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ESTRUTURA ATÔMICA

OS PRIMEIROS MODELOS ATÔMICOS

1 Modelo Atômico de Dalton (John Dalton – 1803)

- Toda a matéria é composta de partículas fundamentais, os átomos;

- Os átomos são permanentes e indivisíveis, eles não podem ser criados e nem divididos;

- Os elementos são caracterizados por seus átomos. Todos os átomos de um dado elemento são idênticos em todos os aspectos. Átomos de diferentes elementos têm diferentes propriedades;

- As transformações químicas constituem em uma combinação, separação ou rearranjo de átomos;

- Compostos químicos são formados de dois ou mais elementos em uma razão fixa.

Com estes 5 itens Dalton conseguiu comprovar as seguintes observações:

A conservação de massa nas reações químicas e que as substâncias têm composição bem definida.


O átomo de Dalton teria uma forma esférica e maciça. 

2. Modelo Atômico de Thomson (J.J. Thonson – 1898)

· Em 1903, o cientista inglês Joseph J. Thomson, baseado em experiências realizadas com gases e que mostraram que a matéria era formada por cargas elétricas positivas e negativas, modificou o modelo atômico de Dalton. 
· Segundo Thomson, o átomo seria uma esfera maciça e positiva com as cargas negativas distribuídas, ao acaso, na esfera. 
· A quantidade de cargas positivas e negativas seriam iguais e dessa forma o átomo seria eletricamente neutro.
·  O modelo proposto por Thomson ficou conhecido como "pudim com passas".
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3. Modelo Atômico de E. Rutherford ou Nuclear (E. Rutherford – 1911).
· Em 1911, Ernest Rutherford, utilizando os fenômenos radiativos no estudo da estrutura atômica, descobriu que o átomo não seria uma esfera maciça, mas sim formada por uma região central, chamada núcleo atômico, e uma região externa ao núcleo, chamada eletrosfera. 
· No núcleo atômico estariam as partículas positivas, os prótons, e na eletrosfera as partículas negativas, os elétrons.
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· Para chegar a essas conclusões Rutherford e seus colaboradores bombardearam lâminas de ouro com partículas a (2 prótons e 2 nêutrons) utilizando a aparelhagem esquematizada acima.
· Rutherford observou que a grande maioria das partículas atravessava normalmente a lâmina de ouro que apresentava aproximadamente 10-5 cm de espessura. Outras partículas sofriam pequenos desvios e outras, em número muito pequeno, batiam na lâmina e voltavam. O caminho seguido pelas partículas a podia ser detectado devido as cintilações que elas provocavam no anteparo de sulfeto de zinco.
· Comparando o número de partículas a lançadas com o número de partículas a que sofriam desvios, Rutherford calculou que o raio do átomo deveria ser 10.000 a 100.000 vezes maior do que o raio do núcleo, ou seja, o átomo seria formado por espaços vazios. 
· Os desvios sofridos pelas partículas a eram devidos às repulsões elétricas entre o núcleo (positivo) e as partículas a, também positivas, que a ele se dirigiam. O modelo de Rutherford (figura ao lado) ficou conhecido como "modelo planetário".
4. Modelo Atômico de BOHR.
· Em 1913, o físico dinamarquês Niels Bohr, ao estudar espectros de emissão de certas substâncias, modificou o modelo de Rutherford.
·  No inicio do século XX era fato conhecido que a luz branca (luz solar, por exemplo) podia ser decomposta em diversas cores. Isso é conseguido fazendo com que a luz passe por um prisma. 
· No caso da decomposição da luz solar obtém-se um espectro chamado espectro continuo. Este é formado por ondas eletromagnéticas visíveis e invisíveis (radiação ultravioleta e infravermelho). 
· Na parte visível desse espectro não ocorre distinção entre as diferentes cores, mas uma gradual passagem de uma para outra. 
· O arco-íris é um exemplo de espectro contínuo onde a luz solar é decomposta pelas gotas de água presentes na atmosfera. 
· Como a cada onda eletromagnética está associada certa quantidade de energia, a decomposição da luz branca produz ondas eletromagnéticas com toda e qualquer quantidade de energia.
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No entanto, se a luz que atravessar o prisma for de uma substância como hidrogênio, sódio, neônio etc. será obtido um espectro descontínuo. Este é caracterizado por apresentar linhas coloridas separadas. 

2. Estados energéticos dos elétrons 

Diagrama energéticos:
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Foto 2 – Diagramados estados energéticos dos elétrons.

· Níveis energéticos: são as sete camadas (K,L,M,N,O,P,Q do modelo de Rutherford) que aparecem no diagrama e onde os elétrons tem um conteúdo de energia crescente. Atualmente, esses níveis são identificados pelo chamado número quântico principal (n) que é um numero inteiro (varia de 1 a 7).

· Subníveis energéticos: São os degraus de cada escada existente no diagrama anterior. De cada degrau para o seguinte há, também, um aumento no conteúdo de energia dos elétrons. Esses subníveis são identificados pelo chamado numero quântico secundário ou azimutal (l) que assume valores de 0,1,2,3  que são designados pelas letras s, p, d, e f  respectivamente. 

· Orbitais: é a região do espaço onde é máxima a probabilidade de se encontrar um determinado elétron. Nesse diagrama, cada orbital e representado simbolicamente por um quadradinho. Através que os subníveis s,p,d,f contêm sucessivamente 1,3,5,7 orbitais . Essas orbitais nessas condições são identificados pelo chamado número quântico magnético (m) e são exemplificados como:

	-3
	-2
	-1
	0
	+1
	+2
	+3


· Spins: cálculos matemáticos provaram que um orbital comporta, no máximo, dois elétrons. Os elétrons podem girar no mesmo sentido ou em sentidos opostos criando campos magnéticos que repelem ou atraem. Essa rotação é chamada de número quântico spin (s) cujos valores são –1/2 e +1/2.

 

                Spin (-) s = -1/2


          Spin (+) s = +1/2

Diagrama de Pauling: para contornar algumas dificuldades ainda não muito bem explicadas sobre a disposição dos elétrons nas orbitais, o  cientista Linus Pauling imaginou um diagrama que passou a ser conhecido como diagrama de Pauling
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Figura 3 – Diagrama de Pauling.
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