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Primeiras idéias sobre a constituicao da mateéria — séculos VIl a IV
a.C.

Hipoteses atomisticas — origem unica para os fenomenos
observaveis.

Aristoteles e outros filosofos — seculo IV a.c. - toda matéria e
formada pela combinagao de quatro elementos: terra, ar, fogo e agua.

Existéncia material baseada em qualidades, contrapondo-se a uma
origem unica.

Hipotese atomistica retomada aproximadamente 2000 anos mais
tarde.
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® A materia é constituida de atomos indivisiveis;

® Atomos de um mesmo elemento apresentam massas
iguais e atomos de elementos quimicos diferentes
apresentam massas diferentes;

® Propos a ideia de reagoes quimicas: atomos de
diferentes elementos podem combinar-se em varias
proporcoes simples, porém nessas combinagoes
quimicas, cada atomo guarda a sua identidade;

® Propos a ideia inicial de molécula — compostos
quimicos consistem em uma combinagao de dois ou
mais elementos em uma razao fixa.

O seu modelo caracteriza 0 atomo como uma esfera macica,

iInvisivel, indestrutivel e indivisivel. E 0 modelo conhecido como o
da “bola de bilhar”.
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Em 1833, Michael Faraday realizou varios
experimentos de eletrolise onde observou que a
massa obtida de uma dada substancia era
proporcional a quantidade de eletricidade
empregada;

Em 1869-1875, o ingles William Crookes (e outros)
inventou a ampola de raios catodicos.

Em varios experimentos, observava-se uma
luminescéncia que era produzida pela passagem de
eletricidade por um gas rarefeito em um tubo.
Observou-se também a formagao de raios que se
propagavam em linha reta, projetando sombras na
extremidade do tubo. Como o eletrodo negativo ja
era chamado de catodo, estes raios foram
denominados “raios catodicos’.

Em 1891, George Stoney propos o nome de

elétron para a unidade natural de eletricidade;




odelo de Thomson (189

® Utilizando uma ampola de crookes
modificada, Joseph John Thomson, em
uma serie de experimentos, verificou
que o raios catodicos sofriam desvios na
presenca de campos eletricos e
magneticos, determinando sua carga
como nhegativa;

Mediu a relacao carga/massa (q/m) dos
raios catodicos e verificou que este
valor € muito maior que aqueles ja
medidos para ions, concluindo entao que
se tratava de uma particula com massa
muito pequena.




Thomson determinou a relacao
carga massa do elétron, por
meio de um tubo de raios
catodicos, encontrando um valor
menor que o valor atual.

Nos anos seguintes as medidas
realizadas alcancam a ordem de
grandeza do valor atual.
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Resumindo:

Thomson observou que:

® A razao e/m apresentava sempre o mesmo valor,
independente da substancia;

® Os raios catodicos eram constituidos de cargas
elétricas negativas transportadas por particulas de
materia, denominando-as “elétrons’’;

E propos que:
® Os eletrons eram partes dos atomos;

® O atomo era um fluido carregado positivamente
desprovido de massa, na qual estariam incrustados
os eléetrons, em uma distribuicao uniforme de cargas.




Neste modelo os elétrons oscilam em trajetorias circulares e
nao e atribuida massa as particulas de carga positiva.

Nao ha nenhuma explicagao sobre como as particulas negativas
sao isoladas da parte positiva, sem que sejam neutralizadas.

Este modelo nao fornece nenhum indicio sobre como surge o
espectro de luz do hidrogenio (H), que ja era bem conhecido a
epoca.

O resultado dos experimentos de espalhamento de radiagao
realizado por Rutherford foi a prova contundente de que o
modelo de Thomson nao correspondia a realidade.




A descoberta da radioatividade:

® |895 — Roentgen — Raios X;

® |897 — Becquerel — raios que tinham a capacidade de atravessar
objetos opacos;

® Pierre e Marie Curie isolaram o radio e o polonio, com a mesma
propriedade, denominada “radioatividade” em |898;

® Posteriormente, Rutherford descobriu que a radiacao de certos
elementos eram particulas positivamente carregadas, movendo-se
em grande velocidade, denominando-as “particulas alfa” e decidiu
usa-las para bombardear finas laminas metalicas.
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MODELO RUTHERFORD

folha de ouro

fonte de particulas alfa

RESULTADO OBSERVADO




Esperava-se que as particulas alfa atravessssem a lamina em linha reta,
sofrendo no maximo, pequenos desvios. Porem uma pequena fragao
destas particulas sofria grandes desvios e algumas ricocheteavam.

Seus assistentes escreveram: “Se levarmos em conta a massa das
particulas alfa e sua grande velocidade (1,8 x 10” cm/s), nao deixa de ser
surpreendente o fato de que algumas das mesmas possam girar dentro
de uma camada de ouro de 6 x 10° cm de um angulo de 90° ou mais”.

Rutherford concluiu que o modelo de Thomson, com distribuigao
uniforme de cargas e materia, nao poderia explicar o que fora observado.
Entao propos que no atomo, as cargas estao concentradas em duas
regioes distintas: um pequeno nucleo denso e com carga positiva,
denominado “nucleo”, e uma regiao com espagos vazios rodeada de
eletrons em movimento, denominada “eletrosfera”.

i




Conclusoes chaves:

® O atomo apresenta mais espago
vazio do que preenchido;

® A maior parte da massa do atomo
concentra-se em uma regiao
minuscula dotada de carga positiva
no centro do atomo;

® Modelo chamado “planetario”.




Porem o proprio Rutherford
reconheceu uma imperfeicao em
sua analogia (a estabilidade do
atomo):

— particulas carregadas perdem
energia por irradiagao ao
descreverem  uma  trajetoria
curvilinea. Os elétrons deveriam
cair no nucleo.




Durante a época dos experimentos de Rutherford, os quimicos ja
usavam espectroscopios para analisar os elementos quimicos.

Robert Wilhem Bunsen e Gustav Kirchhoff investigaram a radiacao emitida pela
matéria solida ou gasosa atraves da elevacao da temperatura das amostras (1869).




Espectros atomicos

Espectro continuo, de emissao e de absorcao.

pecirno continuo

Espactro de emis




~ Modelo de Bohr (1913)

O problema da instabilidade do atomo de Thomson levou Bohr a propor os
postulados:

Os eletrons descrevem orbitas circulares em torno do nucleo, tais orbitas
foram denominadas niveis ou camadas;

Cada um destes niveis apresenta um determinado valor de energia;

Quanto mais distante do nucleo maior sera a energia do nivel;

Nao é permitido ao elétron permanecer entre dois niveis de
energia;

Os eletrons apresentam energia quantizada (pacotes com determinados

valores de energia). Assim, ele so mudara de nivel se receber a energia
correta, exatamente igual a diferenca de energia entre um nivel e outro.

O eletron ao receber energia (energia elétrica , luz, calor etc), torna-se
excitado e salta de um nivel interno para outro mais externo

O eletron, ao retornar ao nivel anterior emite esta energia na forma de onda
eletromagneética (luz visivel, radiagao ultravioleta, calor etc). A energia € dada
por E=nv.
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. Modelo de Bohr (1913)

N s .

Uma consequéncia do modelo de
Bohr:

® (Cada atomo possui uma
distribuicao diferente dos
niveis de energia, que depende
do numero de elétrons;

® (Cada elemento possui uma
identidade propria, Unica, que
pode ser identificada atraves
do seu espectro:
— Espectroscopia




Apesar de ainda ser um modelo “planetario”, o modelo de Bohr

resolve o problema da instabilidade do atomo do modelo de
Rutherford;

® Consegue explicar com precisao o espectro de atomos leves;
® Porém, falha para atomos mais pesados.

Bohr ja havia observado que seu modelo deveria ser interpretado como
um modelo inicial e que a visao dos eletrons circulando em torno do

nucleo como os planetas em torno do sol nao deveria ser tomada
literalmente.




Dentre os problemas do seu modelo estavam:

® Embora explique a presencga das linhas de emissao
do hidrogenio, o modelo nao explica as
intensidades relativas entre as linhas.

® Falha também na determinacao das linhas emitidas
por atomos maiores.

® Viola um principio fundamental da mecanica
quantica: o principio de incerteza de Heisenberg.
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Um das maiores dificuldades no modelo de Bohr (1913) era
justificar a presenca de elétrons em determinadas orbitas;

Einstein ja havia mostrado que a luz poderia se comportar como
particulas, atraves de sua intepretagao do efeito fotoelétrico;

Em 1924 Louis de Broglie introduziu o conceito de ondas de
matéria. Ele formulou uma hipotese de que uma onda esta
associada a cada particula, cujo comprimento de onda € dado por

A=nh/p

As ondas de mateéria comportam-se exatamente como
qualquer onda, podendo ser refletida, refratada e sofrer
interferencias.




® de Broglie mostrou que as orbitas fixas do
atomo de Bohr era uma consequéncia natural
da interferencia de ondas de elétrons.

® Nas orbitas de Bohr as ondas de eletrons
fecham-se sobre si mesmas, criando uma onda
estacionaria.

Um ndmero inteiro
de comprimentos de
onda forma onda
estacionaria.

Nao forma onda

estacionaria



® Nessa interpretagao, os elétrons nao sao vistos como particulas localizadas, mas
COmo se sua massa e sua carga elétrica estivesse espalhada nessa onda estacionaria
circundando o nucleo.

® A menor orbita € o equivalente a um comprimento de onda, pois nao ha como
uma fragao de comprimento de onda formar uma onda estacionaria circular.

® As orbitas mais distantes do nucleo sao formadas por um maior numero inteiro de
ondas na orbita em questao.

e As circunferéncias das
..... o orbitas eletronicas de
/\/ - h=1an=4 mostradas
"desenroladas" >\\




Os diametros das orbitas dos eletrons sao determinados
pelo conteudo da carga eletrica existente no nucleo.
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Atraves do conceito de ondas de materia estabelecido por de Broglie,
Erwin Schrodinger formulou uma equagao que descreve como essas
ondas mudam sob a influencia de forcas externas;

® Esta equagao desempenha na Fisica Quantica o mesmo papel que a
equacao F = ma tem na Fisica Classica;

® As ondas materiais na equagao de Schrodinger sao entidades
matematicas, nao observaveis diretamente;

® Um dos resultados diretos que a equagao fornece €, por exemplo, a
probabilidade de se encontrar um elétron em um atomo de
hidrogenio. A maior probabilidade coincide com a orbita descrita pelo
modelo de Bohr.

— Mecanica Quantica! Aguardem o0s proximos
semestres. Mantenham-se “sintonizados” no curso.



file:///Users/wandaprado/Cursos/fis_geral/Teoria-FG/Slides-FG/Slides_2019-1/

	Slide 1
	Slide 2
	Slide 3
	Slide 4
	Slide 5
	Slide 6
	Slide 7
	Slide 8
	Slide 9
	Slide 10
	Slide 11
	Slide 12
	Slide 13
	Slide 14
	Espectros atômicos
	Slide 16
	Slide 17
	Slide 18
	Slide 19
	Slide 20
	Slide 21
	Slide 22
	Slide 23
	Slide 24
	Ondas de Elétrons
	Níveis Quantizados
	Slide 27
	Tamanho relativo dos átomos
	Física Quântica

