 2p. Este arranjo de elétrons corresponde à configuração
1s22s22p1 ou [He] 2s22p1:

Be : ↑↓
1s2

↑↓
2s2

↑
2p1

que mostra que o boro tem três elétrons de valência em torno de
um caroço semelhante ao do hélio.

Temos de tomar outra decisão no caso do carbono (Z = 6): o
sexto elétron pode ficar junto ao anterior no orbital 2p ou deve
ocupar um orbital 2p diferente? (Lembre-se de que existem três
orbitais p na subcamada, todos com a mesma energia.) Para res-
ponder essa questão, é preciso reconhecer que os elétrons estão
mais longe um do outro e se repelem menos quando ocupam orbi-
tais p diferentes do que quando ocupamomesmo orbital. Portanto,
o sexto elétron ocupa um dos orbitais 2p vazios e o estado funda-
mental do carbono é 1s22s22p1x2p1y

C : ↑↓
1s2

↑↓
2s2

↑ ↑
2p2

https://www.gpbraun.com/1C
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Os orbitais são representados desta forma somente quando é ne-
cessário enfatizar que os elétrons ocupam orbitais diferentes da
mesma subcamada. Na maior parte das situações, a forma com-
pacta, como em [He] 2s22p2, é suficiente. Observe que, no dia-
grama de orbitais, os dois elétrons 2p foram representados com
spins paralelos (↑↑), para indicar que eles têm os mesmos nú-
meros quânticos magnéticos de spin. Por razões baseadas na me-
cânica quântica, dois elétrons com spins paralelos tendem a se
repelir. Portanto, esse arranjo tem energia ligeiramente menor
do que a do arranjo com elétrons emparelhados. Entretanto, esse
tipo de arranjo só é possível quando os elétrons ocupam orbitais
diferentes.

Este procedimento é chamado de princípio da construção e
pode ser resumido em duas regras. Para predizer a configuração
do estado fundamental de um elemento com o número atômico Z
e seus Z elétrons:

Adicione Z elétrons, um após o outro, aos orbitais, na ordem
da Fig. 1C.1, porém, não coloque mais de dois elétrons em um
mesmo orbital.

1.

Se mais de um orbital em uma subcamada estiver disponível,
adicione elétrons com spins paralelos aos diferentes orbitais
daquela subcamada até completá-la, antes de emparelhar dois
elétrons em um dos orbitais.

2.

1s

2s

3s

4s

5s

6s

7s

2p

3p

4p

5p

6p

7p

3d

4d

5d

6d

4f

5f

FIG. 1C.1 Ordem de preenchimento dos orbitais.

A primeira regra leva em conta o princípio da exclusão de Pauli.
A segunda regra é conhecida como regra de Hund, em homena-
gem ao espectroscopista alemão Friedrich Hund, que a propôs.
Esse procedimento dá a configuração do átomo que corresponde à
energia total mais baixa, levando em conta a atração dos elétrons
pelo núcleo e a repulsão dos elétrons. Quando os elétrons de um
átomo estão em estados de energia mais altos do que os predi-
tos pelo princípio da construção, dizemos que o átomo está em
um estado excitado. A configuração eletrônica [He] 2s12p3, por
exemplo, representa um ,estado excitado do átomo de carbono.

Um estado excitado é instável e emite um fóton quando o
elétron retorna ao orbital que restabelece o estado de energia
mínima do átomo.

Em geral, você deveria imaginar um átomo de qualquer ele-
mento como um caroço de gás nobre rodeado pelos elétrons da
camada de valência, a camada ocupada mais externa. A camada
de valência é a camada ocupada com o maior valor de n.

O nitrogênio tem Z = 7 e mais um elétron do que o carbono,
o que dá [He] 2s22p3. Cada elétron p ocupa um orbital diferente e
os três têm spins paralelos:

N : ↑↓
1s2

↑↓
2s2

↑ ↑ ↑
2p3

O oxigênio tem Z = 8 e mais um elétron do que o nitrogênio,
logo, sua configuração é [He] 2s22p4 e dois dos elétrons 2p estão
emparelhados:

O : ↑↓
1s2

↑↓
2s2

↑↓ ↑ ↑
2p4

O flúor, por sua vez, com Z = 9, tem mais um elétron do que o
oxigênio, e a configuração [He] 2s22p5, com um elétron desempa-
relhado.

F : ↑↓
1s2

↑↓
2s2

↑↓ ↑↓ ↑
2p5

O neônio, com Z = 10, tem mais um elétron do que o flúor. Esse
elétron completa a subcamada 2p, levando a [He] 2s22p6:

Ne : ↑↓
1s2

↑↓
2s2

↑↓ ↑↓ ↑↓
2p6

De acordo com a Figura 1, o próximo elétron ocupa o orbital 3s, o
orbital de menor energia na próxima camada. A configuração do
sódio é, então, [He] 2s22p63s1, ou, de formamais resumida, [Ne]3s1,
em que [Ne] é um caroço semelhante ao do neônio.

EX. 1C.1 Determinação da configuração eletrônica de um
átomo no estado fundamental

Apresente a configuração eletrônica dos átomos no estado
fundamental.

Magnésioa. Alumíniob.

Etapa 1. (a) Adicione ZMg = 12 elétrons, um após o outro,
aos orbitais na ordem mostrada na Fig. 1C.1, mas
não coloque mais de dois elétrons em ummesmo
orbital.

Mg : [Ne] 3s2

Etapa 2. (b) Adicione ZAl = 13 elétrons, um após o outro,
aos orbitais na ordem mostrada na Fig. 1C.1, mas
não coloque mais de dois elétrons em ummesmo
orbital.

Al : [Ne] 3s23p1

Os orbitais s e p da camada n = 3 se completam no argônio,
[Ne] 3s23p6, um gás incolor, sem cheiro, não reativo, que lembra o
neônio. A energia do orbital 4s é ligeiramente menor do que a dos
orbitais 3d. Isso faz com que o próximo orbital a ser preenchido de-
pois do 3 p seja o 4s. Então, as duas próximas configurações eletrô-
nicas são [Ar] 4s1 para o potássio e [Ar] 4s2 para o cálcio, em que [Ar]
representa um caroço semelhante ao do argônio, 1s22s22p63s23p6.
Neste ponto, entretanto, os orbitais 3d começam a ser ocupados.

Em função da ordem do aumento da energia (Fig. 1C.1), os
próximos 10 elétrons (do escândio, com Z = 21, até o zinco, com
Z = 30) ocupam os orbitais 3d. A configuração eletrônica do es-
tado fundamental do escândio, por exemplo, é [Ar] 3d14s2, e a de
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seu vizinho, o titânio, é [Ar] 3d24s2. Observe que, a partir do es-
cândio, os elétrons 4s são escritos depois dos elétrons 3d: assim
que contiverem elétrons, os orbitais 3d terão menor energia do
que os orbitais 4s (a mesma relação é verdadeira para os orbitais
nd e (n + 1)s). Essas diferenças em energia são resultado das
complexidades causadas pela repulsão entre elétrons. Os elétrons
são adicionados sucessivamente aos orbitais d à medida que Z
aumenta. Entretanto, existem duas exceções: a configuração ele-
trônica experimental do cromo é [Ar] 3d54s1, não [Ar] 3d44s2, e a
do cobre é [Ar] 3d104s1, não [Ar] 3d94s1. Essa discrepância aparente
ocorre porque a configuração com a subcamada semipreenchida
d5 e a configuração com a subcamada completa d10, segundo a
mecânica quântica, têm energia mais baixa do que a indicada pela
teoria simples. Como resultado, pode-se alcançar uma energia to-
tal mais baixa quando um elétron ocupa um orbital 3d, em vez do
orbital 4s esperado, se esse arranjo completa umameia subcamada
ou uma subcamada completa.

Os elétrons só ocupam os orbitais 4p se os orbitais 3d esti-
verem completos. A configuração do germânio, [Ar] 3d104s24p2,
por exemplo, é obtida pela adição de dois elétrons aos orbitais
4p depois de completar a subcamada 3d. O arsênio tem mais um
elétron e a configuração é [Ar] 3d104s24p3.

O próximo da fila para ocupação é o orbital 5s, seguido pelos
orbitais 4d. Nesse caso, a energia do orbital 4d cai abaixo da ener-
gia do orbital 5s após a acomodação de dois elétrons no orbital 5s.
Um efeito semelhante ocorre quando outro conjunto de orbitais
internos, os orbitais 4f, começa a ser ocupado. O cério, por exem-
plo, tem a configuração [Xe] 4f15d16s2. Os elétrons continuam a
ocupar os sete orbitais 4f, que se completam após a adição de 14
elétrons no itérbio, [Xe]4f146s2. Em seguida, os orbitais 5d são
ocupados. Os orbitais 6p só são ocupados depois que os orbitais
6s, 4f e 5d estão completos no mercúrio. O tálio, por exemplo,
tem configuração [Xe] 4f145d106s26p1. Existe uma série de discre-
pâncias aparentes na ordem de preenchimento dos orbitais 4f.
Essas discrepâncias aparentes ocorrem porque os orbitais 4f e
5d têm energias muito próximas. Na verdade, níveis de energia
muito próximos são responsáveis pelo fato de aproximadamente
um quarto dos elementos terem configurações eletrônicas que, de
algum modo, se desviam dessas regras. Entretanto, para a maior
parte dos elementos, elas são um guia útil e um bom ponto de
partida para todos eles.

EX. 1C.2 Determinação da configuração eletrônica de um
átomo pesado no estado fundamental

Apresente a configuração eletrônica dos átomos no estado
fundamental.

Vanádioa. Chumbob.

Etapa 1. (a) Adicione ZV = 23 elétrons, um após o outro,
aos orbitais na ordem mostrada na Fig. 1C.1, mas
não coloque mais de dois elétrons em ummesmo
orbital.

V : [Ar] 3d34s2

Etapa 2. (b) Adicione ZPb = 82 elétrons, um após o outro,
aos orbitais na ordem mostrada na Fig. 1C.1, mas
não coloque mais de dois elétrons em ummesmo
orbital.

Pb : [Xe] 4f145d106s26p2

A configuração eletrônica do estado fundamental de um átomo é
predita usando o princípio da construção (junto com a Figura 3), o
princípio da exclusão de Pauli e a regra de Hund.

1C.3 A Tabela Periódica

A organização da Tabela Periódica é uma das realizações mais
notáveis e úteis da química porque ajuda a organizar o que, do
contrário, seria um arranjo confuso de propriedades dos elemen-
tos. O fato de que a estrutura da Tabela corresponde à estrutura
eletrônica dos átomos, entretanto, era desconhecido de seus des-
cobridores. A Tabela Periódica foi desenvolvida exclusivamente a
partir das propriedades físicas e químicas dos elementos.

Em 1869, dois cientistas, o alemão Lothar Meyer e o russo
Dmitri Mendeleev, descobriram, cada um em seu próprio laborató-
rio, que os elementos, quando arranjados na ordem crescente das
massas atômicas, se agrupavam em famílias com propriedades se-
melhantes. Mendeleev chamou essa observação de lei periódica.
Contudo, um dos problemas com a Tabela de Mendeleev era que
alguns elementos pareciam fora de lugar. Por exemplo, quando o
argônio foi isolado, sua massa aparentemente não correspondia à
sua posição na Tabela. O seu peso atômico de 40 (isto é, sua massa
molar de 40 gmol−1) é quase igual ao do cálcio, mas o argônio
é um gás inerte e o cálcio é um metal reativo. Essas anomalias
levaram os cientistas a questionar o uso do peso atômico como
base de organização dos elementos.

No começo do século XX, Henry Moseley examinou os espec-
tros de raios X dos elementos produzidos no bombardeamento
de uma amostra com um feixe de elétrons. Ele percebeu que era
possível estimar o número atômico com base na relação entre
as frequências dos raios X e a carga nuclear e, portanto, o valor
de Z. Os cientistas da época não demoraram a perceber que os
elementos têm a organização uniformemente repetida da Tabela
Periódica se forem organizados pelo número atômico e não pela
massa atômica.

1C.3a A organização dos elementos

Descobriu-se que, ao serem listados na ordemcrescente donúmero
atômico e arranjados em linhas contendo um certo número deles,
os elementos formam famílias cujas propriedades têm tendências
regulares. O arranjo dos elementos que mostra as relações entre
famílias constitui a Tabela Periódica.

As colunas verticais da Tabela Periódica são chamadas de gru-
pos. Esses grupos identificam as principais famílias dos elementos.
As colunas mais altas (Grupos 1, 2 e 13 até 18) são os grupos prin-
cipais da Tabela. As linhas horizontais formam os períodos e são
numeradas de cima para baixo. As quatro regiões retangulares da
Tabela constituem blocos e, por razões relacionadas com a estru-
tura atômica, são também chamados de s, p, d e f. Os membros do
bloco d, exceto os do Grupo 12 (o grupo do zinco), são osmetais
de transição. O nome indica que eles têm caráter de passagem
entre os metais altamente reativos do bloco s e os menos reativos
do bloco p. Os membros do bloco f, que aparecem na parte inferior
da tabela principal (para economizar espaço), são osmetais de
transição internos. A linha superior desse bloco, começando
pelo lantânio (elemento 57), do Período 6, inclui os lantanoides
(conhecidos tradicionalmente como lantanídeos), e a linha inferior,
começando actínio (elemento 89), do Período 7, abarca os acti-
noides (conhecidos mais comumente como actinídeos). Alguns
grupos principais têm nomes especiais:

Grupo 1: osmetais alcalinos.•

Grupo 2: osmetais alcalinos-terrosos (mais precisamente o
cálcio, o estrôncio e o bário).

•
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FIG. 1C.2 Periódica, com os nomes de algumas regiões e grupos. Os grupos são as colunas verticais, numeradas de 1 a 18. Os períodos são as linhas horizontais,
numeradas de 1 a 7 (o Período 1 é a linha superior — hidrogênio e hélio). Os elementos do grupo principal são os que ocupam os blocos s e p, junto com o
hidrogênio. Os Grupos 1 e 2 formam o bloco s; os Grupos 3-12, o bloco d; e os Grupos 13-18, o bloco p.

Grupo 17: os halogênios.•

Grupo 18: os gases nobres.•

No topo da Tabela Periódica, isolado, está o hidrogênio. Algu-
mas versões da Tabela colocam o hidrogênio no Grupo 1; outras,
no Grupo 17; e outras, ainda, em ambos os grupos.

Os metais são, em sua maioria, sólidos. Somente dois elemen-
tos (mercúrio e bromo) são líquidos nas temperaturas comuns e
somente 11 são gases. Os elementos são classificados comometais,
não metais e metaloides:

Ummetal conduz eletricidade, tem brilho, é maleável e dúctil.•

Um não metal não conduz eletricidade e não é maleável nem
dúctil.

•

Um metaloide tem a aparência e algumas propriedades de
metal, mas se comporta quimicamente como um não metal,
dependendo das condições.

•

Uma substância maleável pode ser martelada até transformar-
se em folhas finas, como o cobre. Uma substância dúctil pode ser
alongada em fios. Muitos não metais são quebradiços e se partem
quando são golpeados com ummartelo. As distinções entre metais
e metaloides e entre metaloides e não metais não são muito preci-
sas (e nem sempre são feitas), mas os sete elementos mostrados
na Fig. 2 (na diagonal entre os metais, à esquerda, e os não metais,
à direita) são frequentemente considerados metaloides.

A Tabela Periódica é um arranjo dos elementos que reflete suas
relações de família. Os membros do mesmo grupo normalmente
mostram a mesma tendência nas propriedades.

1C.3b A estrutura geral da Tabela Periódica

Na época em que a Tabela Periódica foi formulada, a razão por trás
da periodicidade dos elementos químicos era um mistério. Porém,

hoje conseguimos entender a organização da Tabela Periódica
em termos da configuração eletrônica dos elementos. A Tabela
é dividida em blocos, cujos nomes indicam a última subcamada
ocupada de acordo com o princípio da construção (os blocos s,
p, d e f). Dois elementos são exceções. Como tem dois elétrons
1s, o hélio deveria aparecer no bloco s, mas é colocado no bloco
p devido a suas propriedades. Ele é um gás cujas características
são semelhantes às dos gases nobres do Grupo 18, não às dos
metais reativos do Grupo 2. Sua colocação no Grupo 18 justifica-se
porque, assim como os demais elementos do Grupo 18, ele tem a
camada de valência completa. O hidrogênio ocupa uma posição
única na Tabela Periódica. Ele tem um elétron s, logo, pertence ao
Grupo 1; mas tem um elétron a menos do que a configuração de
um gás nobre e, assim, pode agir como um membro do Grupo 17.
Como o hidrogênio tem esse caráter especial, não o colocamos em
grupo algum. Você o encontrará frequentemente no Grupo 1 ou
no Grupo 17, e, às vezes, em ambos.

Os blocos s e p formam os grupos principais da Tabela Perió-
dica. As configurações eletrônicas semelhantes dos elementos do
mesmo grupo principal são a causa das propriedades semelhantes
desses elementos. O número do grupo informa quantos elétrons
estão presentes na camada de valência. No bloco s, o número do
grupo (1 ou 2) é igual ao número de elétrons de valência. Essa
relação se mantém em todos os grupos principais quando se usa
a antiga prática dos números romanos (I a VIII) para indicar os
grupos. No entanto, ao usar números arábicos (1-18), é preciso
subtrair, no bloco p, 10 unidades do número do grupo para en-
contrar o número de elétrons de valência. O flúor, por exemplo,
do Grupo 17 (notação antiga: grupo VII), tem sete elétrons de
valência.

Cada novo período corresponde à ocupação de uma camada
com o número quântico principal mais alto do que o da anterior.
Esta correspondência explica os diferentes comprimentos dos pe-
ríodos:

O Período 1 inclui somente dois elementos, H e He, nos quais o
orbital 1s da camadan = 1 é preenchido com até dois elétrons.

•
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O Período 2 contém oito elementos, do Li ao Ne, nos quais um
orbital 2s e três orbitais 2p são progressivamente preenchidos
com mais oito elétrons.

•

No Período 3 (do Na ao Ar), os orbitais 3s e 3p vão sendo ocu-
pados por mais oito elétrons.

•

No Período 4, os oito elétrons dos orbitais 4s e 4p são adiciona-
dos e, também, os 10 elétrons dos orbitais 3d. Existem, então,
18 elementos no Período 4.

•

Os elementos do Período 5 adicionam outros 18 elétrons, com
o preenchimento dos orbitais 5s, 4d e 5p.

•

No Período 6, um total de 32 elétrons é adicionado, porque
também é preciso incluir os 14 elétrons dos sete orbitais 4f.

•

Os elementos do bloco f têm propriedades químicas muito
semelhantes, porque sua configuração eletrônica difere somente
na população dos orbitais f internos, e esses elétrons participam
pouco da formação de ligações.

PONTO PARA PENSAR

Em que valor aproximado de número atômico pode aparecer um
período extralongo, correspondente aos orbitais g, e qual seria o
seu tamanho?

Os blocos da Tabela Periódica são nomeados segundo o último
orbital ocupado de acordo com o princípio da construção. Os perío-
dos são numerados de acordo com o número quântico principal da
camada de valência.

Nível I

1C.01 Em um determinado estado, os três números quânticos
do elétron de um átomo de hidrogênio são n = 4, l = 2 eml = −1.

Assinale a alternativa com o tipo de orbital que esse elétron está
localizado.

3pA 3dB 4pC 4dD 4fE

1C.02 Considere as subcamadas 2d, 4d, 4g e 6f.

Assinale a alternativa que relaciona as subcamadas que podem
existir em um átomo.

4dA 6fB 4d e 6fC

2d, 4d e 6fD 4d, 4g e 6fE

1C.03 Considere as proposições

Para o orbital 6p, n = 6, l = 1 e os valores permitidos paraml

são −1, 0 e 1.
1.

Para o orbital 3d, n = 3, l = 2 e os valores permitidos paraml

são −2, −1, 0, +1 e +2.
2.

Para o orbital 2p, n = 2, l = 1 e os valores permitidos paraml

são −1, 0 e 1.
3.

Para o orbital 5f, n = 5, l = 3 e os valores permitidos paraml

são −3, −2, −1, 0, +1, +2 e +3.
4.

Assinale a alternativa que relaciona as proposições corretas.

1, 2 e 3A 1, 2 e 4B 1, 3 e 4C

2, 3 e 4D 1, 2, 3 e 4E

1C.04 Assinale a alternativa com o número de orbitais em sub-
camadas com número quântico l igual a 0, 1, 2 e 3, respectiva-
mente.

0; 2; 4; 8A 1; 2; 3; 4B 1; 3; 5; 7C

1; 5; 9; 13D 2; 6; 10; 14E

1C.05 Considere as proposições

São permitidos 7 valores para o número quântico l quando
n = 7.

1.

São permitidos 5 valores para o número quânticoml para a
subcamada 6d.

2.

São permitidos 3 valores para o número quânticoml para a
subcamada 3p.

3.

Existem 3 subcamadas na camada com n = 4.4.

Assinale a alternativa que relaciona as proposições corretas.

1 e 2A 1 e 3B 2 e 3C

1, 2 e 3D 1, 2, 3 e 4E

1C.06 Considere os parâmetros para um átomo de hidrogênio.

A energia do elétron.1.

O valor do número quântico n.2.

O valor do número quântico l.3.

O raio do átomo.4.

Assinale a alternativa que relaciona os parâmetros que aumentam
quando o átomo faz a transição do orbital 1s para o 2p.

1, 2 e 3A 1, 2 e 4B 1, 3 e 4C

2, 3 e 4D 1, 2, 3 e 4E

1C.07 Considere os parâmetros para um átomo de hidrogênio.

A energia do elétron.1.

O valor do número quântico n.2.

O valor do número quântico l.3.

O raio do átomo.4.

Assinale a alternativa que relaciona os parâmetros que aumentam
quando o átomo faz a transição do orbital 2s para o 2p.

3A 4B 1 e 3C 2 e 3D 3 e 4E
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1C.08 Considere os parâmetros para um átomo de lítio.

A energia do elétron.1.

O valor do número quântico n.2.

O valor do número quântico l.3.

O raio do átomo.4.

Assinale a alternativa que relaciona os parâmetros que aumentam
quando o átomo faz a transição do orbital 2s para o 2p.

1 e 3A 1 e 4B 3 e 4C

1, 3 e 4D 1, 2, 3 e 4E

1C.09 Considere os átomos no estado fundamental:

Ge1. Mn2. Ba3. Au4.

Assinale a alternativa com o tipo de orbital do qual um elétron
pode ser removido para formar um cátion para cada átomo, res-
pectivamente.

4s; 4s; 6s; 5dA 4s; 3d; 6s; 6sB 4p; 4s; 6s; 6sC

4p; 3d; 5s; 6sD 4p; 4s; 6s; 5dE

1C.10 Considere os átomos no estado fundamental:

Zn1. Cl2. Al3. Cu4.

Assinale a alternativa com o tipo de orbital do qual um elétron
pode ser removido para formar um cátion para cada átomo, res-
pectivamente.

3d; 3p; 3p; 3dA 3d; 3s; 3s; 4sB 4s; 3p; 3s; 3dC

4s; 3p; 3p; 4sD 3d; 3s; 3p; 4sE

1C.11 Considere os átomos no estado fundamental:

Bi1. Si2. Ta3. Ni4.

Assinale a alternativa com o número de elétrons de desempare-
lhados previstos na configuração do estado fundamental para cada
átomo, respectivamente.

3; 2; 3; 2A 3; 3; 2; 1B 4; 3; 2; 1C

4; 1; 4; 3D 4; 2; 3; 2E

1C.12 Considere as configurações eletrônicas.

↑↓
1s

↑↓
2s

↑↓
2p

1. ↑↓
1s

↑↓
2s

↑ ↓ ↑
2p

2.

↑↓
1s

↑
2s

↑
2p

3. ↑↓
1s

↑↓
2s

↑↓ ↑ ↑
2p

4.

Assinale a alternativa que relaciona as configurações que corres-
pondem ao estado fundamental de um átomo neutro.

3A 4B 1 e 4C 2 e 4D 3 e 4E

1C.13 Considere as configurações eletrônicas da camada de
valência.

↑↓
4s

↑ ↓
4p

1. ↑↓
4s

↑↓
4p

2.

↑
4s

↑ ↑ ↑
4p

3. ↑↓
4s

↑ ↑
4p

4.

Assinale a alternativa que relaciona as configurações que corres-
pondem ao estado fundamental de um átomo neutro.

3A 4B 1 e 4C 2 e 4D 3 e 4E

1C.14 Assinale a alternativa com o conjunto de números quân-
ticos (n, l,ml,ms) que pode representar um orbital atômico.

(2, 2,+1,+1/2)A (4, 2,−3,−1/2)B

(4, 4,+2,−1/2)C (5, 0, 0,+1)D

(6, 4,+3,+1/2)E

1C.15 Assinale a alternativa com o conjunto de números quân-
ticos (n, l,ml,ms) que pode representar um orbital atômico.

(1, 1, 0,+1/2)A (5, 3,−3,−1/2)B

(5, 4,−4,−1/2)C (5, 5,+4,−1/2)D

(6, 4,+5,+1/2)E

1C.16 Assinale a alternativa com o conjunto de números quân-
ticos (n, l,ml,ms) que não pode representar um orbital atômico.

(2, 1,+1,−1/2)A (3, 3,+2,+1/2)B

(4, 2, 0,+1/2)C (5, 0, 0,−1)D

(6, 4,+3,+1/2)E

Nível II

1C.17 Assinale a alternativa com a configuração eletrônica
correta para os orbitais 3d e 4s do estado fundamental do átomo
de cromo.

↑↓
4s

↑↑ ↑↑
3d

A

↑
4s

↑ ↑ ↑ ↑ ↑
3d

B

↑↓
4s

↑↓ ↑↓
3d

C

↑↓
4s

↓ ↓ ↓ ↓
3d

D

↑↓
4s

↑ ↑ ↑ ↑
3d

E
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1C.18 Assinale a alternativa com a distribuição eletrônica em
subníveis para o Au(Z = 79).

1s22s22p63s23p64s23d104p65s24d105p66s25d9A

1s22s22p63s23p63d104s24p64d104f145s25p66s25d9B

1s22s22p63s23p64s23d104p65s24d105p66s14f145d10C

1s22s22p63s23p64s23d104p65s24d105p66s14f145d10D

1C.19 A regra de Hund, como o próprio nome indica, foi formu-
lada pela primeira vez, em 1927, pelo físico alemão Friedrich Hund.
Ele partiu diretamente da estrutura nuclear, já conhecida emedida,
das moléculas e tentou calcular as orbitais moleculares adequadas
por via direta, resultando na regra de Hund. Essa regra afirma que
a energia de um orbital incompleto é menor quando nela existe o
maior número possível de elétrons com spins paralelos.

Assinale a alternativa com a aplicação correta da regra de Hund
para o átomo de enxofre (Z = 16) em seu estado fundamental.

1s22s22p63s23p2x3p2y3p0zA 1s22s22p63s23p2x3p1y3p1zB

1s22s22p63s23p2x3p0y3p2zC 1s22s22p63s23p0x3p2y3p2zD

1C.20 Apresente a configuração eletrônica do estado funda-
mental e os números quânticos do orbital atômico mais energético
para cada um dos átomos.

Magnésioa. Alumíniob. Bismutoc.

Arsêniod. Cobree.

1C.21 Apresente a configuração eletrônica do estado funda-
mental e os números quânticos do orbital atômico mais energético
para cada um dos átomos.

Silícioa. Clorob. Rubídioc. Titâniod. Cromoe.

1C.22 Apresente a configuração eletrônica do estado funda-
mental e os números quânticos do orbital atômico mais energético
para cada um dos átomos.

Európioa. Criptôniob. Berílioc.

Antimôniod. Pratae.

1C.23 Considere as proposições para os átomos com muitos
elétrons.

A carga nuclear efetiva, Zef , é independente do número de
elétrons presentes em um átomo.

1.

Os elétrons de um orbital s blindam mais efetivamente da
carga nuclear do núcleo os elétrons de outros orbitais porque
um elétron em um orbital s pode penetrar o núcleo de um
átomo.

2.

Elétrons com l = 2 são mais efetivos na blindagem do que
elétrons com l = 1.

3.

A Zef de um elétron em um orbital p é menor do que o de um
elétron em um orbital s da mesma camada.

4.

Assinale a alternativa que relaciona as proposições corretas.

2A 4B 2 e 4C

1, 2 e 4D 2, 3 e 4E

1C.24 No cromo e no cobre, ocorrem anomalias aparentes no
preenchimento dos orbitais. Nesses elementos, um elétron que
deveria ocupar um orbital s ocupa um orbital d. Anomalias seme-
lhantes ocorrem nos elementos Mo, Pd, Ag e Au.

Explique a origem dessas anomalias.a.

Apresente a configuração eletrônica do estado fundamental
do Cr, Cu, Mo, Pd, Ag e Au

b.

Explique por que não existem elementos cujos elétrons pre-
enchem orbitais (n+ 1)s em vez de orbitais np.

c.

1C.25 A regra de Hund, ou regra da máxima multiplicidade,
afirma que há condições específicas para que a o preenchimento
dos elétrons em orbitais ocorra para que o átomo esteja em seu es-
tado fundamental. A seguir, são apresentadas cinco configurações
para a distribuição eletrônica em orbitais do subnível 3p do enxo-
fre (Z = 16), feitas por um aluno de química, considerando que
todos os subníveis anteriores à distribuição estão completamente
preenchidos.

Indique, para cada uma delas, se temos uma configuração eletrô-
nica em estado fundamental ou excitado, e justifique.

↑ ↑↓ ↑a. ↑↓ ↑↓b. ↓ ↓ ↑↓c.

↑↓ ↑ ↓d. ↑ ↑ ↑e.

1C.26 Considere as configurações eletrônicas.

1s22s22p11. 1s22s22p32. 1s22s22p43. 1s22s22p54.

Assinale a alternativa com as configurações que podem represen-
tar estados excitados de átomos neutros.

1A 3B 1 e 3C

1, 2 e 3D 1, 3 e 4E

1C.27 Considere as configurações eletrônicas.

[Ar] 4s23d11. [Ar] 4s23d52. [Ar] 4s23d83. [Ar] 4s23d104.

Assinale a alternativa com as configurações que podem represen-
tar estados excitados de átomos neutros.

2A 3B 2 e 3C

1, 2 e 3D 2, 3 e 4E

1C.28 A Regra de Hund estabelece que os elétrons de um
mesmo subnível tendem a ficar em orbitais distintos (diferente
número quântico magnético) e com spins paralelos.

Assinale a alternativa que pode corresponder a uma configuração
eletrônica no estado excitado.

Na : [Ne] 3s1A Ca : [Ne] 3s2B Al : [Ne] 3s23p1C

Si : [Ne] 3s23p2D Cl : [Ne] 3s23p5E
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1C.29 O molibdênio, elemento de número atômico 42, trata-se
de um caso de exceção a distribuição eletrônica dos elementos.
Sobre este importante metal, responda aos questionamentos a
seguir:

Apresente a distribuição eletrônica teórica e prática deste
metal, em cerne de gás nobre.

a.

Justifique de forma sucinta a distribuição prática em vez da
teórica.

b.

Apresente os quatro números quânticos para o seu elétron
diferenciador, considerando a distribuição teórica.

c.

1C.30 Regras de Slater: Zef = Z − b. Para determinar a carga
nuclear efetiva, os elétrons são divididos em grupos:

(1s); (2s, 2p); (3s, 3p); (3d); (4s, 4p); (4d); (4f) . . .

Para qualquer elétron de umdado grupo, a constante de blindagem,
b, é a soma das seguintes parcelas:

zero para qualquer grupo exterior ao grupo do elétron
considerado;

1.

0,35 para cada um dos outros elétrons do mesmo grupo que
o elétron considerado, exceto no grupo (1s), onde o valor de
contribuição é de 0,30;

2.

se o elétron considerado pertencer a um grupo ns ou np, cada
elétron do nível (n− 1) contribui com 0,85 e cada elétron dos
níveis mais internos contribui com 1,00;

3.

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

4.

Calcule a carga nuclear efetiva para cada elemento:

B(Z = 5)a. N(Z = 7)b. F(Z = 9)c.

Ge(Z = 32)d. Ba(Z = 56)e.

Gabarito: Nível I

D1C.01 C1C.02 E1C.03 C1C.04 D1C.05 E1C.06

A1C.07 D1C.08 C1C.09 D1C.10 A1C.11 B1C.12

B1C.13 E1C.14 C1C.15 B1C.16

Gabarito: Nível II

B1C.17 C1C.18 B1C.19 C1C.23 C1C.26 C1C.27

D1C.28

[Ne] 3s2,n = 3, l = 0,m = 0.
[Ne] 3s23p1,n = 3, l = 1,m = −1.
[Xe] 6s24f145d106p3,n = 6, l = 1,m = +1.
[Ar] 4s23d104p3,n = 4, l = 1,m = +1.
[Ar] 4s13d10,n = 3, l = 2,m = +2.

1C.20

[Ne] 3s23p2,n = 3, l = 1,m = 0.
[Ne] 3s23p5,n = 3, l = 1,m = 0.
[Kr] 5s1,n = 5, l = 0,m = 0.
[Ar] 4s23d2,n = 3, l = 2,m = −1.
[Ar] 4s13d5,n = 3, l = 2,m = +2.

1C.21

[Xe] 6s24f7,n = 4, l = 3,m = +3.
[Ar] 4s23d104p6,n = 4, l = 1,m = +1.
[He] 2s2,n = 2, l = 0,m = 0.
[Kr] 5s24d105p3,n = 5, l = 1,m = +1.
[Kr] 5s14d10,n = 4, l = 2,m = +2.

1C.22

No cobre, as condições são energeticamente favoráveis para que um elé-
tron seja promovido do orbital 4s para umorbital 3d, gerando uma camada
3d totalmente preenchida. No caso do crono, as condições energetica-
mente favoráveis para que um elétron seja promovido do orbital 4s para
um orbital 3d, gerando uma camada 3d semi-preenchida.
Cromo, [Ar]4s1 3d5; cobre [Ar] 4s13d10; molibdênio, [Kr] 5s14d5; paládio,
Pd [Kr] 4d10; prata, [Kr] 5s14d10; ouro, [Xe] 6s14f145d10
Os orbitaisnp têm energia muito menor do que os orbitais (n+ 1)s.

1C.24

a. Fundamental.
b. Excitado.
c. Fundamental.
d. Excitado.
e. Excitado.

1C.25

a. [Kr] 5s24d4 (teórica) e [Kr] 5s14d5 (real)
b. A exceção se caracteriza pois para omolibdênio, os orbitais 5s e 4d apre-
sentam praticamente a mesma energia, fazendo com que a distribuição
ocorresse em 6 orbitais de igual energia.
c.n = 4; l = 2;ml = +1;ms = ±1/2

1C.29

a. 2,60
b. 3.90
c. 5.20
d. 5.65
e. 2.85

1C.30
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