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Moléculas

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

Teoria da Ligacao de Valéncia / Ligacao Covalente
LigacOesoermr
Moléeculas Diatdmicas Heteronucleares
Hibridizacao de orbitais

Teoria do Orbital Molecular
Moléculas Diatdbmicas Homonucleares
Principio Variacional



LigacOoes Quimicas

“We shall say that there is a chemical
bond between two atoms or groups of
atoms in case that the forces acting
between them are such as to lead to the
formation of an aggregate with sufficient
stability to make it convenient for the
chemist to consider it as an independent
molecular species” Linus Pauling- The
Nature of the Chemical Bond, 1960, pg.6.

=> Ha ligacao quimica entre dois
atomos ou grupos de atomos, caso as
forcas agindo entre eles formam um
composto suficientemente estavel para
considera-lo uma espéecie molecular
Independente.




LigacOoes Quimicas

As Substancias Puras podem ser classificadas em

- Elementos (Atomos)

- Compostos (Moléculas): Conjuntos de atomos ligados por
ligaches quimicas

LigacOes Quimicas: Forcas de interacao Primarias (mais fortes):
- Ligacao covalente

- Ligacao ionica,

- Ligacao metalica (caso limite da ligacdo covalente)

Forcas Intermoleculares ou de interacao Secundarias (mais fracas):
- Ligacao de Hidrogénio

- lon-dipolo,

- Dipolo-dipolo

- Dipolo-nao polar

- Forcas van der Waals (London, Keesom, ...)



LigacOoes Quimicas
Energia e Distancia de Ligacao

A energia de ligacao ou de e
" : XA & : potentia

dlssome}(;_ao é a energia paiuhi O O

necessaria para separar 0s

atomos, ou seja,

74 pm

a diferenca de energia entre 0s .Sgergla

estados ligac

- atomos separados - attractive forces
(em distancia infinita) —

forces

- atomos ligados
-436

kj/mol dISté-anQ most stable state
: ~ ) de ligag
Numa ligacdo, os atomos se

encontram na distancia de menor energia, que €, entao a distancia
ou comprimento de ligacao.




Aproximacao de Born-Oppenheimer

Como encontrar a estrutura de uma molécula de N atomos?

Teoricamente teriamos que resolver a Equacéo de Schrddinger

para o sistema de N nucleos e n elétrons (em geral n > N).
Esta contém N+n termos para energias cinéticas (da forma -h?/2m - V2), e
(N+n)-(N+n-1)/2 termos para a energia potencial (um para cada par de particulas).

Exemplo: A molécula mais simples: oion H,* (2p*+ 1 €)
€o

V=-e’dne, - (Ur,, + 1r,, - 1/IR)
EdS: -h?*/2 (V 2pim +V 2dim +V 2gim)+ Vi = EY,

onde V e ( sao fungoes das posicoes das tres particulas, r,, r er,.

Para a molécula neutra de H,, a EdS ja tem 4 + 6 = 10 termos.
=> Solucao analitica em geral impossivel.



Aproximacao de Born-Oppenheimer

Como encontrar a estrutura de uma molécula de N atomos?
Simplificao: Aproximacao de Born-Oppenheimer

1. posicionar os nucleos dos atomos nas posicoesr , ..., r . => V(r)

Os nucleos sao tidos como imoveis, p. g. ttm massas muito
maiores que os elétrons.

2. Resolver a Equacao de Schrddinger para os elétrons (relevantes)
usando algum método numeérico.
=> Funcobes de onda dos elétrons
=> Energia total da molécula

3. Variar as posicOes dos nucleosr, ..., r,, voltar para 0 passo 2

4. Encontraro jogor, ..., r , para aquele a energia total € minima.
=> Solucao



Teoria de Ligacao de Valéncia

Uma ligacao de valéncia, ou covalente, € um orbital compartilhado
pelos dois atomos envolvidos na ligacao. Normalmente, cada atomo
contribui um elétron. => 2 elétrons no orbital da ligacéo, 1 1 e 1 |.

Aproximacao frequentemente feita:

Tomar a funcao de onda dos elétrons da ligacao, (¢, como
combinacao linear de funcoes de onda dos atomos envolvidos na
ligacao, agora designadas pela letra .

Tipo: ¢ =c, x, + C_X,, onde x, e x_ sao funcoes de onda atomicos
(i.e. 1s, 2s, 2p, etc.) dos dois atomos fazendo a ligacéao.



Teoria de Ligacao de Valéncia

Duas Regras importantes ao combinar funcoes de onda / orbitais
(valem aqui e em varios outros casos nesta disciplina, incl. alguns
casos ja vistos, como a construgao dos orbitais p , p,e p.)

- N funcOes de onda “de base” resultam em N funcOes de onda
novas.

- Combinacoes lineares de funcoes de onda sao boas
aproximacoes, quando as funcoes de onda “de base” tém energias
proximas (onde “energias proximas” ainda deve ser quantificado).
As funcdes de onda resultantes também terdo energias proximas as
das de base.



Teoria de Ligacao de Valéncia

Exemplo: Moléculade H (2 p* + 2 €)

Chamando os prétons de p*, e p*, os elétrons, de e’ e e,

e as posi¢coes dos quatror,, r,, r er.,.



Teoria de Ligacao de Valéncia

Exemplo: Moléculade H (2 p* + 2 €)

Definimos A(1) := )(HlsA(rl) ‘= X,00(F,7T,) @ funcao de onda

do elétron 1, se ele se encontra no orbital 1s do nucleo/atomo A.
Analogicamente definimos A(2), B(1) e B(2).

Levando em conta a simetria da molécula (trocar os papéis de A e
B deve dar a mesma distribuicao de probabilidade de estadia) e a
intercambiabilidade dos eletrons (idem para troca de e”, e €),

a funcao de onda da ligagao deve ser:
Weu(ryry) = IN2 - [A(1)B(2) + A(2)B(1)],
as combinacoes simetrica (+) e antissimetrica (-) de A e B.

==




Teoria de Ligacao de Valéncia

Exemplo: Moléculade H (2 p* + 2 €)

Aproximacao de Born-Oppenheimer: achar as posicoes r, e r, que

minimizam a energia total da molécula com os elétrons no
orbital ¢_ ou y,.

Com uma escolha esperta do sistema de coordenadas podemos
reduzir o numero de parametros livres a um, R := |r_-r, |, a distancia

entre os nucleos.
Temos, entao, que minimizar a energia total em funcéao de R.



Teoria de Ligacao de Valéncia

Analogia com Dois Pocos Quadrados (1D)

Olhando para as funcoes de onda dos elétrons:

(a)
(b)

(c)

I
|
|
|
|
I
|
|
|
|
|
I
|

Aproximando-o0s:
- Enquanto os pocos estao longes, os dois tém energias de poco
quadrado de tamanho L (no estado fundamental), ~rt*h*/2m L*

acima do “chao” do poco.



Teoria de Ligacao de Valéncia

Analogia com Dois Pocos Quadrados (1D)

Olhando para as funcoes de onda dos elétrons:

AN

(b)

()
Ha

- Quando comecam a “se tocar”, o potencial vira um de poco de 2L,
com a combinacao simetrica representando o estado fundamental,
e a antissimétrica, o primeiro estado excitado.

Os elétrons ficarao no “estado fundamental” (na combinacao
simétrica) com energia ~1r*h*/2m (2L)* (a cima do mesmo “chao”),
bem menor.



Teoria de Ligacao de Valéncia

Analogia com Dois Pocos Quadrados (1D)

Olhando para as funcoes de onda dos elétrons:

(a)

(b)

()
Ha

- Aproximando-se ainda mais, vira um poc¢o duas vezes mais fundo
de tamanho L, e a energia diminui ainda mais
(~m*h*/2m L* a cima do novo “chao” para cada elétron).



Teoria de Ligacao de Valéncia

Voltando pra Molecula de H, (2 p*+2e)

Y(2) P(2)

Estimamos agora a energia de uma
molécula de hidrogénio em funcéo da
distancia entre os protons R, isto €,

a energia da interacao entre os protons,
e’/Ame R (energia de Coulomb), mais

a energia dos dois elétrons no potencial

dos dois protons, para as combinacoes :Iy\ |‘PA|2
simétrica e antisimeétrica dos orbitais 1s. . .
E comum chamar o eixo que liga os \\/

protons/atomos de eixo z.



Teoria de Ligacao de Valéncia

Y, =1N2 - (A + B)
R (2), Y4(2)

>>a,
"2 tomos

O Kasa™

separados”

-27,2 eV

p<:>p e- tot
e’/Ane R E(Y,)
P P
A B : »Z - 2E0

-27,2 eV

a, -

0

<-27,2 eV

<-27,2 eV

"1 nicleo e

de carga

+2e” => He

“E(He)”
-719 eV




Teoria de Ligacao de Valéncia

l'pA:]./\/z_ (A_B)
R ), ¢,(2)

E(y,)

tot

>>a R
"2 atomo S\\i

_2E
-2712 eV

-27’2 eV

0

N %

>-2712 eV

>-2712 eV

0

de carga
+Ze11 :> He

]‘@

‘ L
e
// ( /l/l/Hezp
/ /

|-

>HE(He)u
>-2712 eV




Teoria de Ligacao de Valéncia

Podemos desenhar um diagrama de Diagrama de Correlag&o de Walsh
correlacdo de Walsh, que mostra as da molécula de H, (escala nao-linear)
EA .

energias totais para 0s possiveis
orbitais moleculares em funcao do
parametro que é variado

(neste caso, R).

O minimo se encontra na curva de
em R =0.074 nm.

=> Esperamos que na molécula de H, -si7ev - Energia de

o orbital da ligacao seja uma 0074 nm =1, dissociag&o
combinacao simétrica dos orbitais -
atomicos, e que a distancia entre os nucleos seja de 0.074 nm.

-27.2 eV

Este orbital € chamado ligante e ¢, antiligante.

Energia de dissociacao ou da ligacao: Energia necessaria para
separar 0s atomos



Ligacoes o

Ys = Xinsa T Xiiss L'UA - )Igi')léé " Khiase
* L =
orbital o, _
orbital g, _*

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), se chamam orbitais o (“s grego”).



Ligacoes o

Modo alternativo de entender a natureza orbital o
ligante da combinacgao simetrica, g, _

No orbital g, 0s dois orbitais atbmicos

se amplificam no espaco entre os dois
nucleos => A probabilidade de encontrar
os eléetrons la e alta. Os elétrons que,
entao, 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 ligante.

Este orbital também €& chamado g, por ter uma simetria “gerade”

(alemao para “par”), isto é, os valores da funcao de onda em um
dado ponto e no ponto espelhado pelo centro da ligacao sao iguais.



Ligacoes o

Modo alternativo de entender a natureza orbital als*
antiligante da combinagao antissimetrica, g__* Node

No orbital Gls* os dois orbitais atbmicos

se cancelam no espaco entre os dois L &
nucleos => A probabilidade de encontrar
os eléetrons la e baixa. Os elétrons que,

entao, encontram-se maior parte do tempo
fora do espaco entre os nucleo, puxam 0s
dois nucleos para fora. => Eles “separam a molécula”.
Por isto, o orbital o, _* € antiligante, simbolizado pela estrelinha.

Este orbital tambem & chamado o, por ter uma simetria “ungerade”

(alemao para “impar”), isto €, o valor da funcéo de onda em um
dado ponto € o negativo do valor no ponto espelhado pelo centro da
ligacao.



Teoria da Ligacao de Valéncia

Diagrama de Energias de Orbitais de Ligacao

. . . | - | \veis do enerd
Podemos visualizar a e it I P
ocupacao de orbitais em

um diagrama de energias Uy

de orbitais de ligacao. _ -
linhas simbolizando,

por quais orbitais
atdmicos os orbitais
de ligacao séao

Os elétrons séo
simbolizados por

1. € com spin pra cima, e
l: e com spin pra baixo.

Il Atencéao, para uma dada
combinacao de funcoes de
onda atoOmicas x, as x e

nunca existem simultaneamente:

- ou a ligacao nao se forma, e apenas as y existem,
- ou ela se forma, e apenas as (@ existem.



Ligacoes 1T

De maneira analoga, dois orbitais atbmicos p  2p_ 2p,
perpendiculares ao eixo da ligagéo (p, ou p,) ‘\, /.

podem formar um orbital molecular 2
chamado T (“p grego”) por ter, visto na

direcao da reta que liga os dois atomos,
a aparéncia de um orbital p (dois lobulos).

No caso de orbitais 71, 0s de simetria
ungerade séao ligantes, e os gerade,
antiligantes.

- + - L]

Tiyp* OU TT Typ OU TT,
antiligante ligante



Ligacoes o

I Atencao, orbitais p nao sempre formam
ligacoes rt.
Dois orbitais p_ formam, em geral,

uma ligacao o.

— - + — + W
antiligante
O2p™ simetria ungerade
— - + + - —
ligante

Oy, Simetria gerade




Teoria da Ligacao de Valéncia

Um orbital o também pode ser formado

_ 1s 2p,
por um orbital s e um p.
Neste caso, o orbital nao tem simetria @—@ x
<

gerade, nem simetria ungerade.

Em geral, s6 atomos do mesmo elemento @ ‘
podem formar ligacdes com simetria gerade 5
ou ungerade;

o-bond

p. e. Fluoreta de
hidrogénio, HF



Teoria da Ligacao de Valéncia

Resumo das Ligacoes tipo g

.= - — S — & —_ Q — & - —

Superposicao de 2 orbitais s
S 5 O (s-s)

Superposicao de 1 orbital s e o :

um orbital p (localizado no £. AN - )

eixo internuclear) 5 el

Superposicdo de 2 orbitais p OO OO0 - o o

(cabeca-cabeca) . . o (p-p)

Para cada um destes orbitais existe uma variante ligante e uma
antiligante.



Ligacoes Multiplas

Exemplo Nitrogenio Molecular, N,

O atomo de nitrogénio  N2p [x . N2p
tem 3 orbitais TIT VIV
“semi-cheios’, N2s N2s
g. d. ocupados por ™ ™
apenas um elétron, 34 Nitrogen, N,
os orbitais p,, p,ep,

=> Na molecula de N, os dois orbitais p_ formam uma ligacao tipo o,
os orbitais p_formam um orbital tipo 77, 77 , € 0S p, formam um T,
0 que resulta numa ligacao tripla:



Ligacoes Multiplas
Exemplo Nitrogenio Molecular, N,

TE(2pxl sz)

(a) G(2pz, zpz) c-bond (b) n-bonds



Teoria da Ligacao de Valéncia

LigacOes covalentes de periodos além da segunda

De maneira analoga, existem ligacoes 90, @, y,... também.

orbital & (ligante) orbital ¢ (ligante)



Ligacoes Heteronucleares

Sao ligacles entre atomos diferentes,

p. €. nas moléculas de fluoreta de Diagrama de orbitais de ligacao
hidrogénio, HF, CO, etc.. NErietgy e orbitae e e
e aSS|métr|CaS (nem g nem u) dolatomo de A  deligacao do &tomo de B
Se o orbital do atomo A tem energia ™

menor, ele contribui mais para o orbital
de ligacao de menor energia (aqui g).
=> Os elétrons ficam mais perto deste
atomo, onde se encontrara uma carga
parcial negativa 0.

O outro tera uma carga parcial positiva 9,.
=> Ligacao covalente polar.

O orbital de ligacao de maior energia tera
maior contribuicao do orbital atomico de
maior energia, o do atomo B, e sera antiligante (aqui a*).




Ligacoes Heteronucleares

Moléculas Diatbmicas Heteronucleares
Diagrama de orbitais de ligacéao

Ligacao polarizada: NEsiedgy Nives de energia  Niveis de

i dos orbitais i
Y=C. X+ CoXg dofitomode A deligacio o Atomo de B
O orbital atdmico x, contribui com c*

peso |c,|* para o orbital da ligagao,
€ X5 com |c[°.

Casos especiais:
lc.|? = |c,|*: Ligagao nao polarizada

lc.l? =1, [c.|* = O: ligagao ionica
(=> daqui a poucos slides)




Ligacoes Heteronucleares

Moléculas Diatbmicas Heteronucleares
Diagrama de orbitais de ligacéao

Exemplo fluoreta de hidrogénio, HF Niveisde  Niveis de energia  Niveis de
energia e (Ijioz Og:gitdaéSH . energia
l.,UG — 0-19'XH18 + 0-98'XF2p do atomo de H o gac do atomo de F
Y,.= 098X, - 0.19-)(sz ...
. , ~ // ‘\
=> Os dois elétrons se encontrarao - \
. . \
no orbital ligante a. :

pesos: H1s: 0.192=0.04
F2p: 0.98% = 0.96

=> 0s e sao quase puramente
elétrons F2p e se encontrardo muito
mais proximo do atomo de fluor.

©Carguge Learming. Al Fights Resarved.

=> Ligacao/Molecula altamente polarizada.



Ligacoes lonicas

Ligacdes idnicas sao ligacbes entre atomos de metais (com elétrons
de valéncia “quase soltos”) e de nao-metais (buracos sobrando na

camada de valéncia).
=> O atomo de metal perde os seus elétrons de valéncia para o

nao-metal.
=> O primeiro se torna um cation e o segundo um anion.

Exemplo: Sodio e Cloro

Sodium Chlorine +
Sodium ion Chloride ion

Na :Cl: [NaFeH

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



Ligacoes Covalentes vs. IOonicas

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

=> O orbital dos elétrons de /
ligacao e 100 % um orbital atdmico

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

do metal.

=> Os elétrons ficam no nao-metal.




Eletronegatividade

Grandeza x que quantifica a capacidade de uma atomo (elemento)
para atrair (densidade de) elétrons dentro de uma ligacao quimica:

Numa ligac&o quimica, os e da ligacao ficam mais perto do atomo
com maior eletronegatividade.

Quanto maior é a diferenca de eletronegatividade entre os dois
atomos numa ligacao, Ay, tanto mais polarizada é a ligacao.

Duas das escalas de eletronegatividade mais usadas sao as de
Pauling e de Mulliken.



Eletronegatividade

Eletronegatividade de Pauling x,

Xoa - Xesl = 0.102-V{D(A-B) - ¥2:[D(A-A) + D(B-B)]}, onde
D(X-Y) é a energia de dissociacao de uma ligacdo quimica entre um
atomo de X eumde Y (em eV).

X, variade 0.79 (Cs) a 4.0 (F).

A partir de Ay, de ~1, ligacOes podem ser consideradas polares.

A partir de Ay, de ~1.7, ligagoes podem ser consideradas ionicas.

Exemplos:
- C-H: X, - X, = 0.51 => ligagao quase nao-polarizada
- H-F: Xor - X, = 1.8 => Aligagao H-F e polarizada,
os elétrons se concentrando no atomo de F.
- Na-Cl: X, - Xpna = 2-3 => ligacao i0nica



Eletronegatividade

Eletronegatividade de Pauling x,

Quanto maior a diferenca de eletronegatividade entre dois atomos,
tanto maior é o carater ionico de uma ligacao entre eles.

100 —

- LiF
3 KBr ® KFe
3 5 KIS e
k= Libr LiclL~X CsCl CaFe
2 Lile ® NaCl
2 501
e &
= HF
S 251
5 HI
0 1 ) 3

Electronegativity difference



Eletronegatividade

Eletronegatividade de Pauling x,

Table 14.2
Electronegativities of the main-group elements

H

2.1

Li Be B C N O =
1.01 1.6 2.0 25 3.0 35 4.0
Na Mg Al Si P S Cl
0.9 .2 1.5 1.8 2 25 3.0
K Ca Ga Ge As Se Br
0.8 1.0 1.6 1.8 2.0 2.4 2.8
Rb Sr In Sn Sb Te I
0.8 1.0 7 1.8 1.9 2.1 2.5
Cs Ba Tl Pb Bi Po

0.7 0.9 1.8 1.8 1.9 2.0



Eletronegatividade de Pauling x,

Eletronegatividade

H
1A 2A 2.2 3A 4A S5A BA TA
Li Be B C N 0 F
1.0 | 1.6 20 ] 25 | 3.0 | 3.5 | 4.0
Na | Mg 8B AL | S P 5 Cl
0.9 | 1.3 3B 4B 5B 6B 7B - 1B 2B 1.6 | 1.9 | 2.2 | 2.6 | 3.2
K Ca 5c Ti v Cr | Mn | Fe | Co Ni | Cu | Zn Ga | Ge | As | Se Br
g8 |10 | 14 |15 |16 |17 |15 ] 18 |19 |19 |19 (16 | 1.8 | 20 [ 22 | 2.6 | 3.0
Rb | Sr Y Ir | Nb | Mo | Tc | Ru | Rh | Pd | Ag | Cd | In | 5n | 5b | Te I
08|10 | 1.2 | 1.3 |16 | 2.2 | 1.9 | 2.2 | 23 | 2.2 | 1.9 (1.7 | 1.8 | 2.0 | 1.9 | 2.1 | 2.7
Cs | Ba | La | HF | Ta w Re | Os | Ir Pt | Au [ Hg | TL | Pb | Bi Po | At
08 |09 | 1.1 13 |15 |24 | 19|22 |22 |23 |25 |20 | 1.6 )23 |20 | 2.0 ] 2.2
[J=10 [ J15-19 [ J2529

[ ]1.0-1.4 [ J2.0-2.4 [ ]3.0-4.0

FIGURE 8.11 Electronegativity values for the elements according to Pauling. Trends for electronegativi-
ties are the opposite of the trends dehimng metalbic character. Nonmetals have hagh values of electronegatwity;
the metalloids have intermediate values, and the metals have low values. Values for these elements as well as for
the noble gases and for the lanthamdes and actimdes are available in the following handbook: Emsley, J., The
Elements, 3rd editon, Clarendon Press, Oxford, 1998.




Eletronegatividade

Eletronegatividade de Mulliken x,,

Xy =Yz (I +E_), onde

| € a energia de ionizacao do elemento (em eV),
E_. € a afinidade eletronica, isto €, a energia liberada quando um

elétron adicional é anexado a um atomo do elemento,
a “capacidade de capturar mais um elétron” (em eV),
se E_ > 0, anexar um elétron & exotérmico (libera energia).

Entao, x,, € grande para atomos que tém dificuldade de perder um
elétron, mas facilidade de ganhar mais um.

Formula razoavelmente confiavel de conversao entre as duas
escalas de eletronegatividade:

X, = 1.35-VX, - 1.37



Moléculas Poliatomicas

Em moléculas poliatbmicas (i. e. com > 2 atomos) ha mais que uma
ligacéao, e pode haver interaces entre os elétrons nos orbitais e/ou
0s nucleos envolvidos, modificando os orbitais das ligacdes e a
geometria da molécula.

Exemplo: H,0 (H: 1s*, O: 1s*2p 22p '2p,*)

O atomo de oxigénio tem dois orbitais 2p
“semi-cheios” (e 0s outros orbitais, 1s e o
terceiro 2p, cheios), e os dois atomos de
hidrogénio, 1 orbital 1s semi-cheio cada um.

=> Os 2 orbitais 2p do O farao ligacoes g com
0s orbitais 1s dos H.

Esperamos uma molécula em forma de “L”
com um angulo reto entre as duas ligacoes



Moléculas Poliatomicas

Exemplo: H,0

Porém, na pratica observa-se
um angulo de 104,5°.

Isto, por que os elétrons
das ligacoes se repelem,
e os dois nucleos de H
(protons) tambem.

104457

Matematicamente, isto pode ser feito adicionando um pouco de
-p, a0 p, do O e um pouco de -p_ ao p,. e fazer estes novos orbitais

fazerem ligacdoes com os 1s dos hidrogénios.

Afinal p e p, sao orbitais correspondendo a mesma energia, entao

gualquer combinacao linear também é solucao (correspondendo a
mesma energia).



Promocao e Hibridizacao de Orbitais

Exemplo: Carbono Cc2p E 3
O atomo de carbono tem dois C2s
orbitais 2p “semi-cheios” —
(e 0 2s, chelo, e 0 3° 2p, vazio). 35 Carbon, [Hel2s?2p,'2p,’
=> Ele deveria fazer 2 ligacoes. '

L C2p
Porém: As vezes, 0 carbono T T T r
faz 4 ligacoes! C2s T I

Ele faz isto por promocao de um

, . : 36 Carbon,[Hel2s'2p,'2p 2p,’
eléetron 2s para o terceiro orbital 2p, R Fy <8

e a formacao de orbitais hibridos,
combinacoes lineares dos 4 orbitais 2s, 2p , 2py e 2p , chamadas

orbitais hibridos, cada um podendo fazer uma ligacéo.

A energia perdida na promocao do elétron é (sobre-)recompensada
pela energia ganha fazendo mais ligacoes guimicas.



Promocao e Hibridizacao de Orbitais

Exemplo: Carbono
Como sao estes orbitais hibridos?
Depende da molécula sendo formada.

Os orbitais hibridos envolvem o orbital s e um, dois ou trés dos
orbitais p.

Regra geral (aqui, e em aplicacOes passadas e futuras):
A hibridizacao de N orbitais leva a N orbitais hibridos.

s + 1 orbital p: 2 orbitais hibridos chamados sp
S + 2 orbitais p: 3 orbitais hibridos chamados sp-
s + 3 orbitais p: 4 orbitais hibridos chamados sp?®

As energias dos orbitais s e p nao sao iguais, mas proximas, permitindo
mesmo assim a combinacao deles. A energia dos orbitais hibridos sera da
mesma ordem também, mas nao necessariamente entre os dois valores
(um pouco mais sobre isto em uma das proximas aulas).



Promocao e Hibridizacao de Orbitais

Exemplo: Carbono

Metano (CH,)

Nesta moléecula, o atomo de
carbono faz a hibridizacao sp?

h1:S+px+py+pz
h2:S_px-py+pz
h3:s_px+py_pz
h4:S+px-py_pz
0 que resulta em uma geometria tetraedrica, cada orbital apontando
na direcdo de um dos cantos de um tetraedro centrado no atomo de
carbono (nas direcoes (1,1,1), (-1,-1,1), (-1,1,-1) e (1,-1,-1)).

O angulo entre cada par de orbitais hibridos € de 109,47°.

cornbined to generate




Promocao e Hibridizacao de Orbitais

Exemplo: Carbono

Metano (CH,)

Interferéncia
construtiva

Representacao da amplitude da funcao
de onda para um orbital hibrido sp®.

Cada orbital hibrido aponta para os
vértices de um tetraedro. /\ )
Tem um lobulinho na direcao oposta também,

devido aos I6bulos negativos dos orbitais p

envolvidos, mas muito menor, ja que ele é parcialmente cancelado
pelo orbital s, enquanto o |6bulo positivo € amplificado pelo orbital s.

Interferéncia
destrutiva



Promocao e Hibridizacao de Orbitais

Exemplo: Carbono

Metano (CH,)

As ligacoes C-H no metano sao formadas
pelo emparelhamento de um elétron 1s
do H e um elétron sp® do carbono,
formando uma molécula tetraédrica.

Obviamente as ligacoes sao ligacoes a.




Promocao e Hibridizacao de Orbitais

A hibridizacao sp® do carbono com sua estrutura tetraedrica tambem
é encontrada na estrutura cristalina de diamante.




Promocao e Hibridizacao de Orbitais

Exemplo: Carbono

Eteno (H,C=CH,)

Nesta molécula, os atomos de
C fazem a hibridizacao sp?

h =s+V2p
h,=s+V(32)p, -V¥p,
h,=s-V(@B2)p,-V¥2p,

p, nao participa da hibridizacao

Os trés orbitais hibridos se encontram no plano xy, fazendo angulos
de 120° entre si (geometria trigonal planar), e o orbital p_é

perpendicular a este plano.

I os sistemas de coordenadas dos dois atomos de C séo diferentes (girados por 180° em torno
do eixo z), e 0s eix0os z nao sao na direcdo das ligacoes quimicas (mas perpendiculares).



Promocao e Hibridizacao de Orbitais

Exemplo: Carbono

Eteno (H,C=CH,)

Os orbitais h, fazem uma ligacao o C

H o)
entre os atomos de carbono, e 0s p , Y c o H
uma ligacao 7t entre os dois. o

=> |igacao dupla

Os orbitais h, e h, dos dois atomos

de carbono fazem ligacoes o com
0s orbitais 1s dos quatro atomos de hidrogénio.

=> molécula planar.



Promocao e Hibridizacao de Orbitais

A hibridizacao sp? também ocorre com 0s atomos de boro na
molécula de borano (BH,), s6 que os p_sao vazios e nao fazem a

ligacao rr.




Promocao e Hibridizacao de Orbitais

Exemplo: Carbono

www.citycollegiate.com

Etino/Acetileno (HC=CH)
Nesta molécula, os atomos de

C fazem a hibridizacao sp i
hl =S+ pz
h2 =S pz

pi - bond " i
p.ep, nao participam da hibridizacao. Jormtau structure of ethyne

Os orbitais h, fazem uma ligacéo o entre os atomos de carbono,
eosp.ep, duas ligacoes 1, 1T € 1T, entre os dois.

=> ligacao tripla

Os orbitais h, dos dois atomos de carbono fazem ligacoes o com os
1s dos dois atomos de hidrogénio. => molécula e geometria linear.



Promocao e Hibridizacao de Orbitais

A hibridizacao sp também ocorre com os atomos de berilio na
molécula de hidreto de berilio (BeH,), s6 que os p e p, sao vazios e

nao fazem ligacoes 7.




Promocao e Hibridizacao de Orbitais

Resumo £ p
Os orbitais envolvidos nesta % &
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) @,
p.ep, nao sao " .
alterados. _

sp?
Geometria: linear Trigonal 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



Promocao e Hibridizacao de Orbitais

Resumo

A geometria dos orbitais determina a geometria das ligacoes, que
o 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 C;):dc
hibridizados sp”: geometria trigonal ~ ~

planar O

c) Metano, CH,, atomo de C
hibridizado sp®: geometria tetraédrica

1 Methane, CH,



Promocao e Hibridizacao de Orbitais

Orbitais hibridos

Nas trés hibridizacoes, os orbitais hibridos tém um |obulo grande
(interferéncia construtiva entre o orbital s e os orbitais p) e um
contralobulinho (interferéncia destrutiva).

A ligacao ocorre normalmente na direcao do lobulo grande.

%

3
s sp sp
(a) i (b) (c)



Promocao e Hibridizacao de Orbitais

Existem também esquemas de hibridizacdo envolvendo orbitais
atomicos d (e f, g, ...), que tém geometrias mais complexas.
(tabela 11.1. do Atkins).

.o sp3d
1771 8

y !
Spgd 1.'; ! \ “\ 3
e _-SP d

-

sp3d
sp3d
(a) (b)



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
molecula de eteno: "\ _ /"
H 7 NH
é mais forte e curta que a ligacao simples entre os dois atomos de
carbono no etano: | |
H{—CH

(l_’:__
A ligacao tripla no etino & mais forte e curta ainda <&l
g Q p {oen Etine)

H

l
H—-(.lj—
H

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



LigacOes Multiplas

Energias e Comprimentos de Ligacao

TABLE 2.2 Bond Dissociation TABLE 2.4 Average and Actual Bond Lengths (pm)

Energies of Diatomic Molecules Bond Average bond length Molecule Bond length
(kJ-mol~1) C—H 109 H, 74
c—C 154 N, 110
Bond dissociation C=C 134 0, 121
Molecule energy g;g o lézlz .
H, 424 C—0 143 Br, 228
C=0 112 | 268
N, o 0—H 9 2
O, 484 N—H 101
CO 1062 N—0 140
128 146 N=0 120
ClZ 230 *In benzene.
Br, 181
L 139
HF 543
HCI 419
HBr 354

HI 287



Ressonancia

Algumas moléculas tém estruturas que nao podem ser
expressas corretamente por uma unica estrutura de ligacoes.

0 —‘ :0: ) 0 _|
0 N 0 O =N-—-0: 0 N 0
hl'b.riaos de resson.é;\cia

A ressonancia entre estruturas diferentes reduz a energia
calculada da molécula e contribui para a distribuicdo da

ligacdo sobre toda a molécula.

De certa forma, a molécula alterna ‘ :
entre as diferentes estruturas -
(ou estd em todas ao mesmo tempo):

N
0~ o



Ressonancia

Uma Unica estrutura para molécula de benzeno, C_H,,
nao explica todas as evidéncias experimentais:

H H H

H :I-[ H H [IZ'. H |
ke Nt e H H H\Cg,C%C/H

|Qb {"H R Il /J:IK ==> ou (|: (|:
~ P ¥, it

il Lo, gl & H H SC” 7 H

H H H |

H

- Reatividade: O benzeno nao sofre as reacoes tipicas de
compostos com ligacoes duplas.

- Comprimento de ligacao: Todas as ligacoes carbono-
carbono tém o mesmo comprimento.

- Evidéncia estrutural: S existe um cl cl
dicloro-benzeno no qual os dois atomos Cl
de cloro estao ligados a carbonos

adjacentes.
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