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A Tabela Periédica

Os elementos [ Metals Gases nobres

podem ser |__I Metalloids

subdivididos em | !Nonmetals - L
quatro CategoriaS: 1 2 lid I 13/ 141V 151V 161 17V
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elétrons e se
tornam ions
positivos (cations).
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Os nao-metais tém a camada de valéncia quase cheia.
=> Eles facilmente “adotam” os eléetrons que faltam para enché-la e
se tornam ions negativos (anions).




A Tabela Periédica

Os metalldides [ Metals Gases nobres

podem se | T Metalloids

comportar como |_1 Nonmetals = 1o
metais ou como 1 L | I3/ 141V 15V 16117V
nao-metais,
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dependendo das
circunstancias.
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Os gases nobres
tém a camada de
valéncia cheia.
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ou tirar um elétron
=> Quase nao fazem reacfes quimicas




Simbolos de Lewis

Forma simples de mostrar a estrutura de elétrons de valéncia dos

atomos: .o

- No meio, o simbolo do H O He. : F ’

elemento. i ) -

- Em torno, os elétrons de . .o
Cl:

valéncia: . n
Um ponto representa um C . Ne . ; N ‘

Unico e em um orbital. )

Um par de pontos representa dois e emparilhados no mesmo
orbital.

Exemplo: O nitrogénio (N) tem dois e no orbital 2s, e um em cada
um dos trés orbitais 2p (2p , 2py, 2p ).



Simbolos de Lewis

Para mostrar que a camada de valéncia esta cheia, pode se usar
L 1

colchetes: [$Ne$ ]
L X

Para a maioria dos elementos de interesse, € preciso de um octeto,
g. d. 8 eletrons, 2 no orbital 2s (ou 3s) e 6 no orbital 2p (ou 3p) para
encher a camada de valénica, exceto para o hidrogénio (e o hélio, o
litio e o0 berilio), que precisa apenas de um dublete, g. d. 2 €, no
orbital 1s (ou 2s).

Cada orbital de valéncia “semi-cheio”, . d. ocupado por apenas um
elétron, pode fazer uma ligacao quimica.

Exemplos:
Atomos de hidrogénio, He, com o orbital 1s “semi-cheio”, podem

fazer uma ligacao.
Atomos de nitrogenio, orbitais 2p , Zpy e 2p_“semi-cheios”, podem

fazer trés ligacoes.



Ligacdes entre Atomos

Em geral, atomos de nao-metais entre si formam ligacoes
covalentes, formando moléculas.

Atomos de metais formam ligacdes metélicas.
Entre atomos de metais e atomos de nao-metais se formam
ligacOes i0nicas (as vezes covalentes, especialmente em certas

moléculas organicas complexas).

Gases nobres nao formam ligacoes.



Moléculas

Compostas por atomos, em geral nao-metais, ligados por ligacoes
covalentes.
Moléculas sao as menores unidades de certos materiais.

Teoria da Ligacao de Valéncia
LigacOesogermr
Hibridizac&o de orbitais

Teoria dos Orbitais Moleculares
Orbitais moleculares
Ordem de ligacao
LigacOes em Moléculas Diatomicas



Teoria da Ligacao de Valéncia

LigacOes covalentes sao pares de eletrons compartilhadas por dois
atomos. Sao os eléetrons de valéncia que Sao responsaveis para as
ligacdes quimicas / de valéncia.

Exemplo: H,

H, H +.H — or H-H

Em simbolos de Lewis, ligacdes covalentes sao representados por
linhas.



Teoria da Ligacao de Valéncia

O que acontece realmente? orbitais 1s
L o o L:U Atomic orbitals w
Sobreposicao de orbitais atdomicas 1s A

=> orbital de ligacéo.

Orbitais de ligacao, que tém,
vistos na direcao da reta que

liga os dois atomos, normalmente
tido como eixo z, a aparéncia /:}
de um orbital s (redonda), : 1l

N ols
se chamam orbitais o (“s grego”). G-bond

O orbital o pode conter dois eletrons, um com spin pra cima e um
com spin pra baixo, igual como os orbitais atdmicos.

Como cada atomo contribui 1 €7, estes dois lugares s&o ocupados.
=> O orbital da ligacao contem dois eletrons.



Teoria da Ligacao de Valéncia

O que acontece realmente? A funcéo de onda do orbital
Nudal plane de |Iga§‘,§0 é
1sA lsB

s1s*  (@aproximadamente) uma
‘ ’ J’ combinacao linear dos dois

orbitais atbmicos.

o*-molecular orbital
(antibonding)

ENERGY

: W Existem duas combinagoes
‘ . ’ , d s possiveis:
1s 1s I.'IS-I'I'I[}[EEI.IlaI' orbital wals - W:LS’A- Llle'B ©
honting) Yoo = L'Uls,A- l’Uls,B'

© 2003 Thomson - Brooks/Cole

No orbital o, _os dois orbitais atomicos se amplificam no espaco

entre os dois nucleos => A probabilidade de encontrar os elétrons la
é alta. Os elétrons que, entdo, encontram-se maior parte do tempo
entre os nucleos, puxam os dois nucleos para o centro. => Eles
“ligam a molecula”. Por isto, o orbital o, _e chamado ligante.



Teoria da Ligacao de Valéncia

O que acontece realmente? A funcéo de onda do orbital
Nudal plane de |Iga(;§0 é

sis*  (aproximadamente) uma
’ ’ J’ combinacéo linear dos dois

orbitais atbmicos.

o*-molecular orbital
(antibonding)

ENERGY

. _ Y Existem duas combinagoes
’ 5 ) - ‘ 7*  possiveis:
1s 1s l:.simc-iecular orbital wals - W:LS’A- L/JlS'B ©
honting) Yoo = L'Uls,A- l’Uls,B'

© 2003 Thomson - Brooks/Cole

No orbital 0*, _os dois orbitais atomicos se cancelam no espaco

entre os dois nucleos => A probabilidade de encontrar os elétrons la
é baixa. Os elétrons que, entdo, encontram-se maior parte do
tempo fora do espaco entre os nucleo, puxam os dois nucleos para
fora. => Eles "separam a molecula”. Por isto, o orbital o* €

chamado anti-ligante, simbolizado pela estrelinha.



Teoria da Ligacao de Valéncia

E os atomos do segundo periodo, Li a Ne?

Tratando de ligacGes quimicas involvendo atomos do segundo
periodo, n = 2, temos que levar em conta os orbitais atdmicos 2s,

2pX, 2py e 2pz.

-

b 4

78]

Orbital p, Orbital py Orbital p,

Fazendo isto, surgem novos tipos de orbitais de ligacoes,
superposicoes de dois orbitais atomicos.

X
Orbital s




Teoria da Ligacao de Valéncia

E os atomos do segundo periodo, Li a Ne?

Quando um orbital tipo s (p. e. o orbital 1s 1s 2p,
de um atomo de hidrogénio) e um orbital Q ~
tipo p (p. e. o orbital 2p_de um atomo de ii) < |

fluor) se sobrepoem, se forma um outro @j
-\

tipo de orbital g, com um I6bulo adicional
do lado do atomo que contribui o orbital

tipo p. 4(/\/};\72

N~ ————

(Tambem existe uma combinacgao c-bond

anti-ligante). D & F[uqretﬁ Fde
idrogénio,



Teoria da Ligacao de Valéncia

E os atomos do segundo periodo, Li a Ne?

, 2p,
Quando dois orbitais tipo p se > 4 A
sobrepoem no sentido cabeca- =] ‘{l *’(
cabeca, se forma um terceiro tipo de
orbital o, com |6bulos adicionais

do lado de cada atomo - ﬁi
Também existe uma verséo anti-ligante: e

—_— — = -— ol —_—
anti-ligante

o-bond

In



Teoria da Ligacao de Valéncia

Resumo das Ligacoes tipo o

.. 5 .. = — -

Superposicao de 2 orbitais s
s S O (s-s)

Superposicao de 1 orbital s e i - +

um orbital p (localizado no F£A. AN - .

eixo internuclear) 5 el

Superposicdo de 2 orbitais p 0O -OH)) - of o

(cabeca-cabeca) D, D, oot

Para cada um destes orbitais existe uma variante ligante e uma
anti-ligante.



Teoria da Ligacao de Valéncia

E os atomos do segundo periodo, Li a Ne?

Quando dois orbitais tipo p se Px ‘\ /‘ Px

sobrepoem de jeito lateral
(por exemplo 2 orbitais p_ou 2 o. py), ./ 4

se forma um orbital de ligacao tipo T g

(“p grego”), chamado assim pela aparéncia
similar a um orbital atbmico p (dois I6bulos)
visto na direcao da reta que liga os dois
atomos, normalmente tido como eixo z

Também existe um orbital anti-ligante:

N - + 0 n-bond

- + - ==

7tzp* anti-ligante Tp ligante



Teoria da Ligacao de Valéncia

Ligacdes multiplas — T

N2p N2p
| TITITHV V]

Exemplo nitrogénio N

2 N2s N2s

, o ™ — N

O atomo de nitrogénio 34 N N
tem 3 orbitais “semi-cheios”, itrogen, Ny
g. d. ocupados por apenas um eletron, os orbitais p,, p,ep,

simbolo de Lewis: ‘N3

=> Na molecula de N , os dois orbitais p_formam uma ligacao tipo o,
os orbitais p_formam um orbital tipo 7, 7T , € 0S p, formam um T,
0 que resulta numa ligacao tripla: sN=Ny¢



Teoria da Ligacao de Valéncia

Ligacdes multiplas

Exemplo nitrogénio N_ n(2p,, 2p,)
/  m2p,2p,)

7

(@) o(2p,2p,) c-bond (b) n-bonds



Teoria da Ligacao de Valéncia

LigacOes multiplas

De acordo com a Teoria da Ligacao de Valéncia, podemos
descrever as ligacoes multiplas da seguinte forma:

Uma ligacéao simples € uma ligacao o.
Uma ligacéo dupla € uma ligacdo o mais uma ligacao 7.
Uma ligacao tripla € uma ligacdo o mais duas ligacoes 7.

A forca da ligacao depende do grau de superposicao dos orbitais
atomicos.

Uma ligacao dupla influencia na forma da molécula, ja que impede a
rotacdo da molécula.



Teoria da Ligacao de Valéncia

LigacOes multiplas

Entre um determinado par de atomos (elementos), uma ligacao
dupla é mais forte e curta do que uma ligacao simples. A ligacao
tripla € mais forte e curta ainda.

Exemplo: A ligacao dupla entre os dois atomos de carbono na
molécula de eteno: H. *

C=C
H”  H
é mais forte e curta que a ligacao simples entre os dois atomos de
carbono no etano: | T
H—t — 1 —H
L) H({==CH

H H
Acetaleno

A ligacéo triplo no etino é mais forte e curta ainda (om Etine)

Porem: Uma ligacao dupla € mais fraca do que a soma de duas
ligacoes simples.



Teoria da Ligacao de Valéncia

Hibridizacao dos Orbitais

. . C2
O atomo de carbono tem dois P e =
orbitais 2p “semi-cheios”. C2s TI—
=> Ele deveria fazer 2 ligacoes. 35 Carbon, [Hel2s22p,'2p,
Porém: As vezes, o carbono faz 4 ligacoes! Y

. N C2

Ele faz isto por promocédo deum £ T T T r
elétron 2s para o terceiro orbital 2p, C2s T

e a formacao de orbitais hibridos, e
combinacdes lineares dos 4 orbitais 36 Carbon, [Hel2s'2p,'2p, 2p,
2s,2p , 2py ezp, '

C2sp3
A energia perdida na promocao do T

elétron é (sobre-)recompensada pela 38 sp3hybridized carbon
energia ganha nas ligacoes quimicas.




Teoria da Ligacao de Valéncia

Hibridizacao dos Orbitais [
Os orbitais envolvidos nesta % A
hibridizacao determinam a

geometria dos orbitais hibridos.

N orbitais “de base” formam
N orbitais hibridos:

a) Os 2 orbitais s e p_

formam 2 orbitais sp, a) @ ., b) . @& ..
p.ep, nao sao - " . )
alterados.

Geometria: linear rigonal planar

b) Os 3 orbitais s, p_e p,
formam 3 orbitais sp®, p, € inalterado.
c) Todos os 4 orbitais, s, p,, p,ep, formam 4 orbitais sp°.

Tetraédrica



Teoria da Ligacao de Valéncia

Hibridizacao dos Orbitais

A geometria dos orbitais determina a geometria das ligacoes, que
0 carbono faz, e entdao a geometria das moléculas.

a) Etino, C H , atomos de C
hibridizados sp: geometria linear

b) Eteno, C H,, atomos de C CHC
hibridizados sp”: geometria trigonal ~ /

planar

b) Metano, CH,, atomo de C
hibridizados sp®: geometria tetraédrica

1 Methane, CH,



Teoria do Orbital Molecular

Alguns aspectos da ligacao nao sao explicados pelas estruturas de
Lewis, pela teoria da ligacao de valéncia e pela hibridizaco.
(Por exemplo, por que o O, interage com um campo magnetico?

por que algumas moléculas sao coloridas?)

Para estas moléculas, usamos a teoria do orbital molecular.
Robert Mulliken: Os elétrons nao pertencem a uma ligacao
especifica, mas estao delocalizados sobre a molecula em orbitais
moleculares.

Do mesmo modo que nos atomos, os eléetrons sdo encontrados em
orbitais atomicos, nas moléculas, os eléetrons sdo encontrados nos

orbitais moleculares, que resultam da combinacao linear de orbitais
atomicos.

=> Mais informacoes quantitativas. Essencial para descrever
moléeculas em estados excitados (cores, espectroscopia, etc.)



Teoria do Orbital Molecular

Os Orbitais Moleculares sao formados pela combinacao de orbitais
atomicos: quando os orbitais atomicos interferem construtivamente,
formam-se orbitais ligantes, e quando interferem destrutivamente,
formam orbitais anti-ligantes.

N orbitais atdbmicos combinam-se para formar N orbitais
moleculares.

A configuracao eletronica das moleculas é determinada da mesma
maneira que aquela de atomos: preenchendo os orbitais
moleculares “de baixo pra cima”, 2 elétrons por orbital (principio de
exclusao de Pauli), e, se mais de um orbital molecular da mesma
energia estiver disponivel, os elétrons os ocupam um a um,
adotando spins paralelos (Regra de Hund).

No caso de moléculas diatobmicas de atomos dos primeiros dois
periodos, n =1 ou 2, estes orbitais moleculares s&o os orbitais o e
JT que ja conhecemos.



Teoria do Orbital Molecular

Ordem de Ligacao

Grandeza util para estimar, se uma ligacao é estavel ou nao.
Teoria de Lewis: niumero de pares de elétrons de ligacao unindo um
par de atomos.

Def. Ordem de ligacao b = 2:(no. de elétrons em orbitais
moleculares ligantes — no. de elétrons em orbitais anti-ligantes)

b = 1 para uma ligacao simples.
b = 2 para uma ligacao dupla.
b = 3 para uma ligacao tripla.

S&o possiveis ordens de ligacéo fracionarias.

Agora vamos determinar as configuracoes eletronicas e as ordens
de ligacédo das moléculas diatdmicas homonucleares (moléculas
gue consistem de dois atomos do mesmo elemento) dos primeiros
dois periodos.



Teoria do Orbital Molecular

Os atomos do primeiro periodo: H e He
lagrama de orbitais moleculares

Os elétrons de valéncia nos atomos Niveis de N e e de
de hidrogénio e de helio encontram-se = dodomoa  moleculares o stomo B
(normalmente) no orbital 1s. J9
Os orbitais moleculares formados T L
por dois orbitais 1s sdo os orbitais c 9 i S 3
ligante g _e anti-ligante o* . Yl — Il B
1s J‘

. , . 1s? EY - i 15t
A energia de um elétron no orbital e =
ligante € menor, do que aquela de LS ¥

um elétron em um dos dois atomos isolado.

A energia de um eléetron no orbital anti-ligante € maior, do que num
atomo isolado.



Teoria do Orbital Molecular

A Molécula de H
2 . .
Diagrama de orbitais moleculares

Cada atomo de hidrogénio contribui Niveis de  Nivels de energia — Niveis de
energla energla

1 eletron => 2 eletrons. do dlomoA  moleculares o dtomo B

A maneira de menor energia para .

distribuir os elétrons nos orbitais é S e

aguele com ambos o;s, elétrons no 2 9 L e 9

orbital ligante o : 0, =B r v K

1s! 2k & 1s!
=> Os eletrons ligam a molécula o E 11— O

=> H2 existe!

Ordem de ligacao: 2 eletrons no orbital ligante g, , nenhum em
orbitais anti-ligantes: b = ¥2:(2-0) = 1 => ligacao simples



Teoria do Orbital Molecular

A Molécula de He
2 . .
Diagrama de orbitais moleculares

Cada atomo de hélio contribui Niveis de NN o v de
2 elétrons => 4 e: seria g “g* ° dodtomoA  moleculares o étomo B
1s 1s 4 j’
Porém, o estado com dois elétrons no = B
. , . , ols* '
orbital 1s do atomo A, e dois no atomo ¥ e
. - ! Molecular )
B tem energia menor, por que g QD / o @
Eols*-Els > Els-Eals , OU S€ja EEAV—* U }_Av_
“O orbital o* €& mais anti-ligante, e i A
1s | = |
i P ” orbital gls 5L orbital
do que o orbital o, _e ligante.

=> Os atomos ficam separados.

=> He_nao existe!
Ordem de ligacao: 2 eletrons no orbital ligante o_, 2 no orbital
anti-ligante 0* : b =%2-(2-2) =0



Teoria do Orbital Molecular

Os Atomos do segundo periodo, Li a Ne
Diagrama de orbitais moleculares

Os elétrons de valéncia destes Niveisde  Niveis de energia  Niveis de
atomos encontram-se nos orbitais energia o e o9
2s e 2p. f

Os orbitais moleculares formados
por estes orbitais atbmicos sao 0s
orbitaiso. e 0*_ (= 2s £ 2s)),

2s 2S A B

a, € o*zlo (= sz,Ai 2pZ’B) e

* = +
nsz, n*sz, nzpy ernr 2py( 2px, e 2pX,B

resp. 2p ,* 2py,B).

Os orbitais 2s tém menos energia p ?
do que os orbitais 2p, logo, 0s ‘ ’
orbitais o,_tém menos energia do que os orbitais g, €T, .

Energia




Teoria do Orbital Molecular

Os Atomos do segundo periodo, Li a Ne
Diagrama de orbitais moleculares

Ha& uma superposicao maior entre Niveisde  Niveis de energia  Nives de
os orbitais 2p_ (eles apontam eI a molculres  ohoda

diretamente na direcao um do outro)
do que entre os orbitais 2p e 2py,

dai o orbital molecular 02p tem

menos energia do gue os orbitais T,

Energia

Ha& uma superposicao maior entre
orbitais 2p , logo, os orbitais n*zlO tém

menor energia do que o orbital o* .

P 25 / \ 2s
Os orbitais 1. e m*_ sao Y o
2p 2p
duplamente degenerados.

'Ate Z=7 (N_) o orbital m, tem energia menor do que a,.



Teoria do Orbital Molecular

Os Atomos do segundo periodo, Li a Ne
Diagrama de orbitais moleculares

Li2 a N2 (Ll a N Z = 3 a 7) Niveis de Niveis de energia  Niveis de
enerfmergy  40s orbitais energia
] 5 do &teno A moleculares do 4tomo B
Li:o 5 b=%(2-0)=1 f C2p*
Be:o “0* % b=Y%(2-2) = 0*
2 2s 2s — L
. 2 2 2 —1/4.(A- — 2 M
B0, 70", "1 % b=Yx(4-2) = 1 p S\
. 2 2 4 — 1/4.(A- —
C:o0, 70" s b =1%(6-2) =2 . Ga2p
C o 2 2.0 4~ 2 p—=14.(Q_9) = ; -
Nz' O 0*25 7T2p UZP b =72(8-2) =3 =
*Be, € um caso especial: .
2s 2s

o, € mais ligante, do que o*,_e
anti-ligante => Be teoricamente C2s
existe, mas é muito instavel.




Teoria do Orbital Molecular

Os Atomos do segundo periodo, Li a Ne

i N Diagrama de orbitais moleculares
Oz d N62 (O aNe:Z=8a 10): Niveisde ~ Niveis de energia  Njveis de

energia dos orbitais energia
do atomo A moleculares do atomo B

. 2 2 2 4 2
O:0 “0* “o_“m "m* - }
2 2s 2s 2p 2p 2

Jo)
b =Ys(8-4) = 2
F:0 °0* °0.°m
2 2s 2s 2p 2p
b = 1-(8-6) = 1
11 ", 2 2 2 4 4 2
Ne2 10, 0*25 g, T, n*zp o*zp,

b = ¥»(8-8) = O*

4 4
T -,
2p

Energia

*Nednio é um gas nobre, a sua
camada L (n = 2) esta cheia. N !
=> Nao faz ligacdes quimicas. ‘




Teoria do Orbital Molecular

Moléculas Diatbmicas Heteronucleares
Diagrama de orbitais moleculares

Moléculas que consistem de dois NEsieggy Niveis deenergia  Niveis de
’ . enmrgia y dos orbitais energia
atomos diferentes, p. e. fluoreta de kom0 A moleculares  go Atomo B
hidrogénio, HF.

G*
O orbital do &tomo A (p.e. fluor) tem energia S Boe

menor, logo, contribui mais para o orbital -
molecular de menor energia o.

=> Os elétrons ficam mais perto deste
atomo.

=> Ligagao covalente polar. A2s




LigacOes Metalicas

Em metais, os atomos tém poucos eletrons na camada de valéncia.

=> Eles facilmente perdem estes elétrons e se tornam ions
positivos (cations).

Metais consistem de cristals, estruturas
regulares e perodicas, de cations, com
elétrons movendo-se livremente pelo %
material. 2
Por isto, metais s&o bons .
condutores de eletricidade.

1
Estrutura cristalina de ferro




Ligacoes IOonicas

Ligacdes idnicas sao ligacdes entre atomos de metais e de nao-
metais.

O atomo de metal perde os seus elétrons de valéncia para 0 nao-
metal.

=> O primeiro se torna um céation e o segundo um anion.

Exemplo: Sodio e Cloro

- . I . - t ..' _,I - & { :. \J . . ;'; . :|
-.-.\_._l-._._.-' -« R . :\M.-‘i Y, .\w - ,_.i
Sodium Chlorine —_ > +

Sodium ion Chloride ion

Na:Ck - [Nalci]

A ligacao e resultado da atracao eletrostatica entre os dois ions.



Ligacoes IOonicas

Sals sao cristals de anions e cations, todos
ligados por ligacoes ionicas.

A energia de rede (energia eletrostatica)
de um mol de um sal é

U=-AxIZ-ZI-N -e*/ 4re d, onde
12 A 0 Estrutura cristalina de

Z , = cargas dos dois ions em unidades da NaCl (sal de cozinha)

carga elementar e (n&o s&o 0s numeros atomicos!),

d = constante de rede (aresta de uma célula unitaria, aqui a

distancia entre um atomo de Na e um atomo vizinho de Cl),

A = constante de Madelung, depende da estrutura cristalina
(NaCl: A =1.748)




Ligacoes Covalentes vs. IOonicas

Uma ligacado ibnica pode ser visto como Energy
um caso extremo de uma ligacao
covalente polar, onde o orbital de um o
dos dois atomos, o0 nao-metal, entra com =N
peso um, e o outro, o metal, _B2s
com peso zero.

=> O orbital molecular dos elétrons de

ligacao é por 100 % um orbital atdmico

do nao-metal, e por 0 % um orbital A2s

do metal. :
=> O elétron fica no ndo-metal. R
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Orbitais e Teorias de Ligacao

1= [~
- - |
H:C:H il = <|: — Estruturas de Lewis
= [ Elétrons localizados?

7 Methane, CH,

Elétrons de valéncia responsaveis pelas ligacdes quimicas

Orbitais desericao-€os elétrons

Orbitais Molectilares



Teoria da Ligacao de Valéncia

Hibridizacao dos
Orbital

Representacao da amplitude da
funcdo de onda para um orbital
hibrido sp®. Cada orbital hibrido
aponta para o0s vertices de um
tetraedro.


file:///E:/Wendel Alves/UFABC/Transformacoes/BC0401_07_1_aulas/Videos/sp3_orbital.mov

Teoria da Ligacao de Valéncia

Hibridizacao dos

As ligacbes C-H no metano sé&o
formadas pelo emparelhamento de
um elétron 1s do H e um elétron
sp® do carbono, formando a
estrutura tetraédrica predita por
RPECV ou VSEPR.

Metano, CH4


file:///E:/Wendel Alves/UFABC/Transformacoes/BC0401_07_1_aulas/Videos/c8_metha.mov
file:///E:/Wendel Alves/UFABC/Transformacoes/BC0401_07_1_aulas/Videos/c8_metha.mov

Teoria da Ligacao de Valéncia

Hibridizacao em moléculas mais
complexas
o(Csp>, H1s)\

o(Csp3,Csp3) /

H H
39 Ethane, CH;CH,;

Etano, CHSCH3


file:///E:/Wendel Alves/UFABC/Transformacoes/BC0401_07_1_aulas/Videos/c9_ethan.mov

Teoria da Ligacao de Valéncia

Hibridizacao em moléculas mais
complexas

ol

o _
107
22 Ammonia, NH3

Amonia, NH3

N2sp3 | ' : 1 : I H1s

NITITIT] LI
40 Ammonia, NH;




Teoria da Ligacao de Valéncia
Hibridizacao sp2 e sp

sp® eembinacdo de um orbital s e dois orbitais p trangwlar planar

sp <€embinacao de um orbital s e um orbital p linear »

/
®
O
2 3
sp sp
(c)

sp
(a) (b)


file:///E:/Wendel Alves/UFABC/Transformacoes/BC0401_07_1_aulas/Videos/sp2.mov
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Hibridizacdo sp®d e sp°d” (link)

sp3d ‘ sp>d?

4


file:///E:/Wendel Alves/UFABC/Transformacoes/BC0401_07_1_aulas/Videos/dsp3.mov
file:///E:/Wendel Alves/UFABC/Transformacoes/BC0401_07_1_aulas/Videos/dsp3.mov
file:///E:/Wendel Alves/UFABC/Transformacoes/BC0401_07_1_aulas/Videos/dsp3.mov
file:///C:/Documents and Settings/luciano/My Documents/UFABC/Transforma??es Qu?micas/BC0401_Aulas/Videos/d2sp3.mov
file:///C:/Documents and Settings/luciano/My Documents/UFABC/Transforma??es Qu?micas/BC0401_Aulas/Videos/d2sp3.mov
file:///C:/Documents and Settings/luciano/My Documents/UFABC/Transforma??es Qu?micas/BC0401_Aulas/Videos/d2sp3.mov
file:///C:/Documents and Settings/luciano/My Documents/UFABC/Transforma??es Qu?micas/BC0401_Aulas/Videos/d2sp3.mov
file:///E:/Wendel Alves/UFABC/Transformacoes/BC0401_07_1_aulas/Videos/d2sp3.mov

Teoria da Ligacao de Valéncia
Hibridizacao

TABLE 3.2 Hybridization and Molecular Shape*

Electron Number of Hybridization of Number of
arrangement atomic orbitals the central atom hybrid orbitals
linear 2 sp 2
trigonal planar 3 sp? 3
tetrahedral - sp’ -
trigonal bipyramidal 5 sp>d 5
octahedral 6 sp>d? 6

*QOther combinations of s-, p-, and d-orbitals can give rise to the same or different shapes, but these
combinations are the most common.



Teoria da Ligacao de Valéncia
LigacOes dos Hidrocarbonetos

—

Ja descrevemos 0 metano e o etano. O mesmo padrao de ligacdées o ocorre em
todos os alcanos. Nestes compostos, 0s angulos de ligacdo sdo muito proximos
do angulo do tetraedro, 109,5°, que corresponde a hibridacéo sp°.
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Ligacoes duplas carbono-carbono

C2p

Csp?2

T

Sp2—

13 Etheéene,C,H,
Eteno
1 ligacédo o

1 ligacdo mr

T

T

T

C hibridizado sp?

41 sp?hybridized carbon
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Ligacoes duplas carbono-carbono

S

Eteno


file:///E:/Wendel Alves/UFABC/Transformacoes/BC0401_07_1_aulas/Videos/c10_ethe.mov

Teoria da Ligacao de Valéncia

Compostos ciclicos

o(Csp?,H1s)
// o(Csp?,Csp?) W N

o(Csp?,Csp?)

Benzeno
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Compostos ciclicos
O~
N -~
— B~

Benzeno
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Ligacoes triplas

14 /Eth)Qe, C,H,
1 ligacao o

SP 2 ligagoes 1t

Etino



Teoria dos Orbitais Moleculares

LimitacOes da Teoria de

Lewis
O oxigénio é paramagnético Compostos deficientes em elétrons

Diborano,
B H
2 6

12 e de valéncia

Para explicar a existéncia do
composto pela teoria de Lewis
seriam necessarios 14 e
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Molécula de
hidrogénio

W=, U,
/

LCAO-
MO

Interferéncia construtiva——otbital ligante
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Molécula de
hidrogénio
l’U = l’UAls ) L'UBls
Node

AN

v

Interferéncia destrutiva———-otbital anti-ligante
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Node

N

~3

v

45

Atomic
orbital

Energy
A

|

Atom

\

A

Antibonding
Atomic
orbital

/

Bonding

k)

Molecule Atom



Teoria dos Orbitais Moleculares

Configuracao eletronica -

Dois orbitais Afgqﬁ@(gse%ose combinam para formar dois
orbitais moleculares, um orbital ligante o e um orbital

anti-ligante o* Energy
N

/ 015* \
H1ls H1ls




A molécula de hidrogénio

Energia

Teoria dos Orbitais Moleculares

1s

Atomo de H \\

1

A /
\ Tl /

\ 1 L /
Molécula de H,
()

1s

|

Energia

1s

Atomo de He\\

1l

—

A f

\ /
\ 1 L 91s,

Molécula de He,
(b)

1s

1l

,’Atomo de He
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Diagrama de niveis de

energia para a combinagao , . %
de dois atomos de Li com A K \
orbitais 1o e 20 & Y
251 1 / \ 1 261
\ / |
Configuragao do Li,; A S
T \\ 025 //
2 2 2 50 .
g* ‘o 2
1s 1s 2S 25 01,;
Vd . N
. . rd hY
Os orbitais moleculares 152 “ # Y -1 L 152
sao formados entre N . % o
orbitais atdmicos de Li | Li

energias semelhantes

Geralmente ignoramos os elétrons mais internos nos diagramas de OM.
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(a)
(. ‘o\\ ) -+ \a 't\\ ) —
2p, 2p,

(b)

(©)



Teoria dos Orbltals Moleculares

Li Be, B-
2Gu —_—
— —

1ﬂg — h @ oo

.h__q___hh

_"‘“\u.._ |

20, R
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o .,
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16




Teoria dos Orbitais Moleculares

Energy Energy
A Iy
Gzp* GZp
2P an* 2P 2p nzp* 2p
%]
G2p — _p
T
2p G2p
G2s O2s
2s 2s 2s 2s
O O2s
Diagrama geral de niveis de Diagrama de niveis de energia
energia de OMs para moléculas de OMs para moleculas de O, e

diatdbmicas do segundo periodo. =
2
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Exemplo:  Energy

Oap*
2p - R;* 2p
=
s
ZININF—
N
2s s T\L
Nitrogen, N,
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Nitrogenio, N,

O2p
™N N =N §
TCzp
1\\1' 'N/ Ordem de ligacao...
625*
11l OL = % (OMs — OMs*)
S, =% (8-2)=3
s
N

A ordem de ligacao

45 Nitrogen, N2 igual a 3. Logo a
molécula de N2 tem

efetivamente trés
ligacoes.




Teoria dos Orbitais Moleculares

Dois tipos de comportamento magnético:

Paramagnetismo (elétrons desemparelhados na molécula): forte atracdo
entre o0 campo magnético e a molécula;

Diamagnetismo (sem elétrons desemparelhados na molécula): fraca
repulsdo entre o campo magnético e a molécula.

1

' i
b ' R
(b) (c)

(a)
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Interagoes 2s5-2p grandes Interagdes 25-2p pequenas
T3 o3y 1l
3, w3 1] AR (AR
a3, 1} a1 (R 3R
KK Ak W] o | 1 1h
o | 1 1) o |1 1l 1l
o | 1) 1) T 1) 1h
Ordem de ligacao 1 2 3 2 1 0
Entalpia de ligagdo (k] /mol) 290 620 941 495 155 —
Comprimento de ligacao (A) 1,59 1,31 1,10 1,21 1,43 .
Comportamento magnético Paramagnético Diamagnético Diamagnético Paramagnético Diamagnético —

= liguid O,

Porque O, é paramagnético?

(b
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Configuracoes eletronicas e
propriedades moleculares

Experimentalmente, o O, € paramagnetico.

A estrutura de Lewis para o O, nao mostra eletrons

desemparelhados.
O diagrama de OM para o O, mostra dois eletrons

desemparelhados no orbital n*zp.

Experimentalmente, o O, tem uma curta distancia de

ligacdo (1,21 A) e a alta energia de entalpia (495 kJ/mol).
Isto sugere uma ligacao dupla.

O diagrama de OM para o O, preve tanto o

paramagnetismo como a ligacao dupla (ordem de ligacao =
2).
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Moléculas diatbmicas heteronucleares

HF Energy
N

. 30
H otbital F orbitals

= [ o
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Diagrama de niveis de energias dos OM’s da molécula de

BeH
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Moléculas Poliatbmicas: Benzeno
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Orbitais em moléculas poliatbmicas
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A o-orbital formation from two p-orbitals

P

cornbined to generate

four sp? hybrid arbitals

sp? carbon atorn sp3 carbon atom a zigrna rolecular orbital

in each case one sp? arbital is colored red the zix rernaining sp’ orbitals are blue

B o-orbital formation from two sp® orbitals

pi-bond

zigrna-bond

spt orbitals
spt carbon atormn spt carbon atormn carbon-carbon double bond

B Formation of o and x- molecular orbitals
from two sp< hybridized carbon atom s

http://www.cem.msu.edu/~reusch/VirtualText/intro3.htm



Estruturas Moleculares

Hio hd morments de dipole

co,

Dipolo com mormente = 1,05 O

J HEo hd momento
de dipola

&= Dipola resultante
F3
. +
4] " H l
CHCI, x
Dipale
— resubtarte



Estruturas Moleculares
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Propriedades Macroscopicas

Solido Tipo predominante de ligacao Propriedades fisicas

Idnico Idnica Duro, fragil, p.f. elevado, mau condutor
Metalico Metalica Macio ou duro, p.f. médio-elevado, bom condutor
Molecular | Covalente e forcas intermaoleculares Macio, p.f. baixo-meédio
Cowvalente Cowvalente Cura, p.f. elevado, mau condutor
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