
Breve história da MQ
Rutherford 1911: descoberta do núcleo atômico 

especialista em radioatividade: partículas alfa e beta… 

Fonte de partículas alfa - espalhamento por lâmina de ouro 
muito fina

O modelo atômico de Bohr

Ao interagir com o metal, a part́ıcula é defletida (ou ‘espalhada’). Ruther-

ford estava especialmente interessado na possibilidade de observar grandes

ângulos de deflexão. Para ângulos maiores do que 90o (caso da part́ıcula A

na Figura 9.2), dizemos que a part́ıcula é refletida pela lâmina metálica.

Para investigar esta possibilidade, Geiger montou, em colaboração com

o estudante de graduação Ernest Marsden, o experimento indicado na

Figura 9.3, que é reproduzida do artigo “Sobre a reflexão difusiva de part́ıculas

alfa”publicado na revista inglesa Proceedings of the Royal Society, em 1909.

As part́ıculas alfa, geradas no tubo AB, saem pela extremidade B e incidem

sobre a lâmina metálica RR, situada a cerca de 1 cm de B. O anteparo de

chumbo P bloqueia a passagem das part́ıculas, impedindo que elas alcancem

a placa de detecção S diretamente. Assim, apenas as part́ıculas que são refle-

tidas pela folha RR são detectadas em S. Ao atingir a placa S, a part́ıcula alfa

produz um flash de luz (cintilação), que é observado por meio do microscópio

M e contado visual e manualmente.

Figura 9.3: Montagem experimental para medida de reflexão de part́ıculas alfa (repro-

duzida do artigo de H. Geiger e E. Marsden, 1909).

Geiger e Marsden mediram o fluxo de part́ıculas alfa refletidas sob dife-

rentes condições experimentais, variando a espessura e a composição das

lâminas refletoras. Com um arranjo experimental ligeiramente diferente

daquele mostrado na Figura 9.3, conclúıram que uma entre cada 8.000

part́ıculas lançadas era refletida por uma lâmina de platina.

Como já se sabia na época, as part́ıculas alfa possuem massa (e também

velocidade na situação do experimento de Geiger e Marsden) muito maior do

que a dos elétron (cerca de 7.000 vezes maior conforme você mostrará no

Exerćıcio 9.1 mais adiante). Por terem momento linear muito maior do que

o dos elétrons, o desvio das part́ıculas alfa devido à interação com estas

CEDERJ 56

Espalhamento para trás…
possível apenas se massa 
atômica estiver concentrada 
em região << átomo 

O modelo atômico de Bohr
MÓDULO 2 - AULA 9

Já em 1906, o próprio Thomson havia descartado esse modelo, mais

uma vez em função de novos resultados experimentais, para concluir que o

número de elétrons num átomo era muito menor do que suposto inicialmente.

Mas como explicar, então, que a massa do átomo é milhares de vezes maior

do que a do elétron?

A resposta veio com a descoberta do núcleo atômico por Ernest Ruther-

ford em 1911. Na verdade, a contribuição dos elétrons à massa atômica é

despreźıvel, porque a massa do núcleo é muito maior.
Filho de imigrantes ingleses,

Ernest Rutherford nasceu

numa fazenda na prov́ıncia

de Nelson, Nova Zelândia,

em 1871. Em 1895,

mudou-se para a Inglaterra,

para trabalhar no

laboratório de J. J.

Thomson. F́ısico

experimental renomado,

recebeu o Prêmio Nobel de

Qúımica em 1908, por “suas

investigações de elementos

radioativos e a qúımica de

substâncias radioativas.”

Quando fez esta descoberta tão fundamental, o talento de Rutherford

como f́ısico experimental já era amplamente reconhecido. Devido às suas

contribuições na área de radioatividade, ele tinha recebido, já em 1908, um

Prêmio Nobel. Entre vários outros resultados importantes, Rutherford ha-

via descoberto, em 1899, que substâncias radioativas emitiam dois tipos de

“raios” com propriedades f́ısicas bem distintas, que ele chamou raios alfa e

beta. Os raios beta são elétrons, ou part́ıculas beta, criados em processos

nucleares, conforme mencionamos na Aula 8. Na presente aula, são os raios

alfa que terão papel especial. Em 1903, Rutherford havia descoberto que eles

eram formados por part́ıculas de carga positiva, e de massa muito maior do

que o elétron.
Hans Geiger nasceu em

Neustadt an der Haardt,

Alemanha, em 1882. É

muito conhecido pela

invenção do detector

(contador de Geiger ou de

Geiger-Müller) de atividade

radioativa. O contador de

Geiger mede a quantidade de

part́ıculas alfa, beta e fótons

gama (veja a Aula 9)

emitidos por uma substância

radioativa.

Graças ao domı́nio das técnicas experimentais associadas à geração de

part́ıculas alfa, Rutherford passou a usá-las, em seu laboratório, como ferra-

menta para investigar a estrutura da matéria. Sob a orientação de Ruther-

ford, seu assistente Hans Geiger realizou em 1908 um experimento de es-

palhamento de part́ıculas alfa por uma fina lâmina metálica.

O prinćıpio básico deste tipo de experimento é ilustrado pela Figura

9.2. Um feixe de part́ıculas alfa é lançado sobre uma lâmina metálica.

Figura 9.2: Espalhamento de part́ıculas alfa por uma lâmina metálica.
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Breve história da MQ

Balmer 1885: fórmula empírica para sub-conjunto do espectro do H 

Bohr 1913: unificação entre espectroscopia e física atômica 

O modelo atômico de Bohr

• de acordo com o Eletromagnetismo, o átomo não seria estável. Com

efeito, uma part́ıcula acelerada de carga não-nula emite radiação e, em

conseqüência, perde energia, já que a radiação eletromagnética trans-

porta energia. Num movimento circular, a aceleração da part́ıcula é

necessariamente não-nula (confira a solução do Exerćıcio 9.3). Assim,

a energia E do elétron em órbita diminuiria com o tempo. Pela Equação

(9.4), isto corresponderia a diminuir a distância r, de forma a tornar a

energia E mais negativa e, portanto, menor (embora maior em módulo).

Depois de algum tempo, o átomo iria finalmente colapsar (isto é, dimi-

nuir de tamanho rapidamente) na posição do núcleo.

Em 1913, Bohr propôs um modelo heuŕıstico para resolver estas duas

questões. O ingrediente fundamental para a sua formulação foi o resultado

experimental para o espectro do hidrogênio. Conforme já comentamos, a

existência de uma conexão entre a Espectroscopia e a dinâmica atômica não

era, na época, nada óbvia!

O espectro do hidrogênio havia sido medido por Anders Ångström em

1860. Já apresentamos uma lista dos comprimentos de onda no viśıvel na

Tabela 9.1, que reproduzimos abaixo:

λ (nm) cor

656 vermelho

486 azul-verde

434 violeta

410 violeta

Tabela 9.1

Johann Balmer, professor de Matemática de um colégio súıço de Ensino

Médio, mostrou, em 1885, que os quatros valores para o comprimento de onda

λ no viśıvel podiam ser ajustados pela seguinte fórmula emṕırica:

1

λ
= RH

(

1

4
−

1

n2

)

, n = 3, 4, 5, 6. (9.5)

O valor da constante RH foi obtido por Balmer a partir dos quatro valores

de λ no viśıvel conhecidos na época. Mais tarde, Balmer verificou que sua

fórmula também fornecia valores corretos para comprimentos de onda no

ultravioleta, tomando n = 7, 8, ... na Equação (9.5).

No exerćıcio a seguir, você irá calcular RH e verificar a validade da

fórmula de Balmer usando os valores da Tabela 9.1.
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quatro linhas no visível (Angström 1860):

n = 7,8,9,….  ⇒  linhas ultra-violetas do H

O modelo atômico de Bohr
MÓDULO 2 - AULA 9

Exerćıcio 9.4

Calcule o valor de RH tomando λ = 656nm e n = 3 na Equação (9.5).

Verifique se os outros três valores de λ também são fornecidos por esta

mesma equação, se tomarmos n = 4, n = 5 e n = 6. Calcule o valor de λ

para n = 7, e mostre que ele está na faixa do ultravioleta.

Resposta:

RH = 0,01097 nm−1 = 1,097 × 107 m−1. (9.6)

Para n = 7, a Equação (9.5) fornece λ = 397nm, na região do ultravioleta.

Bohr teve a idéia de explicar a propriedade de que o espectro é discreto

em termos de uma condição de quantização. Assim, o número inteiro n na

fórmula de Balmer, Equação (9.5), seria o número de quanta de energia.

Para obter a fórmula de Balmer, Bohr supôs que a energia cinética T do

elétron seria um múltiplo inteiro de um quantum de energia de valor hνe/2:

T = n
hνe

2
, n = 1, 2, 3, ... (9.7)

onde h é a constante de Planck. A freqüência νe de rotação do elétron

(número de voltas por unidade de tempo) está relacionada à velocidade e

ao raio de rotação: νe = v/r. Substituindo esta equação na Equação (9.7),

obtemos
mev2

2
=

nhv

4πr
. (9.8)

Esta é uma segunda equação relacionando v e r (a primeira, Equação

(9.3), foi obtida a partir da Mecânica Newtoniana). Temos, então, duas

equações para duas incógnitas, v e r. Podemos, então, resolver estas equações

para obter v e r para um dado valor do número inteiro n. A Equação (9.8)

fornece

v =
nh

2πmer
. (9.9)

Substituindo este resultado na Equação (9.3), obtemos

me

2

(

nh

2πmer

)2

=
Ze2

8πϵ0 r
. (9.10)

Finalmente, podemos resolver esta equação para r e obter

r = n2 ϵ0h2

πZe2me
. (9.11)
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Bohr 1913: unificação entre espectroscopia e física atômica 

Modelo: eletron(s) em órbita em torno do núcleo atômico 
(Rutherford) 

Energia cinética do elétron quantizada - constante de Planck h 

Níveis de energia - emissão de fóton quando elétron realiza transição 
entre níveis

Pré MQ

O modelo atômico de Bohr
MÓDULO 2 - AULA 9

Os ńıveis de energia mais altos (n > 1) correspondem a órbitas de raios

maiores. No limite em que r é infinitamente grande, a energia E se aproxima

de zero (confira, por exemplo, a Equação (9.4)). Neste limite, o elétron não

está mais preso ao núcleo, definindo o limiar de ionização. Assim, se o átomo

ou ı́on hidrogenóide se encontra no ńıvel de energia fundamental (E = −RZ),

é preciso fornecer uma energia igual a RZ ao elétron para que sua energia

passe a ser nula e ele escape da atração do núcleo. Portanto, RZ representa

a energia de ionização do átomo ou ı́on hidrogenóide. Para o hidrogênio

(Z = 1), a energia de ionização vale R = 13,6 eV. Para valores maiores de

Z, é preciso pagar um preço energético maior para arrancar o elétron, já que

o núcleo tem uma carga proporcional a Z.

Exerćıcio 9.5

Calcule a energia necessária para arrancar o único elétron do ı́on Li++.

Suponha que o elétron esteja no ńıvel de energia fundamental.

Resposta: tomando Z = 2 na Equação (9.16), obtemos R2 = 54,4 eV.

Podemos representar os ńıveis de energia por meio de um diagrama,

como o da Figura 9.9, que representa o caso do hidrogênio (Z = 1).

Figura 9.9: Diagrama de ńıveis de energia do átomo de hidrogênio.

Neste diagrama, representamos o ńıvel de energia fundamental (n = 1)

e os dois ńıveis de energia correspondendo a n = 2 e n = 3. Existem,

ainda, infinitos ńıveis de energia, correspondendo a números quânticos prin-

cipais n = 4, 5, 6, ... situados entre o ńıvel n = 3 e o limiar de ionização

associado à energia E = 0.
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Como explicar o espectro do átomo de hidrogênio a partir destes resul-

tados? O elétron passa de um ńıvel de energia maior En para um ńıvel de

energia menor Em espontaneamente. Ao fazê-lo, ele emite um quantum de

luz (fóton) de energia hν, onde ν é a freqüência do fóton (reveja a Aula 8).

Por conservação de energia, a energia inicial do átomo En dever ser igual à

energia final do conjunto átomo-fóton:

En = Em + hν. (9.20)

A partir da Equação (9.15), obtemos, para o sistema hidrogenóide,

hν = R
(

1

m2
−

1

n2

)

. (9.21)

Na Figura 9.9, mostramos um exemplo de transição deste tipo, com

n = 3 (ńıvel inicial) e m = 2 (ńıvel final).

O comprimento de onda do fóton emitido é tal que 1/λ = ν/c. Obtemos,

então,

1

λ
= RZ

(

1

m2
−

1

n2

)

, (9.22)

onde

RZ =
RZ

hc
=

me(Ze2)2

8cϵ2
0h

3
(9.23)

O conjunto das Equações (9.22) e (9.23), juntamente com a Equação

(9.15) para os ńıveis de energia, constitui o resultado central do modelo de

Bohr. Ele pode ser comparado diretamente com os resultados experimentais

para o espectro de sistemas hidrogenóides. Por exemplo, as Equações (9.22)

e (9.23) fornecem os valores para o espectro do ı́on He+ (Z = 2), que não

eram conhecidos na época.

Além de generalizar a fórmula de Balmer, este resultado fornece uma

expressão para a constante de Rydberg RZ em termos das constantes funda-

mentais que caracterizam o sistema hidrogenóide. Para o hidrogênio (Z = 1),

Bohr obteve, a partir dos valores conhecidos na época para as diversas cons-

tantes que aparecem na Equação (9.23), um valor em acordo com o resultado

experimental, dado pela Equação (9.6).
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energia menor Em espontaneamente. Ao fazê-lo, ele emite um quantum de
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O conjunto das Equações (9.22) e (9.23), juntamente com a Equação

(9.15) para os ńıveis de energia, constitui o resultado central do modelo de

Bohr. Ele pode ser comparado diretamente com os resultados experimentais

para o espectro de sistemas hidrogenóides. Por exemplo, as Equações (9.22)

e (9.23) fornecem os valores para o espectro do ı́on He+ (Z = 2), que não

eram conhecidos na época.

Além de generalizar a fórmula de Balmer, este resultado fornece uma

expressão para a constante de Rydberg RZ em termos das constantes funda-

mentais que caracterizam o sistema hidrogenóide. Para o hidrogênio (Z = 1),
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experimental, dado pela Equação (9.6).
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(9.15) para os ńıveis de energia, constitui o resultado central do modelo de

Bohr. Ele pode ser comparado diretamente com os resultados experimentais
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Bohr obteve, portanto, uma escala de tamanho, quantificada pela distância

r, para o átomo ou ı́on hidrogenóide, em termos das grandezas f́ısicas funda-

mentais que caracterizam o sistema atômico: o número atômico Z, a carga e

a massa do elétron −e e me; além das constantes universais h e ϵ0.

Para o átomo de hidrogênio (Z = 1), podemos escrever:

r = n2a0. (9.12)

onde

a0 =
ϵ0h2

πe2me
= 5,29 × 10−11 m. (9.13)

é o raio de Bohr.

A energia total E do elétron pode também ser expressa em termos das

constantes fundamentais, se combinarmos as Equações (9.4) e (9.11):

E = −
Ze2

8πϵ0

1

r
= −

Ze2

8πϵ0

πZe2me

ϵ0h2

1

n2
. (9.14)

De acordo com este resultado, a energia do elétron no átomo hidro-

genóide não pode ter qualquer valor. Como n é um inteiro positivo, apenas

um conjunto discreto de energias é permitido. Cada valor inteiro de n, cha-

mado número quântico principal, define um ńıvel de energia

En = −
RZ

n2
, n = 1, 2, 3, . . . (9.15)

onde, pela Equação (9.15),

RZ =
(Ze2)2me

8ϵ2
0h

2
= 13,6Z2 eV. (9.16)

Cada ńıvel de energia, associado a um valor inteiro de n, corresponde,

pela Equação (9.11), a uma órbita de raio

rn = n2a0

Z
. (9.17)

A órbita mais interna (menor rn) corresponde à menor energia posśıvel,

chamada energia fundamental. Para obtê-la basta tomar n = 1 na Equação

(9.15):

E1 = −RZ = −13,6 Z2 eV. (9.18)

Este ńıvel de energia corresponde a uma órbita de raio

r1 =
a0

Z
. (9.19)
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Derivação das fórmulas de Balmer e 
Rydberg para Z=1 (Hidrogênio) !

O modelo atômico de Bohr

Na Figura 9.8, representamos o modelo considerado por Rutherford e

Bohr para um átomo de H ou ı́on hidrogenóide.

Figura 9.8: Modelo atômico para átomo de H (Z = 1) ou ı́on hidrogenóide.

Neste modelo, o elétron não poderia estar em repouso, pois neste caso

ele seria atráıdo em direção ao núcleo, desestabilizando o átomo, cujo tama-

nho é definido pela distância r indicada na Figura 9.8, que deve ser muito

maior do que o tamanho do núcleo. Assim, nesse modelo o átomo gira em

torno do núcleo, com velocidade v⃗. Se o movimento é circular, como mos-

trado na Figura 9.8, então o módulo da velocidade v seria constante. Seu

valor estaria relacionado à distância r (raio da órbita circular), conforme você

mostrará no exerćıcio a seguir.
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Início dos anos 20: fracasso da ‘velha’ Física Quântica (Bohr, 
Sommerfeld) em explicar a dinâmica e estrutura  atômica  

Julho de 1925: Heisenberg publica primeiro artigo sobre a ‘nova’ 
Mecânica Quântica. Trecho do resumo:  
‘...este artigo procura estabelecer uma base para a mecânica 
quântica ...’ 
posição e momento linear representados por matrizes que não 
comutam! 

Novembro 1925: Born+Jordan (e  independentemente por P. Dirac) 
formalização ...comutador entre posição X e momento P de uma 
partícula: 

Princípio da Incerteza

Constante 
de Planck

Breve história da MQ
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Werner Heisenberg (1901 - 1976)  

Prêmio Nobel (Física) de 1932, ‘pela criação da 
Mecânica Quântica...’ 

1920-1923 Doutorado em Munique com A. 
Sommerfeld  

1923-1926  Assistente de M. Born na Universidade 
de Göttingen  

(1924-1925) 1926-1927  Visitante no Instituto de 
Física Teórica de N. Bohr em Copenhagen  

1927-1941 Professor na Universidade de Leipzig    

(Guido Beck foi seu assistente durante 1928-1932)
(1927)



X e P não comutam!  ⇒  princípio da incerteza: 

Pauli 1926 (carta para Heisenberg): 
‘por que p e x não podem ser conhecidos 
com precisão arbitrária? ...podemos olhar o 
mundo com o olho-p ou com o olho-x, mas 
quando queremos abrir ambos os olhos 
ficamos tontos’. 

Limite inferior fundamental 
para as incertezas de posição e 
momento:

Medida do momento apaga 
(embaralha) informação sobre a 
posição (e vice-versa)

Quão grandes são as 
flutuações em torno 
da média estatística? 

Breve história da MQ



1925-1926: contribuições fundamentais 

Schrödinger: formulação alternativa em termos da função de onda 
(1926) - inspirado por onda piloto de de Broglie (1923). Derivação 
do espectro dos hidrogenóides (Bohr) 

Born - interpretação probabilística (1926) - Prêmio Nobel 1954 
‘…pela interpretação estatística da função de onda..’

Princípio da IncertezaBreve história da MQ

Regra de Born



Regra de Born: 1926



1925-1926: contribuições fundamentais 

Dirac - Teoria quântica do campo EM, emissão/absorção (1926/1927) 
MQ relativística (1928), ’Principles of QM’ - 1o livro-texto! 

Prêmio Nobel 1933: Schrödinger + Dirac, ‘…pela descoberta de novas 
formas da teoria atômica' 

Pauli - spin, …Prêmio Nobel 1945 pelo princípio de exclusão  
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Referências:  

Niels Bohr’s Times, Abraham Pais, Clarendon Press 1991 

AIP Center for the History of Physics: http://www.aip.org/history/
heisenberg/
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• Complementaridade (Bohr) , dualidade onda-partícula 

• Fim das órbitas do modelo atômico de Bohr: trajetórias não são 
definidas 

• Fim do determinismo Newtoniano 

• Mec Quântica é intrinsicamente probabilística
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