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Apresentacgao

A disciplina PMT-3131 (Quimica dos Materiais Aplicada a Engenharia Elétrica) estd sendo apresentada pela primeira vez
em 2017, e é herdeira de PQI-3110 (Quimica Aplicada), que foi criada em 2014 e era oferecida a Engenharia Elétrica e
também as Engenharias de Computacdo e Mecatronica. Estes dois ultimos cursos continuam oferecendo PQI-3110 em
sua estrutura curricular. Como o objetivo dos dois cursos é o mesmo, decidiu-se unificar seus conteudos. Este é o motivo
de esta apostila ser voltada as duas disciplinas.

O texto apresenta cerca de 60 figuras. A maioria delas foi criada especificamente para ele. Algumas, contudo, foram
obtidas de outras apostilas, ou da internet. Neste caso, ndo citamos as fontes, dada a preméncia da impressdo. Mas,
como elas sdo conceitualmente de dominio publico (por exemplo, desenhos de orbitais), ndo ha maiores problemas.
Alguns dados numéricos também nao trazem mencgdo das fontes. Na maioria dois casos, estes dados também sdo de
dominio publico.
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1. LIGACOES QUIMICAS

1.1 INTRODUCAO
1.1.1 POR QUE ESTUDAR LIGACC")ES QUiMICAS?

LigagOes iOnicas, covalentes, metdlicas, de Van der Waals ... isto interessa para quem nao pretende ser
quimico? Nesta introducdo, queremos mostrar que sim. Por exemplo, que tipo de material vocé escolheria
para suportar um determinado esforco, apresentando o menor peso? E claro que em uma situacdo real vocé
ndo consultaria apenas uma Tabela Periddica, mas queremos mostrar que com base nela vocé poderia
compreender e orientar melhor sua escolha. E faremos o mesmo em relacao a outras propriedades dos
materiais, como seu comportamento elétrico, dptico, térmico ou quimico. Voltemos entdo a escolha do
material. As propriedades mecanicas correspondentes a esfor¢o suportado e peso sdo respectivamente o
mddulo de Young (E)* e a densidade (p). A Figura 1.1 apresenta os valores destas propriedades para um
grande numero de materiais. Pode-se observar que ha grupos de materiais que formam regiGes bem
delimitadas no grafico:

e Materiais metadlicos
e  Materiais poliméricos
® nN3o-porosos
e porosos (espumas)
e medianamente porosos (madeiras)
e Materiais ceramicos
e de alta tecnologia (alta densidade aparente)
e tradicionais (baixa densidade aparente)

O que diferencia os trés grandes grupos de materiais é o tipo de ligacdo quimica preponderante:

Materiais metalicos — ligacdes metalicas
e Materiais poliméricos — ligacGes covalentes e de Van der Waals
e Materiais ceramicos — liga¢Ges covalentes e idnicas

A Figura 1.1 deixa claro, assim, que, para um mesmo grau de porosidade dos materiais (vide quadro
“Microestrutura”), o tipo de ligagdo quimica preponderante define a faixa de valores do mdédulo de Young e
da densidade.

Recordemos agora a relagao entre a Tabela Periddica e as ligagdes quimicas. A formacgao de ligagbes idnicas,
covalentes e metalicas depende da configuracdo da camada de valéncia dos elementos envolvidos, ou seja,
depende de sua posicdo na Tabela Periédica. Mais precisamente, depende da relacdo entre as
eletronegatividades dos elementos envolvidos (veja Figura 1.2).

O diagrama da Figura 1.3 indica o tipo de ligacdo preponderante para um dado par de elementos, em fun¢ao
de suas eletronegatividades. Para o par Fe+Co, por exemplo, as eletronegatividades sao 1,6 e 1,7,
respectivamente, e assim cairiamos na regido das ligacdes predominantemente metalicas. Para Na+Cl,
teriamos 1,0 e 2,8, e cairiamos na regido das liga¢cdes idbnicas. Com elementos puros, estariamos sobre a
hipotenusa e a ligagdo teria carater metdlico, covalente ou misto, mas nao iénico. Para Cl puro (ou seja, CI+Cl),

1 O Modulo de Young é o médulo de elasticidade de materiais sujeitos a uma forca de tracdo. Ele é dado pela
relagcdo entre a tenséo aplicada (forca/area) e a deformagéo obtida (Al/lo), e tem unidades de tensao.



por exemplo, a eletronegatividade é 2,8, e cairiamos na regido de ligacbes covalentes. Para Ge, cuja
eletronegatividade é 2,0, terifamos ligacdes com caracteristicas covalentes e metilicas.?
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Figura 1.1 — Mddulo de Young em fungdo da densidade (Ashby)
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Leitura complementar: Microestrutura

Como vemos na Figura 1, dois materiais de mesma composi¢do quimica podem estar em campos
diferentes caso um seja poroso e o outro ndo. A porosidade é uma caracteristica microestrutural dos
materiais. Ha outras caracteristicas microestruturais — como o tamanho e a forma dos gréos, a
presenca de defeitos cristalinos, etc — que também podem afetar fortemente algumas propriedades.
Por exemplo, agos de mesma composicao quimica podem estar em pontos bem diferentes dentro da
regido dos materiais metdlicos, em virtude de terem sido submetidos a diferentes temperaturas e graus
de deformacédo em seu processamento — o que lhes modifica a microestrutura. Mas este assunto €
tratado no curso de Ciéncia dos Materiais. L& vocés descobrirdo também o que sdo os gréos ou os
defeitos cristalinos, que mencionamos nesta nota.
\§

J

2 0O Si, com eletronegatividade 1,7 , estaria mais proximo dos metais de transicdo que dos semi-metais. Na
verdade, poder-se-ia esperar para o Si uma eletronegatividade intermediaria entre as do Ge (2,0) e do C (2,5)
e 0 seu comportamento quimico realmente seria mais realisticamente representado por valores em torno de
2,0 a 2,1. Esta anomalia na escala de eletronegatividade de Alfred & Rochow também se observa com Al, P
e S, e se deve a reducéo do volume atdbmico de Ga, Ge, As e Se em relacdo a Al, Si, P e S, provocada pelos
orbitais 3d.
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Figura 1.2 - Eletronegatividade dos elementos, pela escala de Alfred & Rochow
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Na Tabela 1.1, apresentamos um resumo das propriedades associadas aos vdrios tipos de ligacdo. Estas
guestdes serao detalhadas nos capitulos subseqlientes, sendo recomendavel retornar a ela apds sua leitura.

-
Leitura complementar: ELETRONEGATIVIDADE

A primeira escala de eletronegatividades foi proposta por Pauling e se baseava nas energias de ligacao entre
diferentes elementos. A diferencga entre a energia de uma ligacdo A-B (de carater ibnico e covalente) e a
média das ligacbes A-A e B-B (de carater covalente) é atribuida a contribuicdo idnica a ligacdo A-B. A
eletronegatividade corresponderia ao “poder de um atomo em uma molécula de atrair elétrons para si”. A
diferenca entre as eletronegatividades de dois elementos definiria o grau de carater ibnico da ligagao entre

eles. Atribuindo-se um valor arbitrario a eletronegatividade de algum dado elemento, pode-se entéo
determinar valores para os demais elementos.

o

\

1.1.2 TIPOS DE LIGAGOES QUIMICAS E DE ARRANJOS ESPACIAIS DOS ATOMOS

Conhecemos bem a estrutura eletrénica dos elementos, que é a base da Tabela Periddica. Assim, por exemplo,
temos:

Na (Z = 11): 1s% 252 2p® 3s?

Entretanto, esta é a estrutura de atomos isolados, que raramente encontramos na natureza. Aquelas
estruturas eletronicas tém alta energia em comparagdo com as dos compostos, dos metais, etc. Por isso, é
importante compreender estas configuragdes. O tipo de configuracdo assumida depende de qual é o proprio
elemento e de quais sdo os seus vizinhos. Se tivermos, por exemplo, apenas d&tomos de Na, Fe ou Mn, tanto
sozinhos como misturados, eles formarao ligacdes com caracteristicas predominantemente metalicas, como
mostrado na Figura 1.3. Este conjunto de elementos sdo os chamados metais. Pelo contrdrio, se tivermos, por
exemplo, apenas dtomos de ndo-metais, como O, N ou Cl, tanto sozinhos como misturados, teremos liga¢des
predominantemente covalentes. Finalmente, se tivermos metais misturados com ndo-metais, teremos
ligacOes predominantemente idnicas.

A principal diferenga entre estes trés tipos de ligagdo esta no compartilhamento de elétrons:

e Nas ligagBes puramente idnicas, nao ha compartilhamento.

e Nas ligacBes metalicas, uma parte dos elétrons é compartilhada por todos os atomos do cristal ou da
peca.

e Nas ligacGes covalentes, pares de elétrons sdo compartilhados entre dois atomos (ou um nimero um
pouco maior de atomos).

Mais adiante, discutiremos separadamente as caracteristicas de cada uma destas ligagdes.

As discussdes sobre ligagbes envolverdo o conceito de estabilidade e energia das diversas configuragoes.
Usualmente, costumamos descrever cada tipo de ligacdo como se elas fossem originadas a partir de dtomos
isolados. Para explicar o cloreto de sddio, por exemplo, dizemos que o sédio “perdeu” um elétron e o cloro
“ganhou” um elétron, “tornando-se” ions que se atraem eletrostaticamente. Possivelmente, contudo, o
caminho para a formacdo deste sal ndo partiu de atomos isolados, mas sim de outras ligacdes quimicas. Da

mesma forma, descrevemos os orbitais moleculares como se fossem formados a partir dos orbitais atdmicos,
0 que igualmente pode nao ter ocorrido. E assim por diante. Ainda assim, a comparagao das configuragdes
presentes nas ligacGes quimicas com as presentes em atomos isolado pode ser muito util para calcularmos a
estabilidade e a energia de uma ligacao.
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(Leitura complementar: Quem determina a elasticidade e a densidade

A elasticidade (ou seja, o Mddulo de Young) da maioria dos materiais depende de dois fatores: a rigidez das ligagdes
quimicas, e a densidade de ligagdes por drea. As ligagcdes covalentes sdo rigidas, as metdlicas e as ibnicas sdo um
pouco menos rigidas, e as de van der Waals sdo muito pouco rigidas. O diamante é muito rigido porque suas
ligagGes sdo covalentes e a densidade de ligagBes é elevada (pois seus atomos sdo pequenos). Os metais também
apresentam maodulos razoavelmente elevados, pois suas densidades de ligagdes quimicas sdo altas (em vista do
empacotamento bastante compacto) e as ligagdes metalicas sdo razoavelmente fortes. J& os polimeros apresentam
baixos modulos de Young. Eles sdo formados por ligagdes covalentes e por ligagcdes de van der Waals. Ao sofrer
tracionamento, sdo estas ultimas que, por serem fracas, sdo deformadas.

A densidade de um sélido depende de trés fatores: a massa atébmica média de seus dtomos ou ions, seu tamanho
médio e o modo como eles estdo empilhados. O maior &tomo da tabela periddica tem aproximadamente o dobro
do tamanho do menor atomo. O empacotamento mais denso, igualmente, apresenta aproximadamente o dobro
de aproveitamento de espaco que o dos empacotamentos menos densos. Ou seja, estes dois fatores juntos afetam
a densidade por um fator de, no maximo, 4. Ja a massa atdmica varia imensamente ao longo da tabela periddica
(1 para o hidrogénio e 207 para o chumbo, por exemplo). Assim, os metais sdo densos porque sao feitos de atomos
pesados, empilhados com empacotamentos bastante compactos. Os polimeros apresentam baixas densidades
porque sdo feitos com atomos leves e empacotamentos menos compactos. As cerdmicas, em sua maioria, sao
menos densas que os metais, por conterem elementos leves como O, N ou C. (Obs.: Estamos falando da densidade

real de sélidos, mas ndo devemos esquecer que na Figura 1 o que aparece sdo densidades aparentes, que sdo

/I.eitura complementar: Escolhendo um material na Figura 1 )

NOs apresentamos o quadro da Figura 1 com o intuito de motiva-los ao nosso primeiro tema, as ligagdes quimicas.
Mas, se alguém ficou curioso sobre o uso daquele grafico para selecdo de materiais, damos algumas dicas. A barra
mais leve que suporta uma dada carga sem exceder uma dada deflexdo é a que tiver o maximo valor de E/p. Como
os eixos do grafico sdo log(E) e log(p), um dado valor de E/p corresponderia a uma reta com inclinagdo 1 (45°, se as
escalas fossem iguais). Valores maiores de E/p correspondem a retas paralelas a ela, situadas mais acima, e vice-
versa. Para E/p=103, por exemplo, a maioria das madeiras (mesmo que sofressem esforgos perpendiculares as fibras)
e inumeros polimeros jd dariam conta do recado, e todos os materiais metdlicos e ceramicos atenderiam as
exigéncias com folga. Para uma exigéncia maior, como E/p=10% apenas algumas cerdmicas “de engenharia”
(ceramicas com microestrutura controlada, preparadas com cuidados especiais) e alguns compdsitos resolveriam.
Em uma faixa intermediaria de exigéncia, os materiais metalicos e as ceramicas tradicionais poderiam também ser
utilizados.

Se o componente a ser fabricado for uma coluna que va sofrer esforgos de compressao, entdo o critério passa a ser
o maximo valor de E¥?/p. As retas correspondentes a E*2/p constante tém inclinagdo 2, ou seja, sdo mais inclinadas

gue as anteriores, mas o raciocinio é idéntico.

Se o componente for um painel que deva suportar uma dada pressdo com o minimo de deflexdo, entdo o critério
passa a ser o maximo valor de EY/3/p, e as retas passam a ser ainda mais inclinadas. Para um painel, observa-se que
a faixa de utilizacdo dos polimeros seria correspondente a dos materiais metalicos.

- J

Ou seja, o0 atomo isolado, embora raro na vida real, é um estado de referéncia importante. Mas é bom lembrar
gue muitos destes atomos ou ions podem ter passado grandes periodos sem ter assumido a configuracdo de
atomos isolados. Outros conceitos que fardo parte das discussdes sdo os tipos de arranjo formados entre os

atomos ou ions. Dois deles sdo particularmente importantes:



e As moléculas, que s3o conjuntos de dtomos com quantidades definidas® de cada elemento, como H,,
CO,, etc, e geometria definida. Elas sao formadas por ligagdes covalentes.

e Os cristais, que s3o arranjos tridimensionais de tamanho indefinido.* A maioria deles s3o formados
por ligagGes idnicas, como NaCl, ou por ligacdes metdlicas, como Fe. Entretanto, alguns cristais, como
o de silicio ou o de diamante, sdo formados por ligacGes covalentes. Outros, ainda, sdo formados por
conjuntos covalentes agregados por forgcas de Van der Waals, como é o caso da grafita, ou entdo por
moléculas pequenas unidas por pontes de hidrogénio, como é o caso do gelo. Finalmente, outros
cristais sdo formados pela justaposicdo de moléculas longas, como é o caso de inimeros polimeros.

As moléculas podem ter tamanhos muito diferentes. H,, O,, CO, CO,, H,0, por exemplo, correspondem a
poucos atomos. Algumas cadeias poliméricas, as proteinas, o DNA, pelo contrario, podem envolver milhares
de atomos. As moléculas menores assumem o estado de agregacdo gasoso em temperatura ambiente, e s
assumem o estado liquido ou sélido em temperaturas muito baixas (H.0 é uma excecdo, explicada pelas suas
pontes de hidrogénio). As moléculas maiores apresentam estado de agregacdo sélido em temperatura
ambiente, e as intermediarias podem assumir o estado gasoso, liquido ou sélido. Em qualquer destes casos,
0 que garante a agregacao nos estados sdlido e liquido sdo as forgas de Van der Waals e as pontes de
hidrogénio. E importante notar que as moléculas em si permanecem intactas nestes trés estados. Elas s se
desfazem em temperaturas muito elevadas, ou entdo através de reacdes quimicas.

Os cristais também podem ter tamanhos muito variados. Em pecas solidificadas muito rapidamente, por
exemplo, podem existir cristais de dimensdes nanométricas. No extremo oposto, encontramos cristais
naturais ou artificiais com dimensdes da ordem de centimetros ou decimetros, como é o caso dos cristais de
qguartzo encontrados na natureza, ou das palhetas das turbinas de aviacdo (que sdo monocristais), ou ainda
dos cristais de Fe nas chapas de Fe-Si dos transformadores. A maioria dos materiais metalicos e ceramicos,
contudo, tém cristais da ordem de alguns microns a algumas centenas de microns.

Leitura complementar: solidos amorfos

Quando ndo ocorre um arranjo tridimensional que mantenha as relagdes de simetria a médias e longas distancias,
considera-se que se tem um arranjo amorfo. Os liquidos e os gases, por exemplo, sdo amorfos. Grande parte dos
sélidos, pelo contrario, forma cristais. Alguns, contudo, ndo os formam. E o caso dos vidros, é o caso de algumas ligas
metalicas solidificadas por meio de resfriamento muito ranido. é o caso de muitos polimeros.

1.2 ATOMOS E iONS
1.2.1 ATOMOS - ORBITAIS ATOMICOS

Nos primeiros modelos atdmicos desenvolvidos no século XIX, imaginou-se que os elétrons desenvolvessem
trajetdrias circulares, com raios crescentes para energias crescentes. Este é o chamado modelo de Bohr. O
desenvolvimento da fisica quantica, contudo, deixou claro que ndo se consegue determinar qual é a trajetoéria
de um elétron, mas sim, apenas, a probabilidade que ele tem de ocupar uma determinada regido do espaco.
Os modelos quanticos partem do principio de que os elétrons estdao em continuo movimento e em constante
interagdo eletrostatica com outras cargas, possuindo a cada instante uma diferente energia cinética,
associada a sua velocidade, e uma diferente energia potencial, associada a sua posi¢do. Tanto uma como

3 H3 autores, contudo, que consideram como moléculas, por exemplo, os planos dos cristais de grafita. Neste caso, seu
tamanho é indefinido.

4 Um cristal sempre pode ganhar ou perder 4tomos ou ions sem perder suas caracteristicas intrinsecas. Uma molécula,
pelo contrario, deixa de ser o que era se perder ou ganhar dtomos.



outra variam continuamente, mas a soma delas s6 pode assumir alguns determinados valores discretos. Para
atomos isolados, os valores discretos permitidos de energia correspondem aos orbitais descritos na Tabela
Periddica: 1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 3d, etc, denominados orbitais atdmicos (OAs). O valor da energia associada a cada
um destes orbitais, por sua vez, é caracteristico de cada elemento quimico, e cresce ao longo da Tabela

Periddica (Figura 1.4).

A descricdo da probabilidade de se encontrar um elétron em um dado ponto do espacgo é obtida a partir da
aplicac3o da equac3o de Schrédinger® a &tomos isolados.

Para orbitais do tipo s, por exemplo, esta probabilidade depende apenas da distancia da regido considerada
até o centro do dtomo, como exposto na Figura 1.5-a. Ou seja, estes orbitais tém simetria esférica. Se
delimitarmos a regidao do espaco com, digamos, 95% de probabilidade de se encontrar aquele elétron, esta
regidao sera uma esfera (Figura 1.5-b). O tamanho da esfera e o nimero de mdaximos da distribuicdo de
probabilidades crescem como o nimero quantico principal (n).

Para orbitais do tipo p, a distribuicdo de probabilidades ndo depende apenas da distancia ao centro, mas
também da diregdo no espacgo. Assim, a simetria deixa de ser esférica. A regido com 95% de probabilidade de
se encontrar o elétron de um orbital p é ilustrada na Figura 1.6. Na verdade, como se vé, sdao duas regides no
espaco. Este orbital apresenta dois tipos de simetria: a) uma das duas regides corresponde a reflexdo da outra
por um espelho que passa pelo centro do &tomo, e b) ambas as regides tém simetria de rotacdo em torno de
um eixo perpendicular aquele espelho, passando pelo centro do dtomo. Como os orbitais p tém uma
orientacdo no espaco, pode haver diferentes orbitais p com o0 mesmo tamanho e energia em um dado dtomo.
Eles sdo trés, triortogonais, e costumamos designd-los como py, py € p.. Estas trés dire¢des correspondem aos
trés valores assumidos pelo nimero quantico magnético para orbitais p: -1, 0 e +1.

4 ——4f

—4d
4f 3d —— Figura 1.4 — Energias dos orbitais
—_— atémicos. Representagdo
- esquematica das energias dos
orbitais dos niveis 1,2 ,3 e 4
para trés elementos consecutivos
4d 3p 2p na Tabela Periddica. Observe-se
- que a energia de um dado tipo de
orbital cresce com Z. Observe-se

também que, para cada
elemento, a energia do orbital 4s
2p é menor que a do 3d.

1s

energia

4
3d di 13p
4f

3d

3p 2p

1s ——

numero atémico

1s

»
>

Para orbitais do tipo d, existem cinco configuragdes ou orienta¢des diferentes no espaco. A Figura 1.7 ilustra
um orbital 3dyy, que se divide em quatro sub-regides. Os orbitais 3dy, e 3d,; sdo semelhantes ao 3d,,. Os outros

5> A formulagdo geral da equagdo de Schrédinger é dada pela integral de y? de -0 a +00 em relagdo a dxdydz. N3o iremos
detalhar seu significado, nem o de y. Para maior aprofundamento, consultem livros sobre Estrutura da Matéria, Fisica
do Estado Sdlido, etc.
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dois orbitais do tipo d tém geometrias diferentes. ® Os orbitais do tipo f tém sete configuracdes ou orientacdes
diferentes. Como seria de se esperar, sua geometria é ainda mais complicada, e ndo vale a pena representa-

la aqui.

0.5+
0.4+

0.3 4

1s 0
0.2 |
2s e
\ .
0.1+ \ PR -, 3s
N RO 3s
. PR -
. ~ —_ e
0 = ‘ = ‘ -
0 5 10 15 20
b

Probabilidade

Distancia do nucleo

a

Figura 1.5 — Orbitais do tipo s. a) Probabilidade de se encontrar o elétron em fungdo da distancia ao nucleo. b) Regides
com 95% de probabilidade de se encontrar o elétron.

=i

plano

/ nodal

plano nodal

Px Py

Figura 1.6 - Orbitais do tipo p. RegiGes com 95% de probabilidade de se encontrar o elétron.

O preenchimento das camadas eletrénicas pode, assim, ser entendido em termos das energias dos niveis

guanticos:

e Aenergia cresce com n+l.
e No caso de empate, a energia cresce com n.

Estas regras podem ser visualizadas pelo esquema mostrado na Figura 1.8, e nos exemplos da Tabela 1.2.
Devemos destcar que esta sequéncia ndo corresponde a uma lei, mas simplesmente a uma tendéncia baseada
em balancos de energia. Em alguns casos, asequéncia ndo éseguida rigorosamente. O primeiro exemplo, para
numeros atémicos crescentes, é o do cobre.

6 Além de diferentes, as outras duas geometrias d s30 menos intuitivas: os trés primeiros orbitais d parecem preencher
simetricamente espacos vagos deixados pelos trés orbitais p, mas os outros dois ndo se encaixam nesta visdo simplista.
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Figura 1.7 - Orbitais do tipo d. Regides com 95% de probabilidade de se encontrar o elétron.

dx2 42
(d)

n+l
n=1(K) | 1
n=2(L) | 2 | 3
n=3(M)| 3 | 4|5
n=4(N) | 4 | 5|6 |7
n=5(0) | 5| 6|7 ]| 8|0
n=6(P) | 6 | 7 | 8 [ (9 |(10)](11)
n=7(Q) | 7 | (8 | (9) |(10)|(11)](12) | (13)
=0 | 1=1|1=2 | 1=3
I=4 | 1=5 | =6
(s) | (p) | (d) | (f)

inick

1s

2s D
3s
4s
5s
6s bp 6d
7s

Figura 1.8 — Sequéncia de preenchimento dos orbitais (Obs.: Os valores de n+l que foram colocados entre paréntesis
correspondem a subcamadas tedricamente possiveis, mas que, em virtude de sé se conhecerem 106 elementos na
Tabela Periddica, ndo chegam a existir. Assim, a subcamada mais energética que efetivamente se conhece no estado

fundamental é a 6d.)

Tabela 1.2 — Exemplos de seqliéncia de preenchimento dos orbitais

CSP configuragdo eletronica z |CSP configuragdo eletrdnica

0 [8]|2p 1s% 252 2p* Fe |26 | 3d 1s% 252 2p® 352 3p® 452 3d°

F 2p 1s% 252 2p° Co(273d 1s% 252 2p® 352 3p® 452 3d”

Ne [10 | 2p 1s% 25% 2p° Ni [28]3d 1s? 25% 2p°® 352 3p°® 452 3d®

Na [11 | 3s 1s% 252 2p® 35t Cu [29 |3d 1s? 25? 2p® 3s% 3p°® 4s! 3d™°
Mg [12 | 3s 152 252 2p® 352 Zn |30 | 3d 1s% 252 2p® 352 3p°® 452 3d*°

Al [13|3p 1s% 252 2p6 352 3p?

Se (34 | 4p 1s% 252 2p® 352 3p6 452 3d1° 4p*

a [17]3p 152 252 2p® 352 3pS Br (35 | 4p 1s? 25% 2p® 352 3p°® 452 3d*° 4p°
Ar |18 | 3p 1s% 252 2p® 352 3p°® Kr (36 | 4p 15% 252 2p® 352 3p6 452 3d10 4p°

K |19 4s 1s? 2s? 2p°® 3s% 3p° 4s? Rb (37 | 5s | 1s*2s?2p® 3s? 3p® 4s? 3d° 4p° 55!
Ca |20 | 4s 15% 252 2p® 352 3p® 452 Sr (38 ]5s | 1s?2s%2p®3s?3p®4s?23d0 4pb 552

CSP — camada sendo preenchida (sigla nossa)
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Na Tabela 1.3, apresentamos a estrutura das diversas camadas (1 a 7, ou K a P) dos gases nobres. Com
excecdo do He, eles apresentam sempre oito elétrons em sua Ultima camada. Apenas eles apresentam atomos
estdveis nas condicdes ambientes.

Tabela 1.3 - Distribui¢do eletrdonica dos gases nobres

Gas Camadas eletronicas
nobr| g L M N 0 P
e
He | 1s%2
Ne | 1s%:2 | 2s*+2p°®: 8
Ar | 1s%:2 [ 2s?+2p% 8| 3s*+3p%8
Kr | 1s%:2 | 2s% + 2p®: 8 | 3s%+3p®+3d1°: 18 452+4p5: 8
Xe | 1s%:2 | 2s? +2p% 8 [3s2+3p®+3d1%: 18| 4s*+4p°+4d™0: 18 5s2+5p°®: 8
Ra | 1s%: 2 | 2s%+ 2p°®: 8 | 3s2+3p5+3d™%: 18 [4s*+4p®+4d0+4f1: 32| 552+5pb+5d™°: 18 | 652+6p°: 8

1.2.2 iONS

Os ions elementares’ apresentam estrutura eletrénica semelhante a dos dtomos, diferindo apenas com
respeito ao numero de elétrons em sua camada de valéncia. Devido a seu desbalanceamento de cargas, eles
ndo sdo estdveis isoladamente, e persistem como ions apenas quando este desbalaceamento de cargas é

compensado por interacGes eletrostaticas, como ocorre quando imersos em solugées eletroliticas, ou quando

formam ligacdes ibnicas.

1.2.2.1 CONFIGURACAO DA CAMADA ELETRONICA

Em inUmeros casos, o acréscimo ou remocao de elétrons para a formacgdo de um ions leva a uma configuragao
em que o nivel eletronico externo fica completo. Alguns exemplos sdo apresentados na Tabela 1.4. Como

vemos, ions dos elementos que antecedem ou sucedem os gases nobres na Tabela Periddica apresentam
configuracdo eletrdnica igual a deste gas nobre, com oito elétrons no nivel externo (ou dois, como no caso do

Li*, que tem aestrutura eletronica do He). A Tabela 1.4 também traz exemplos de ions com niveis externos
completos, mas cujas estruturas eletronicas ndo se assemelham a dos gases nobres, pois contém camadas “d”
(completas, com dez elétrons) em seu nivel externo. Estas estruturas sdo usualmente denominadas de
“pseudo gas nobre”.

Na Tabela 1.5, apresentam-se exemplos de ions com nivel eletrénico externo incompleto. Na formagao do ion

2+, retiram-se elétrons de orbital “s” e a camada “d” ndo se altera. Na formacdo do ion 3+, retira-se um elétron

,

da camada “d”. O preenchimento destas camadas ”d” é ilustrado na Figura 1.9. E interessante observar que
se observam neste caso dois diferentes tipos de ganho ao se formar o ion (compensando em parte seu

desbalanceamento de carga):

e Ganho pelo desaparecimento de um orbital “s” isolado, muito externo
e Ganho pelo aumento do niumero de orbitais com elétrons desemparelhados, na camada “d”

7 Nos fons n3o-elementares, como, por exemplo, NOs?, COs? , NH4" ou SO4?, a estrutura eletronica dos elementos
encontra-se modificada por ligacGes de carater essencialmente covalente.
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Tabela 1.4 — Exemplos de ions com nivel externo completo, com estrutura eletronica de gas nobre ou de pseudo gas

nobre
, orbitais fi %0 eletrénica do at fi %0 eletrénica do i
z on afetados contiguragao eletronica ao atomo contiguragao eletronica do ion Next
0|8 | 02 2p (+2) 1s? 2s? 2p*
Flo| Ft 2p (+1) 1s* 2s% 2p° 212 46
Ne (z=10) | 8
Na [11 | Na* 3s (-1) 1s% 252 2p°® 3s? 1s"[2s72p7) ¢ (2210
Mg |12 | Mgz |  3s (-2) 152 252 2p°® 352
S |16| s2 3p (+2) 1s% 252 2p® 35?2 3p*
a |17]| cr 3p (+1) 15?2 252 2p® 352 3p° 152 252 2p°® [3s?
2 9c2 96 22 2316 Acl 6 Ar(z=18) | 8
K [19| K¢ 4s (-1) 1s® 2s* 2p°® 3s% 3p° 4s 3p°]
Ca (20| Ca*®? 4s (-2) 152 252 2p® 352 3p° 4¢2
Se |34 | Se? 4p (+2) 1s% 252 2p® 352 3p® 452 3d10 4p*
Br [35| Br 4p (+1) 1s? 25% 2p® 352 3p® 452 3d¥° 4p° 1s% 252 2p°® 352
29c2 96 22 236 Ac2 2410 46 £l 6 2410142 267 | KM(z=36) | 8
Rb [37 | Rb* 5s (-1) 1s® 2s% 2p°® 3s? 3p°® 4s% 3d'? 4p® 55 | 3p°® 3d™°[4s” 4p°]
Sr 38| sr? | 5s(-2) 1s® 25* 2p® 3s” 3p°® 4s® 3d"° 4p°® 55°
Cu (29| cu* 4s (-1) 1s% 252 2p® 352 3p°® 4s! 3d%° a2 m 6D
n [30] 202 | as (2) 1s° 25” 2p° 3s” 3p° 45> 3d"° e 3256 32310][35 gg_:iﬁfe 18
Ga (31| Ga*® |4s(-2)4p(-1)| 1s?2s?2p®3s? 3p® 4s?3d*° 4p? P

Tabela 1.5 — Exemplos de ions com nivel eletrénico externo incompleto

z |ion |orbitais afetados |configuragdo eletronica do atomo | configuragdo eletrénica do ion | Next

Fe |26 |Fe® 4s (-2) 15?252 2p®3s23p®4s23d® | 1s22s%2p®[3s23p®3d] |14
Fe [26 [Fe*3 | 4s(-2) 3d(-1) | 1s®>2s?2p®3s?3p®4s23d® | 1s22s?2p®[3s23p®3d°] |13
Co |27 |co® 4s (-2) 15?252 2p®3s23p®4s23d’ | 1s22s?2p®[3s23p®3d’] |15

Co |27 |Co* | 4s(-2) 3d(-1) | 1s22s?2p®3s?3p®4s?3d’ | 1s?2s22p®[3s?3p®3d°] |14

sem alteragao retirado um elétron
m m
Feo (3d5) Fe? (3d5) Fe? (3d5)
INEEREEENOEEEEREREEREERERE

Co® (3d7) Co? (3d) Co™ (3d)
IR RGO EERDE R R R

Figura 1.9 - Orbitais “d” externos de ions de metais de transigdo.

1.2.2.2 ENERGIA NECESSARIA PARA A FORMACAO DE CATIONS

Denomina-se Potencial de lonizacdo ou Energia de lonizagdo a quantidade de energia necessaria para remover

elétrons externos do atomo neutro. Para o primeiro elétron, tem-se a Primeira Energia de lonizacdo, para o
segundo tem-se a Segunda Energia de lonizagdo, e assim por diante.

Para o sddio, por exemplo, é muito mais facil retirar seu primeiro elétron (de um orbital 3s, que desaparece)
do que o segundo (de um orbital “p”, que se torna incompleto). Assim, existe uma grande diferenga entre a
primeira e a segunda energia de ionizagdo, como se observa na Tabela 1.6. Para o magnésio, a diferenga entre
a primeira e a segunda energia de ionizagcdo é muito menor, pois em ambos os casos o elétron esta sendo
retirado da camada 3s.
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Tabela 1.6 — Primeira e Segunda Energias de lonizagdo de Na e Mg (kJ/mol)

Primeira Energia de Segunda Energia de Diferenca

lonizacdo (kJ/mol) lonizacdo (kJ/mol) (kJ/mol)
Na | 1s?2s22pf3s' | 496 (retirar e de 3s?) 4560 (retirar e de 2p°®) 4064
Mg | 1s22s22p®3s2 | 738 (retirar e de 3s?) 1450 (retirar e de 3s?) 712

Na Figura 1.10, apresentamos as diversas energias de ioniza¢do para os elementos do periodo de Na a Ar.
Como se observa, existe uma tendéncia de crescimento destes valores com o ndmero atémico ao longo de
um periodo (pois a carga do nucleo aumenta e o didametro do ion diminui), com excecdes bem marcantes da
Segunda Energia de lonizagdo, que decresce do Na para o Mg, da Terceira do Mg para o Al, da Quarta do Al
para o Si, e assim por diante. O primeiro caso, entre Na e Mg, ja foi mostrado na Tabela 1.6 e ja foi justificado.
Com respeito a Terceira Energia de lonizac3o, a diferenca ocorre na camada 2p ou 3p. Para o Mg (1s% 2s2 2p®

3s2), ela corresponde a retirar um elétron de uma camada 2p completa (2p® = 2p°), 0 que envolve uma grande
quantidade de energia. Para o Al, com estrutura 1s? 2s? 2p® 3s2 3p?, retirar o terceiro elétron corresponde a
eliminar a camada incompleta 3p?, e, portanto, a quantidade de energia envolvida é muito menor. O mesmo
raciocinio se aplica aos demais casos.

Na Figura 1.10, verificamos que a tendéncia de crescimento das Primeiras Energias de lonizagdo com o nimero
atémico também ndo é obedecido do Mg para o Al. Ou seja, embora a carga do nucleo aumente e o didametro
do ion diminua, é mais facil retirar o primeiro elétron do Al que do Mg. Isso se explica pela presen¢a de um
elétron 3p no caso do Al, que, por assim dizer, ajuda a “diluir” a atragcdo entre elétrons do nivel 3 e o nucleo.

0O mesmo fendmeno se observaentre Oe N, Be e B, P e S, etc.

1.2.2.3 ENERGIA LIBERADA NA FORMAGAO DE ANIONS

A energia liberada com a incorporacdo de um elétron para a formacdo de um anion é denominada Afinidade
Eletronica ou Eletroafinidade. Quanto maior esta energia, mais facil serd se formar o anion. A Tabela 1.7
apresenta estes valores para os principais elementos da Tabela Periddica, e a Figura 1.11 representa estes
mesmos valores tridimensionalmente. Como esperado, os halogénios (coluna 17) apresentam os maiores
valores, pois assumem uma estrutura de gas nobre com a incorporagdo de apenas um elétron (v. Tabela 1.4).
Em seguida, como também esperado, aparece o grupo do oxigénio (coluna 16). Surpreende um pouco,
contudo, observar que as afinidades eletrdnicas de alguns metais, como Pt (coluna 10, periodo 6, 206 kJ/mol)
e Au (coluna 11, periodo 6, 223 klJ/mol), sdo um pouco maiores que as do grupo do oxigénio.

100000 -
2 $=primeir Figura 1.10 - Energias
< o . . ~
= 10000 - #—segunda de ionizagdo para os
o i .
i ssiCrceiia elementos de Na a Ar
o
= —<—quarta
S
o == quinta
= 1000 )
o —O—sexta
g -
o setima
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Tabela 1.7 — Afinidade eletrénica (kJ/mol) em fun¢do do periodo e do grupo na Tabela Periddica

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18
73 *
60 | * 27 (122 > | 141 *
53 | * 42 | 134 | 72 | 200 *

48| 2 | 18] 8 | 51|65 * | 15| 64 |112] 119| * | 41 | 119]| 79 | 195
471 5|30 |41 |8 | 72| * [101]110| 54 |126] * | 39 | 107 | 101 | 190
46 | 14 31| 79| * |104]11501205)223] * | 36 | 35 | 91 *
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250 = 250-300

= 200-250
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= 150-200
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= 100-150
100 = 50-100

50 m0-50

Figura 1.11 — Representacdo espacial dos valores da Tabela 1.7

1.3 APROXIMANDO ATOMOS OU iONS — ORBITAIS MOLECULARES E BANDAS DE
ENERGIA

1.3.1 INTRODUGAO

Quando os dtomos ou ions se agrupam, tanto a distribuicdo espacial como a energia das nuvens eletronicas
se alteram.

Em termos de distribui¢ao espacial, podemos distinguir trés situagdes:

e Orbitais atomicos — Orbitais semelhantes aos descritos para os dtomos isolados, ou seja, orbitais
atdémicos, continuam presentes nos ions e nas camadas internas dos dtomos que participam de
ligacBes covalentes e metalicas.

e Orbitais moleculares — Distribuicdes correspondentes ao compartilhamento dos elétrons entre dois
atomos (ou eventualmente um numero um pouco maior), os orbitais moleculares estdo presentes
tanto em moléculas como em cristais covalentes.

e Compartilhamento geral de elétrons — Distribui¢Ges presentes nas liga¢des metadlicas, ou em elétrons
livres de semi-condutores, em cristais, quase-cristais e solidos amorfos .

Em termos de energia, duas situacdes se apresentam:

e Niveis discretos — Encontrados em atomos ou ions isolados, em moléculas, e nas camadas eletrdnicas
internas de cristais, semi-cristais e sélidos amorfos.
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e Bandas de energia — Encontrada nas camadas eletrOnicas externas de cristais, semi-cristais e sélidos
amorfos, sejam eles metdlicos, i6nicos ou covalentes.

Fica claro, destas classificaces, que ndo se pode estabelecer um vinculo direto entre distribuigcdo espacial e
energia. Por exemplo, um orbital molecular em uma molécula de O, pode ter uma distribui¢ao espacial muito
semelhante a de um orbital molecular em um cristal de silicio ou de diamante. No O,, contudo, este orbital
terd uma energia Unica, discreta. No silicio ou no diamante, haverd uma faixa de energias associadas a este
orbital.

Da mesma forma, os orbitais atdmicos do NaCl apresentam grandes semelhancas aos do Na e do Cl isolados,
com diferencgas apenas na ocupacao das camadas mais externas e, eventualmente, em uma leve distorcao de
forma. Em termos de energia, contudo, os niveis eletronicos mais externos do cristal formarao bandas, em
lugar dos niveis discretos dos atomos isolados.

Vejamos com mais detalhe, entdo, a distribuicdo espacial dos orbitais moleculares, a energia dos mesmos em
moléculas isoladas, e as bandas de energia.

1.3.2 ORBITAIS MOLECULARES

Quando os elétrons sdo compartilhados por um pequeno conjunto de &tomos (usualmente dois), a distribuicdo
espacial de probabilidades destes orbitais moleculares pode, simplificadamente, ser entendida como a soma
das distribui¢cdes espaciais de orbitais atébmicos que |hes teria dado origem.

Na molécula de H;, por exemplo, o orbital ocupado pelos dois elétrons teria uma forma alongada,
correspondente a soma dos orbitais 1s de cada 4tomo de hidrogénio (Figura 1.12-a). Da mesma forma, dois
orbitais p que se juntassem frente a frente formariam também um orbital alongado, desta vez com trés regides
distintas (Figura 1.12-b). Em ambos os casos, os orbitais apresentam uma simetria de rotacdo em torno do
eixo que liga dos dois nucleos, o que é uma caracteristica dos orbitais moleculares do tipo c.

Quando, porém, dois orbitais p se juntam lado a lado, o orbital obtido ndo tem simetria de rotacdo em torno
do eixo, mas sim uma simetria especular em relacdo a m plano que passa por este eixo (Figura 1.13). Esta é
uma caracteristica dos orbitais moleculares do tipo .

® 00—

G ligante

OO+ OO~ O O
p p O ligante

Figura 1.12 — Orbitais ligantes do tipo o: a) a partir de s + s; b) a partir de p + p. Forma-se ¢ também a partir de s + p.

Nas Figuras 1.12 e 1.13, representamos apenas os orbitais ditos ligantes, cuja energia é menor que a dos
orbitais que lhes deram origem. Entretanto, a soma de dois orbitais atdmicos da origem também a um orbital
antiligante, cuja energia é maior que as dos orbitais de origem.® A geometria de orbitais antiligantes para o
orbital o da Figura 1.12-a é mostrada na Figura 1.14 (para outros orbitais moleculares, a tendéncia é
semelhante a desta). Um esquema que mostra as energias dos orbitais atbmicos de origem e dos orbitais
moleculares obtidos é mostrado na Figura 1.15, para uma molécula isolada (no exemplo, H»). Caso a ligacdo
covalente ocorra em um cristal, havera a formac¢do de uma banda de energia, que trataremos adiante.

8 Como veremos mais adiante, uma ligacdo quimica covalente serd estavel se houver mais orbitais ligantes ocupados
gue orbitais antiligantes ocupados.
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p p T ligante
Figura 1.13 — Orbitais ligantes do tipo w, a partir de p + p.

©O— e

G antiligante

Figura 1.14 — Orbital antiligante do tipo G, a partir de s +s.
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Figura 1.15 — Energia de orbitais atdmicos 1s em dtomos de hidrogénio e dos orbitais moleculares ¢ resultantes (ligante
e antiligante)

1.3.3 BANDAS DE ENERGIA

Em contraste com o pequeno numero de niveis de energia observados nos atomos isolados, moléculas
isoladas e camadas eletronicas internas em geral, um nimero muito grande de niveis de energia é observado
nas camadas eletronicas externas dos sdlidos cristalinos, quase-cristalinos e amorfos, qualquer que seja o tipo
de ligagdo quimica envolvido. Este nimero é tdo grande que ndo se consegue distinguir um nivel de outro e
se considera que existem bandas continuas de energia. Cada banda tem uma energia minima e uma energia
maxima, e entre as bandas existem faixas proibidas de energia.

Uma visdo simplificada da formag¢do de uma banda de energia pode ser dada a partir de um esquema
semelhante ao da Figura 1.16, agora com mais participantes. Para ser um exemplo realista, colocaremos um
metal 3s!, formando um cristal com liga¢cdes metalicas, no lugar de hidrogénio. Mas poderiamos também, por
exemplo, substituir o hidrogénio por carbono, que forma cristais covalentes, ou entdo por Na e Cl, que formam
cristais ionicos.
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Figura 1.16 — Vis3o esquematica da formacdo de uma banda 3s, em um cristal de Na com 10° 4tomos. As etapas com 6
e 12 dtomos sdo irrealistas e tém objetivo puramente didatico. A distribuicdo de energias da banda final é simplificada:
em cristais reais ela pode ndo ser simétrica em relagdo a energia do orbital 3s.

No exemplo da Figura 1.16, temos, como ja mencionado, um metal. Neste caso, os elétrons originalmente
pertencentes as camadas eletrénicas atdmicas mais externas passam a ser compartilhados por um grande
numero de dtomos, tornando-se deslocalizados. Neste caso, é razoavelmente intuitivo entender que eles ndo
podem conservar aquele nivel Unico de energia inicial, uma vez que sdo muitos os elétrons a serem
compartilhados e, de acordo com a Regra de Pauli, apenas dois deles podem ocupar cada nivel. O cristal de
sédio (Z = 11) do exemplo tem um milhdo de atomos e, portanto, onze milhdes de elétrons, dos quais dez
milhdes permanecem em orbitais atémicos (1s?, 2s? e 2p®). Os demais elétrons, 9,1% do total, ficam
deslocalizados. Eles pertenceriam ao orbital 3s caso os dtomos estivessem isolados, mas no cristal tém uma
situacdo diferente: eles sdao compartilhados por todos os atomos do conjunto. Como mencionado, apenas
cada dois destes elétrons podem ter um mesmo valor de energia. Assim, sdao necessarios 500 mil diferentes
niveis de energia para abrigar este milhdo de elétrons.® Existem ainda outros 500 mil niveis que permanecem
desocupados.’® Estes 1.000.000 niveis de energia s3o muito préximos entre si e pertencem a banda de
energia 3s do cristal de sdédio. Esta banda, portanto, estd parcialmente ocupada. Se adotarmos o mesmo
raciocinio para o metal seguinte (Mg, Z=12), veremos que sua banda 3s estara totalmente ocupada. Ou seja,

9 No caso dos orbitais mais internos, atémicos, os elétrons de cada d&tomo ndo interagem com os nucleos e elétrons dos
outros atomos, e portanto nao precisam obedecer coletivamente a Regra de Pauli, mas sim apenas localmente.
Entretanto, um orbital um pouco mais externo, mesmo que nao seja compartilhado, pode-se apresentar como uma
banda dde energia.

10 Estes niveis desocupados na banda 3s do sédio decorrem do fato de o orbital 3s do 4&tomo isolado de sddio possuir
apenas um elétron.
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um milhdo de dtomos correspondem a dois milhdes de elétrons 3s, que ocupam todos os subniveis criados
(um milhdo). Para cristais covalentes e iGnicos, o0 mesmo raciocinio se aplica, ainda que ndo haja um
compartilhamento geral de elétrons.

Bandas e condutividade elétrica

Quando submetido a uma diferenca de potencial elétrico, um elétron tem a tendéncia a se mover em direcao
ao polo positivo. Para que isto aconteca, dois fatos sdo necessarios:

e ele ndo pode estar “preso” a um orbital local

e ele precisa aumentar sua energia
Assim, para um material ser condutor, ndo basta ter elétrons deslocalizados. E também necessério que eles
possam ter sua energia aumentada. Se o material tiver uma banda parcialmente ocupada, ele podera
aumentar um pouco sua energia, pois havera subniveis disponiveis acima do seu. Ou seja, ele sera condutor
(Figura 1.17-a). Se, contudo, ele estiver em uma banda completamente preenchida, ele sé conduzird se seus
elétrons puderem saltar para outra banda, desocupada. Neste caso, trés situacdes podem ocorrer:

e Existe uma banda desocupada cuja faixa de energia se sobrepde parcialmente a da banda ocupada.
Neste caso, o material também é condutor (Figura 1.17-b).

e Abanda desocupada mais préxima nao se sobrepde, mas ndo exige um salto de energia muito grande
para ser atingida. Neste caso, o material é semicondutor (Figura 1.17-c).

e A banda desocupada mais préxima exige um salto muito grande de energia. Neste caso, o material é

isolante (Figura 1.17-d).

A banda parcialmente preenchida banda vazia

banda vazia

banda vazia

banda banda
ocupada ocupada

banda vazia

banda
ocupada

energia

a) condutor b) condutor c) semicondutor  d) isolante

Figura 1.17 — As bandas eletronicas e a condutividade elétrica
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Leitura complementar: SEMICONDUTORES INTRINSECOS E EXTRINSECOS \

J& mencionamos que o silicio e o germanio apresentam uma banda proibida pequena o suficiente para
que, na temperatura ambiente, haja certo numero de elétrons na banda de condugdo. Sua condutividade cresce
rapidamente com a temperatura. Estes semicondutores elementares sdo classificados como semi-condutores
intrinsecos.

Quando se adicionam pequenas quantidades de outros elementos (denominados dopantes) que
modificam as caracteristicas de conduc¢do destes semicondutores, temos os semicondutores extrinsecos. Eles sdo
de dois tipos: tipo n, nos quais predominam portadores negativos de carga, e tipo p, nos quais predominam os
portadores positivos.

O fésforo é um dopante negativo para o silicio. Pela Tabela Periddica, vemos que o fésforo tem cinco
elétrons de valéncia, e o silicio quatro. Quando se adicionam alguns atomos de fésforo ao silicio, quatro de seus
cinco elétrons de valéncia sdo necessarios para as ligagdes com os atomos vizinhos de silicio (esta é uma solugdo
sélida substitucional, com ligagGes covalentes). O quinto elétron fica extremamente instavel e cria um nivel
doador um pouco abaixo da banda de condugdo do cristal. Como a diferenga energética entre o nivel doador e a
banda de conducdo é pequena, os elétrons do nivel doador facilmente saltam para a banda de condugao.

O aluminio, pelo contrario, € um dopante positivo para o silicio. Possuindo apenas trés elétrons na camada
de valéncia, sua introdugdo no cristal de silicio deixa uma ligagdo covalente incompleta. Assim, cria-se um nivel
energético ndo-preenchido, dvido por elétrons, denominado nivel receptor. Este nivel estda um pouco acima da
banda preenchida do silicio. Assim, os elétrons desta banda saltam para o nivel receptor, deixando vazios positivos
na banda.

banda de conducéo

nivel
doador
__________________________________ nivel
receptor
banda de valéncia
semicondutor tipo n semicondutor tipo p

A combinacgdo de semicondutores p com semicondutores n é a base da microeletrénica. O exemplo mais
simples é um diodo formado pela jungdo de um p com um n. A corrente elétrica no componente p corresponde a
um fluxo de vazios positivos. No componente n, ela corresponde a um fluxo de elétrons. Apliquemos tensdo ao
dispositivo abaixo, que tem um componente p a direita e um n a esquerda:

_ - O O - 10 o _ - © <o
“_| oo IO T o HI - 20 o O
T °c © 10 o 2~ 5|5 <o

Quando aplicamos o polo positivo no lado p, os vazios se movimentam em dire¢do a jungédo p-n. No lado
n, ao mesmo tempo, os elétrons se movimentam em sentido contrario (ou seja, em diregdo a jungdo). Na jungdo,
os elétrons passam a preencher os vazios, e a corrente flui (no polo positivo passam a ser criados novos vazios,
enguanto no polo negativo passam a ser introduzidos novos elétrons).

Quando invertemos a polaridade, o fluxo inicial é no sentido contrario. Entretanto, ele ndo tem
continuidade, pois a jungao é incapaz de fornecer elétrons para o lado n e vazios para o lado p. Assim, o diodo ndo
conduz.

)
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1.4 MOLECULAS — LIGAGOES COVALENTES

Na sec¢do anterior, discutiu-se o conceito de orbital atdmico e orbital molecular, e foram mostrados
exemplos de orbitais moleculares criados a partir de orbitais atdmicos s e p, bem como foi discutido o conceito
de orbitais ligantes e antiligantes. No presente capitulo, discutiremos mais detalhes sobre as ligacOes
covalentes: ordem de ligacao, hibridizacdao, angulo de ligacdo e momento-dipolo.

1.4.1 ORDEM DE LIGACAO

No caso da formacao de H,, j4 mencionada, fica claro o ganho de energia ao se formar a molécula,
uma vez que os dois elétrons ocupam o orbital ligante, cuja energia é inferior a dos orbitais 1s dos dtomos
isolados. O orbital antiligante ndo é preenchido, de modo que sua energia nao afeta o processo. Para outras
moléculas, contudo, alguns orbitais antiligantes podem ser preenchidos. E o caso do N, que, embora deixe
vazios seus orbitais antiligantes originados pelos orbitais 2p, ocupa seus orbitais antiligantes originados por 1s
e 2s, como ilustra a Figura 1.18. Neste caso, também, fica claro o ganho energético ao se formar a molécula,
pois ha dez elétrons em orbitais ligantes e apenas quatro em orbitais antiligantes. Para Oz (também
apresentado na Figura 1.1), dois orbitais antiligantes formados pelos orbitais p também seriam preenchidos,
mas eles ainda seriam menos numerosos que os elétrons em orbitais ligantes e a molécula resulta estavel.

Figura 1.18 — Niveis energéticos dos orbitais moleculares de de N2 (em cima) e de Oz (em baixo). Observe-se que no N2
a energia do orbital ¢ é superior a dos orbitais 7, e no O2 ocorre o inverso, para os orbitais ligantes.
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Entretanto, se esquecéssemos a vocacdo metalica do berilio e tentassemos formar uma molécula de
Be;, o numero de elétrons em orbitais ligantes seria igual ao de elétrons em orbitais antiligantes, e
provavelmente n3o haveria qualquer ganho energético na formacdo da molécula!’. O mesmo acontece com
He,. Esta relacdo entre o numero de elétrons em orbitais ligantes e antiligantes é expressa pela chamada
“ordem de ligagao” OL, que serd superior a zero para moléculas estaveis:

OL= ( Neol - nnoal)/z

onde neol € 0 nUmero de elétrons em orbitais ligantes e neca, em orbitais antiligantes (veja exemplos na Tabela
1.8).

O conceito de ordem de ligacdo se aplica também a ions que contenham ligag6es covalentes, como
02" ou Ny, por exemplo. Neste caso, uma ordem de ligacao positiva ndo significara, evidentemente, que o ion
é estavel isoladamente, uma vez que a ordem de ligacdo nao leva em conta o desbalanceamento de cargas.
Mas a comparacao de seu valor com a da ordem de ligacdo da molécula de origem dard uma indicacdo da
estabilidade de compostos formados com este ion. Comparando-se os dois ions mencionados, observa-se que
a formacdo do primeiro retira um elétron de orbital antiligante. Assim, O," tem ordem de ligacdo maior que
0,, deduzindo-se que aquele ion deve formar compostos razoavelmente estdveis. No segundo caso, ocorre o
oposto: a formacao do ion coloca um elétron em orbital antiligante. Assim, o N," tem ordem de ligacdo menor
qgue o Ny, e ndo deve formar compostos tdo estdveis quanto O,".

Tabela 1.8 — Ordem de ligacdo para os exemplos deste texto

Neol | Nnoat | OL | estavel? Neol | Nnoat | OL estavel?
H, 2 0 1 sim N> 10 4 3 sim
He, ouBey| 2 2 0 nao 0t | 10 5 2,5 | s6 em composto
0, 10 6 2 sim Ny 10 5 2,5 | s6 em composto

1.4.2 HIBRIDIZAGAO

1.4.2.1 ORBITAIS sp?

Até agora, todos os exemplos que demos de orbitais moleculares correspondiam a somas diretas de
orbitais s ou p. Se existissem apenas estes tipos de orbitais moleculares, esperariamos que o carbono, por
exemplo, formasse apenas ligagGes simples (uma ligagdo o a partir de orbitais atébmicos p) ou duplas (uma
ligagdo o e uma ligagdo m, ambas formadas a partir de orbitais atdmicos p).

Entretanto, no diamante, por exemplo, o carbono apresenta quatro ligagbes covalentes, iguais e
simétricas entre si. Da mesma forma, o carbono forma também moléculas com esta configuragdo, como o CH,.
A Unica explicacdo plausivel paraisto é a de que ele esta utilizando todos os seus quatro elétrons mais externos
(ou seja, os dos orbitais atdmicos 2s e 2p) para estas ligagdes. Este fato é razoavel, pois a energia do orbital 2s
ndo é muito menor que a do 2p, e pode resultar um ganho energético se a energia dos orbitais moleculares
formados estiver proxima da dos orbitais 2s dos dtomos isolados.

Se quisermos descrever o processo de criagao destes quatro orbitais moleculares iguais utilizando o
mesmo raciocinio de soma de orbitais atdmicos até agora empregado, precisaremos supor a existéncia de um
estado intermediario com quatro orbitais atomicos similares e simétricos, cada qual contendo um elétron.
Dois deles seriam provenientes do orbital 2s, e os outros dois dos orbitais 2p. Este estado intermediario é
denominado estado hibridizado (Figura 1.19).

11 Dizemos “provavelmente” porque estamos adotando um modelo simplificado que supde o orbital molecular como
uma soma exata de orbitais atdmicos. A realidade pode ser um pouco diferente, de modo que um ganho “zero” pode ser
na verdade levemente positivo ou negativo.
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Figura 1.19 — Hibridizac3o sp® do carbono (Z=6)

Neste exemplo, os orbitais criados recebem a denominac3o de sp?, por terem sido originados de um
orbital s e trés orbitais p. E importante mencionar que a energia de seus elétrons, no total, é maior que no
estado ndo-hibridizado. Assim, o estado hibridizado é instavel, e é imaginado apenas como um caminho para
a formacdo de orbitais moleculares de menor energia.

No exemplo citado, o angulo entre os quatro orbitais hibridizados (ou entre os quatro orbitais
moleculares formados) é igual, por uma simples quest3o de simetria. E facil calculd-lo por geometria: 109,47°
(ou seja, 109°28’) (Figuras 1.20 e 1.21-a). Entretanto, ha compostos nos quais os orbitais sp> ndo tém todos
os angulos iguais ente si. Isto ocorre quando alguns dos orbitais hibridizados ndo fazem ligacées.

Um exemplo tipico é o da amdnia, NHs. Dos quatro orbitais hibridizados sp® do nitrogénio, trés formam
ligacGes e o quarto tem um par ndo-ligado (Figura 1.22). Como o orbital ndo-ligado estd sob atragdo de apenas
um atomo, seus elétrons ocupam um volume maior, exercendo assim maior repulsdo sobre os orbitais ligados,
o que diminui o angulo entre os mesmos, tornando-o menor que 109,47° (Figura 1.21-b). Outro exemplo é o
da dgua e do H,S. O oxigénio e o enxofre formam quatro orbitais hibridizados sp3, mas dois deles estéo
preenchidos, restando dois para a ligagdo (Figura 1.23). Como os dois orbitais preenchidos tém um maior poder
de repulsdo e ocupam, tal como na amoénia, um maior volume que os compartilhados, o angulo entre os
orbitais compartilhados é menor que 109,47° (Figura 1.21-c).

i' centro ; @0950

Figura 1.20 — Estrutura tetraédrica do metano. O mesmo angulo se observa no diamante.

\ 35)

Figura 1.21 — Estruturas tetraédricas: a) metano (109,5°), b) aménia (107°), c) 4gua (104,5°)

24



A
.% orbitais atdmicos originais
E orbitais atdmicos hibridizados
()
» 11T =S T N e
2s T l
orbital
1s |:> 1s atdémico ndo-
T l T l hibridizado
Figura 1.22 — Hibridizac3o sp? do nitrogénio (Z=7)
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Figura 1.23 — Hibridizac3o sp® do oxigénio (Z=8)
1.4.2.2 ORBITAIS sp? E sp

Como vimos, as hibridiza¢des sp* explicam as configuracdes tetragonais, cujos compostos tinham os
quatro orbitais ocupados, seja por elétrons compartilhados ou ndo. Outros arranjos sdao explicados pela
formacdo de apenas trés ou dois orbitais hibridos.

O boro, por exemplo, tém trés elétrons na camada 2. Assim, ele forma trés orbitais hibridos,
denominados sp2 (Figura 1.24), que ficam em um mesmo plano, com um angulo de 120° entre si (Figura 1.8).
Resta um orbital 2p ndo-hibridizado (neste caso, vazio), com eixo a 90° do plano dos sp?. Com esta hibridizac3o,
ele forma, por exemplo, o BF3 e o BCls, que sdo moléculas planas. O carbono também pode formar hibridos
sp?, como, por exemplo, para formar CHa. (Figuras 1.25 e 1.26).

O berilio, por sua vez, tem apenas dois elétrons na camada 2, sendo portanto um metal. Mas ele pode
formar dois orbitais hibridos, denominados sp (Figura 1.27), a 180° um do outro, dando origem, por exemplo,
a BeH, e BeCl,, que sdo moléculas lineares. Restam dois orbitais 2p ndo-hibridizados (neste caso, vazios), a 90°
entre si e a 90° do eixo dos orbitais sp. E interessante notar que a hibridiza¢do do berilio utiliza uma subcamada
originalmente vazia, a 2p. O carbono também forma hibridos sp, como por exemplo para formar o aleno CsH,

(Figura 1.28).
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Figura 1.24 — Hibridizag3o sp? do boro. a) Boro hibridizado. b) BFs ou BCls, com ligacdes  entre os orbitais hibridizados
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Figura 1.25 — Hibridizac3o sp? do carbono
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Figura 1.26 — Formagdo de uma liga¢do dupla de carbono (em CHa, por exemplo), com uma ligagdo G a partir de dois
orbitais hibridos sp? e uma w a partir de dois orbitais 2p. Os hidrogénios fazem ligacdes ¢ com os quatro orbitais sp?
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Figura 1.27 — Hibridiza¢3do sp do berilio. a) Berilio hibridizado. b) BCl> ou BH2, com ligagGes o entre os orbitais
hibridizados do boro e orbitais p do cloro ou s do hidrogénio.
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Figura 1.28 — Hibridizagdo sp do carbono,
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com hibridiza¢des sp e sp?, formando duas C com sp? Q l C com sp?,
ligacBes duplas. As ligagBes ¢ sdo entre sp e A D=O=f’
sp? e as ligacBes 7 sd30 entre px e px e entre py sp?, sp? e px ~ . sp?, sp?e py
e py (os indices x e y sdo arbitrarios). 1-2 propadieno

1.4.2.3 RESUMO SOBRE HIBRIDIZAGAO

e A hibridizacdo ocorre em um dtomo ou ion, e € um caminho para que este venha a formar ligacées quimicas
utilizando os orbitais hibridizados.

e O estado hibridizado tem energia mais alta que o estado ndo-ligado e que o estado ligado, sendo portanto
instavel.

e Os orbitais atdmicos que se misturam sdo os mais externos e devem ter energias semelhantes. Podem ser
usados orbitais atdmicos que ndo possuam elétrons originalmente.

e Todos os orbitais hibridizados contém um ou dois elétrons. Os que tiverem dois elétrons nao participarao da

ligagdo.

e Os orbitais atdmicos que ndo forem utilizados para hibridizacdo permanecerdo com sua configuragdo
original.

e Os orbitais hibridizados tém formas alongadas e sua orienta¢do espacial se dd da maneira mais simétrica
possivel.

o As ligagOes destes orbitais sao do tipo o e podem ocorrer tanto com orbitais s como com orbitais p do outro
atomo.

/Leitura complementar: hibridizagées com orbitais d \

Varias moléculas apresentam um atomo central com cinco ou seis ligacdes covalentes (as vezes
denominadas ligagbes hipervalentes), como o PCls e o SFs, por exemplo. Elas podem ser explicadas por
hibridizagdes envolvendo uma subcamada d originalmente vazia (tal como a sp do berilio envolve uma
subcamada p originalmente vazia) e recebem as denominacdes sp3d e sp*d?, respectivamente. A primeira leva

Ka um arranjo trigonal bipiramidal e a segunda a um arranjo octaédrico. /
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1.4.3 MOMENTO DIPOLO ELETRICO

Define-se momento dipolo elétrico ;1 como o produto do valor de duas cargas elétricas de sinal oposto
pela distancia entre as mesmas.

| = carga média - distancia entre as cargas=z-e-d
onde z é o numero médio de cargas, e é a carga do elétron e d é a distancia'?.

Uma molécula terd um momento dipolo se o centro de suas cargas positivas ndo coincidir com o
centro de suas cargas negativas. O valor do momento dipolo é uma caracteristica importante que afeta a
coesdo entre moléculas através de forcas de Van der Waals, o poder de dissolugao de um liquido, seu efeito
sobre um campo elétrico, etc. Por questdes de simetria, uma molécula homonuclear como O;, N; ou H;
evidentemente ndo terd um momento dipolo. Moléculas simétricas em relagao a um atomo central, como
CO; ou NHg4, também ndo terdo momento.

Nos demais casos, usualmente as moléculas apresentam um momento dipolo, pois o
compartilhamento de elétrons dificilmente mantém o centro de cargas negativo no mesmo lugar em que
estaria se os elétrons estivessem apenas nos orbitais atdmicos. Na Figura 1.28 apresentamos esquemas para
uma molécula de HF, em trés situacGes: a) atomos afastados (ndo-ligados), b) atomos com ligacdo covalente
real, e ¢) atomos com os dois elétrons da ligacdo totalmente incorporados ao flior, formando assim dois ions.
Nestas figuras, fazemos um paralelo entre centro de carga elétrica e centro de massa.

No primeiro caso (Figura 1.28-a), as cargas positivas e negativas sdo iguais em cada atomo e, portanto,
os centros de carga coincidem. No segundo caso (Figura 1.28-b), com a formacgdo da ligagdo covalente, dois
elétrons vao para uma regido entre os atomos. Quanto mais préxima do fldor for esta regido, maior a distancia
entre os centros de carga e, portanto, maior o momento dipolo.

No terceiro caso (Figura 1.28-c), um caso extremo, supds-se que os dois elétrons seriam totalmente
atraidos pelo fldor. Teriamos, na realidade, uma ligacdo i6nica, que corresponderia ao maior momento dipolo
possivel entre hidrogénio e flior®,

Deste modo, observa-se que o momento dipolo cresce com a diferenga de eletronegatividade entre
os dois participantes da ligacdo covalente, e é uma medida do grau de carater i6nico da mesma.
Numericamente, o grau de carater iGnico pode ser dado pela relagdo entre o momento real de uma molécula
(ureal, que pode ser medido) e o0 momento caso a ligagdo fosse puramente iGnica (Lisnico, que pode ser
calculado). Calculemos, por exemplo, o valor tedrico de pisnico para o HF, sabendo que a distancia entre He F
é de 0,9171 10® m (que equivale a 0,9171 A) e que a carga do elétron é 4,8 10™° esu:

Wisnico =1 - 4,810 - 0,917110%°=4,4 10%° esu m = 4,4 debye

O momento dipolo real do HF é pi.a = 1,91 debye. Portanto, seu grau de carater i6nico é Lirear / Wisnico =
1,91/ 4,4=0,43. Ou seja, a molécula de HF é 43% ibnica.

Apresentamos na Tabela 1.9 os momentos dipolo elétrico de algumas moléculas diatdmicas. De HF
até HI, observa-se uma diminuicdo da eletronegatividade do segundo elemento e um aumento da distancia
internuclear. O primeiro fator leva a uma diminuigdo do momento dipolo, enquanto o segundo leva a seu
aumento. Observa-se que o primeiro efeito prepondera sobre o segundo.

12 Uma unidade usual do momento dipolo elétrico é o Debye (ou D), que corresponde a 10%° esu m ou 3,336 10°3°
Coulomb metro (esu é a unidade de carga elétrica no sistema CGS).

13 Este caso corresponderia a um carater totalmente idnico de uma ligacdo covalente. Mas é bom mencionar que,
obviamente, um cristal i6nico, como um todo, ndo apresenta momento dipolo. Cada par dnion-cation, por assim dizer,
apresentaria um momento dipolo local, mas os diversos momentos se anulariam ao longo do cristal.
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Na Tabela 1.10, apresentamos algumas moléculas com mais de dois componentes. S6 apresentam
momento, evidentemente, as que n3o tém uma distribuicio simétrica em torno do 4tomo central. E o caso de
H,O (hibridizacdo sp® com duas ligacdes), NHs (hibridiza¢do sp* com duas ligagdes) e SO, (hibridizagdo sp? com
duas ligacdes!®). Ou seja, s3o sempre casos em que um ou dois orbitais hibridizados n3o participam da ligac3o,
0 que gera uma estrutura assimétrica.

Tabela 1.9 — Momentos dipolo elétrico para algumas moléculas diatdmicas

Distancia internuclear | Eletronegatividade u (Debye)
(A) do n3o-hidrogénio
HF 0,9171 4,1 1,91
HCI 1,275 2,8 1,03
HBr 1,413 2,7 0,78
HI 1,604 2,2 0,38
Tabela 1.10 — Momentos dipolo elétrico para algumas moléculas tri ou mais-atémicas
H,0 NH3 SO, CO, BCls CH,4
N
0] /p /S cl N \
y N B—cl
/T\ ™~ f 0 ¢ Ol occoo Cl / (Cno
H H H H
H v centro)
sp? sp3 sp? sp sp? sp’
1,85 Debye | 1,49 Debye 1,61 Debye 0 Debye 0 Debye 0 Debye
1.5 CRISTAIS

Como ja mencionamos, um determinado tipo de cristal pode ter qualquer extensdo, mantendo ao longo dela
suas propriedades. Por exemplo, qualquer que seja seu tamanho, um cristal de NaCl tem uma quantidade
igual de ions de sddio e de cloro, um cristal de Fe tem apenas dtomos de ferro, um cristal de Fe,0s3 tem trés
atomos de ferro para cada dois de oxigénio, etc. Em termos de arranjo espacial, o mesmo ocorre.
Descrevemos um cristal por meio de uma unidade minima que se repete indefinidamente nas trés direcées

do espaco.

1.5.1 CRISTAIS METALICOS

No caso das ligag6es metalicas, o cristal pode ser descrito simplificadamente como um conjunto de cations
imerso em um mar de elétrons (Figura 1.29).%> A agregacdo do cristal é mantida pela atracdo eletrostatica
entre os cations e os elétrons. Como as forcas eletrostdticas ndo sdo direcionais, elas ndo definem direcGes
preferenciais no arranjo dos atomos. Ou seja, elas sdo ndo-direcionais. Assim, os cations podem se organizar
como se fossem, por exemplo, laranjas ou bolinhas de gude em uma grande caixa. Ou seja, 0os 4&tomos podem
procurar posi¢oes relativas que garantam os arranjos mais compactos e o maior nimero possivel de vizinhos.

14 Inimeros autores propdem a ocorréncia de hipervaléncia no SOz, o que implicaria em estrutura mais complexa que
sp2.

15 No caso do sédio, por exemplo, os cétions seriam formados pelos ndcleos, de carga +11, e pelas camadas eletrdnicas
que permaneceram n3o-compartilhadas (1s?, 2s% e 2p°®), de carga total -10. O mar de elétrons, por sua vez, seria
formado pelos elétrons da banda 3s.
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O numero maximo de vizinhos que se consegue arrumar desta forma é doze, que ocorre nas estruturas cubicas
de face centradas e nas hexagonais compactas, mostradas a seguir. Grande nimero dos metais puros
apresenta uma destas duas estruturas cristalinas. Outros tantos apresentam a estrutura cubica de corpo
centrado, que é um pouco menos compacta, com oito vizinhos por atomo (ver mais adiante).

1.5.1.1 ESTRUTURAS CRISTALINA

a) Cristais com arranjos compactos (hexagonal compacto e clibico de face centrada)

Num arranjo de esferas idénticas (sejam laranjas ou atomos), o arranjo mais compacto corresponde
ao empilhamento de planos como os mostrados na Figura 1.30.

Vemos que neste plano (que chamaremos de Plano A) cada atomo tem 6 vizinhos proximos. Como
mostra a Figura 1.31, se colocarmos um plano semelhante, mas deslocado (Plano B), sob o Plano A, o dtomo
X terd trés vizinhos préximos no outro plano. Se colocarmos sobre o plano A um terceiro plano em posicdo
semelhante a do Plano B, o 4tomo cinza tera outros trés vizinhos préximos. Assim, no total, cada dtomo tera
doze vizinhos proximos (seis no proprio plano, trés no cima e trés no de baixo). Este valor (12) é o chamado
numero de coordenagdo.

Figura 1.30 — Plano compacto
(mostrando-se que o atomo x
tem 6 vizinhos).

atomo do A Plano

Figura 1.31- Trés vizinhos no
plano compacto de baixo

(dtomos brancos)
vizinhos
no Plano B
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Na Figura 1.32, observa-se que o plano de baixo e o plano de cima estdo em posi¢des equivalentes (ou
seja, se ndo houvesse o plano do meio entre os dois, os atomos se tocariam topo a topo). Podemos dizer que
ambos estdo na posicao A, e que o plano do meio esta na posicao B. Se prosseguirmos empilhando planos,
teremos uma seqliéncia ABABAB...... Este tipo de arranjo cristalino é muito usual e se denomina hexagonal
compacto (HC). Sua célula unitaria é mostrada na Figura 1.33. E um prisma romboédrico (com angulos de
120° e 60° na base) que liga os centros de 8 dtomos de dois planos de mesma posig¢ao.

Plano de baixo (A)

Plano de cima (A)

Plano do meio (B)

Figura 1.32 — Planos compactos sobrepostos
no arranjo hexagonal compacto

3 %

plano de cima plano do meio plano de baixo
Figura 1.33 — Célula unitaria do sistema hexagonal compacto

Um outro tipo de arranjo muito usual é o ctibico de face centrada (CFC). Sua célula unitaria é um cubo
gue une centros de atomos (Figura 1.34).

plano de cima plano do meio plano de baixo

Figura 1.34 — Célula unitaria do sistema cubico de face centrada

Embora a primeira vista ndo pareca, este arranjo é tdo compacto quanto o hexagonal compacto. O
plano formado pelos seis atomos assinalados em cinza é um plano compacto igual aos do sistema hexagonal.
A Unica diferenca é que, ao invés de termos uma seqliéncia de empilhamento ABABAB..., agora temos
ABCABC.... Ou seja, os planos compactos se alternam em trés posicdes diferentes, ao invés de duas. E facil
ver a diferenca ao compararmos a Figura 1.35 a Figura 1.32, diferentes apenas pelo deslocamento do plano
mais de baixo:
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plano de baixo (A)
plano do meio (B)

plano de cima (C)

Figura 1.35 — Superposicdo de planos
compactos no sistema CFC

Se, na Figura 1.35, selecionarmos atomos adequados, podemos ver uma célula unitaria CFC. Tirando alguns
atomos do caminho, temos a Figura 1.36. Observem que o desenho mostra 14 dtomos (8 nos vértices e 6 nas
faces). Entretanto, a célula unitaria s6 contém 4 dtomos, pois sé 1/8 de cada dtomo de vértice e s6 % de cada
atomo de face esta dentro da célula:
Nrc=8x1/8+6x%=4
Tomando-se a face do cubo (Figura 1.37), é facil observar a relagdo entre o pardmetro de rede a (aresta do
cubo) e o raio r dos 4tomos. Na diagonal do quadrado da face tem-se quatro raios atémicos. Assim, por
Pitdgoras:
(4rP=a’+a’> = r=av2/4

E facil verificar que o nimero de coordenacdo do CFC também é 12. A relag¢do entre o “volume dos

atomos” dentro da célula unitdria e o volume da célula unitaria é denominado fator de empacotamento e é

igual a 0,74 tanto para o HC como para o CFC.

\l

Figura 1.36 — Célula CFC Figura 1.37 — Face CFC

b) Cristais cuibicos de corpo centrado (CCC)
Existe um outro arranjo cristalino que é um pouco menos compacto que o HC e o CFC, mas também é

muito usual para metais puros. E o sistema ctbico de corpo centrado, cuja célula unitdria possui um atomo
em cada vértice e um atomo no centro do cubo (Figura 1.38).
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plano de cima plano do meio plano de baixo
Figura 1.38 — Célula unitdria do sistema cubico de face centrada

Observa-se que os atomos das faces ndo se tocam. Os atomos se tocam nos planos diagonais, como
representado na Figura 1.39. Podemos utilizar esta figura para calcular a relacdo entre o raio do dtomoreo
parametro de rede a:

(4r)2 = (aV2)? + a2 = r=av\3/4

E facil verificar que o nimero de coordenagdo do CCC é igual a 8, ou seja, ¢ menor que o dos sistemas
compactos. Correspondentemente, o fator de empacotamento — 0,68 — é também menor. A célula CCC
possui 2 atomos (8 vezes 1/8 nos vértices, e 1 no centro):

Necc=8x1/8+1=2

«—a\2—

<

Figura 1.39 — Plano diagonal (no qual os 4tomos se tocam) no CCC
c) Outros cristais ndo-compactos

Quase todos os metais puros utilizam um dos trés sistemas cristalinos descritos acima. Devemos
registrar, contudo, que, além das simetrias cubicas e hexagonais, existem outras simetrias possiveis,
freqlientemente observadas em compostos intermetalicos, como as romboédricas, as tetragonais, as
ortorrémbicas, as monoclinicas e as triclinicas.

1.5.1.2 PROPRIEDADES DOS MATERIAIS METALICOS

Nas ligagdes metdlicas, como ja vimos, os atomos podem ser vistos como cations imersos em um mar de
elétrons deslocalizados, cujas energias estdo dentro de uma ou mais bandas. A coesdo dos sélidos metalicos
se deve a atracdo eletrostatica entre os cations e os elétrons livres. Destes fatos resultam algumas
conseqliéncias importantes:

e Como ainteragdo eletrostatica entre os cations e os elétrons livres nao depende da dire¢ao no espacgo, os
cations podem se ordenar no espaco livremente, privilegiando em grande parte arranjos que minimizem
as distancias entre eles, maximizem o nimero de vizinhos e tenham alta simetria. Este fato favorece a
formacdo de estruturas cristalinas compactas como HC e CFC, ou um pouco menos compactas (mas ao
menos cubicas) como o CCC.
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e Como as estruturas cristalinas ndo exigem grande similaridade total entre os cations, é possivel fazer
solugdes sélidas cristalinas'® substitucionais (quando os cations tém tamanhos ndo muito dissimilares) ou
intersticiais (quando os tamanhos sdo muito dissimilares) em amplas faixas de composicao.

e Como nado existem liga¢des rigidas nestes cristais (como ocorre nos cristais covalentes) nem ions com sinais
opostos (como ocorre nos cristais ibnicos), é possivel realizar escorregamento entre planos compactos
vizinhos, o que possibilita a deformacgdo plastica dos materiais metalicos.

e Como as estruturas contém elétrons livres e existem niveis energéticos disponiveis para que estes
aumentem sua energia cinética, os metais s3o condutores elétricos e bons condutores térmicos®’.

e Como os elétrons livres tém uma ampla variedade de energias (por pertencerem a uma banda), eles
absorvem ampla faixa de freqliéncias da luz visivel, e reemitem também uma ampla faixa, dando origem
ao brilho metalico.

O motivo para a formacao da ligacdo metalica é a alta energia associada aos elétrons dos orbitais mais
externos, nos atomos isolados. Eles estdo sujeitos a uma atracdo eletrostatica pequena, uma vez que estao
muito afastados do nucleo, e a uma repulsdo eletrostatica grande, uma vez que entre eles e o nucleo
encontram-se todos os elétrons das camadas mais internas. As energias envolvidas na retirada destes elétrons
ja foram discutidas no Capitulo 2 (Ligagdes |6nicas). Observa-se que ela tende a ser tanto menor quanto maior
a reducdo do raio quando o atomo se torna cation. Isto é mostrado na Tabela 1.11.

Tabela 1.11 — Energia de ionizagdo para o primeiro elétron e redugdo do raio com a ionizagdo

ionizagdo potencial de raio iénico (A) / raio atémico (A)
ionizacdo (kJ) (%)

Na — Na* 495,8 0,95/1,57 =61 % (reducdo: 39%)

Ag —> Ag’ 731,0 1,26 / 1,34 =94 % (reducdo: 6%)

1.5.1.3 OS METAIS NA TABELA PERIODICA

Como vimos, os metais compartilham elétrons provenientes de subcamadas s da camada mais externa
(e também, em alguns casos, elétrons de orbitais p externos, como veremos adiante).

O sdédio, por exemplo, sé tem um elétron na camada mais externa, e ele pertence a subcamada 3s. O
calcio tem apenas dois elétrons na camada mais externa, e eles pertencem a subcamada 4s. O mesmo ocorre
com os chamados metais de transi¢do, que também sé tém um ou dois elétrons na camada mais externa®®. A
diferenga entre os metais de transicao e os metais das colunas IA e IIA é que nos metais de transigdo a camada
que esta sendo preenchida estd um ou dois niveis abaixo (ou seja, subcamada d ou f) ao da camada externa,
enquanto nas colunas IA e lIA a prépria camada externa estd sendo preenchida.

Como a camada d pode ter até dez elétrons, existem trinta metais de transi¢cao d nos niveis 4s, 5s e
6s. Como, nestes metais, o nivel d acaba se tornando externo apds a formagdo do cation, ele contribui
razoavelmente para suas caracteristicas. Assim, eles apresentam uma ampla gama de propriedades quimicas
e fisicas, como reatividade, ponto de fusao, densidade, etc.

A camada f, por sua vez, continua interna mesmo apds a formacgao dos cations, pois ela estd dois niveis
abaixo da camada externa. Assim, o fato de haver alguns elétrons a mais nesta camada ndo afeta
sensivelmente algumas de suas propriedades fisicas e quimicas. Assim, os lantanideos e actinideos

16 Uma solucdo sdlida cristalina consiste na dissolug¢do, no estado sélido, de um dado elemento no cristal de um outro
elemento. Ouro e cobre, por exemplo, formam solugBes solidas substitucionais com estrutura CFC. Ja o carbono, que é
um atomo pequeno, forma uma solugdo sélida intersticial no Fe CFC.

17 A conducgdo térmica n3o se da apenas por meio dos elétrons, mas a sua disponibilidade para o processo garante
elevados valores de condutividade.

18 Eles terdo dois elétrons na camada mais externa se obedecerem ao Diagrama de Pauling, e apenas um se ndo
obedecerem. A maioria obedece, mas ha iniUmeras exce¢Ges, como Cr, Cu, Nb, Mo, Ru, Rh, Pd, Ag, Ce, Gd, Pt, Au, Ac, Th,
Pa, U, Np e Cm.
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apresentam, por exemplo, comportamentos quimicas muito semelhantes, o que faz com que eles sejam
encontrados misturados entre si, na natureza, e com que sua separacao seja trabalhosa.

Finalmente, incluem-se também entre os metais alguns elementos das colunas Ill-A, IV-A e V-A, como
Al, Sn, Pb, Bi, etc. Neste caso, a camada mais externa inclui um a trés elétrons na camada p, que sdo também
compartilhados. O aluminio, por exemplo, compartilha seus dois elétrons 3s e seu elétron 3p.

1.5.1.4 FORCA DA LIGACAO

A forga da ligacdo metalica é eletrostatica, como no caso dos cristais i6nicos. Entretanto, no caso de
metais ndo se consegue estabelecer relagGes tdo simples entre a forga da ligagdo (associada as cargas e a
distancia) e propriedades mecanicas, como fizemos no caso das ligacdes iGnicas, devido a grande importancia
de fatores microestruturais que dependem do processamento de cada material. Entretanto, é possivel
relacionar a forca da ligacdo com a dificuldade de desagregacdo, ou seja, com a entalpia de vaporizagdo.
Verifica-se que, quanto maior a carga do cdation, maior é esta entalpia (Tabela 1.12).

Tabela 1.12 - Entalpia de vaporiza¢do

elemento carga entalpia de vaporizagdo (kcal/mol)
Na +1 23
Mg +2 32
Al +3 68

1.5.1.5 DEFORMAGAO PLASTICA

Os materiais metalicos usualmente sdao formados por um grande numero de cristais, que se formam
separadamente durante a solidificacdo, crescendo dentro do liquido até sua solidificacdo completa. Cada
cristal terd, portanto, uma orientacao cristalina diferente. Existe, assim, uma fronteira entre um cristal e outro,
ou seja, entre cristais semelhantes mas com orientacées cristalinas diversas.

A deformacao pldastica deste material consiste essencialmente na soma das deformag¢ées de cada um
destes cristais. A deformacdo de cada cristal, por sua vez, se dd por meio de deslizamentos entre planos
compactos contiguos. A Figura 1.40 ilustra o deslizamento de um Unico plano em um cristal, resultando uma
pequena deformac¢do do mesmo. A Figura 1.41, por sua vez, ilustra, esquematicamente, o deslizamento de
inimeros planos sob efeito de uma compressao externa, resultando na diminuicdo da altura e aumento da
largura de m cristal. A Figura 1.42, finalmente, ilustra esquematicamente a deformacdo de um conjunto de
cristais, em uma peca metalica.

Como ja mencionado, estes deslizamentos entre planos compactos é possivel por ndo existirem
ligagcOes covalentes rigida nestes cristais, nem ions com sinais opostos, que se repeliriam ao se deslocar suas
posicoes relativas.

A maior ou menor facilidade de deformacdo depende de muitos fatores microestruturais, como o
tamanhos dos cristais (denominados grdos pelos metalurgistas), a presenca de defeitos cristalinos, etc, que
dependem do processamento do material. Mas existe um fator mais simples e fundamental que afeta este
comportamento: o tipo de estrutura cristalina. Vimos que as estruturas HC e CFC sdo aparentemente muito
parecidas. Ambas sdao empilhamentos de planos compactos. Entretanto, o fato de um arranjo ser hexagonal e
o0 outro ser cubico afeta muito a dutilidade do metal. No arranjo HC, sé existem planos compactos paralelos a
base do hexagono. No CFC, os planos compactos existem em quatro dire¢cdes no espago. Assim, é muito mais
facil deformar um metal CFC. Ndo é por acaso, portanto, que desde a antiguidade a metalurgia se dedique
mais a metais cubicos, como o cobre (CFC), o ouro (CFC), a prata (CFC) e o ferro (CCC), do que a metais HC,
como o zinco ou o magnésio. Os primeiros sdo maleaveis e podem facilmente ser transformados, por
deformagdo mecanica, nas mais diferentes pecas.
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1.5.2 CRISTAIS IONICOS
1.5.2.1 ESTRUTURA CRISTALINA

No caso dos cristais i6nicos, o que mantém agregado o cristal é a atracdo eletrostatica entre ions de cargas
opostas, que devem ficar vizinhos na estrutura. A medida, porém, que os ions de sinal oposto se aproximam
excessivamente, suas nuvens eletrénicas comegam a se repelir, como ilustrado na Figura 1.43. Assim, para um
par cation-anion, o equilibrio é definido pela minimizagdo da energia total. Para uma estrutura cristalina com
varios cations e anions, contudo, as distancias e posi¢cdes sdao também afetadas pelas for¢as de repulsao, a
uma distancia maior, entre ions de mesmo sinal. Ou seja, ions de mesmo sinal se repelem, e ndo devem ficar
vizinhos uns dos outros. Este fato impede, por exemplo, um arranjo com doze vizinhos por ion. Se, por
exemplo, na Figura 1.30, a esfera x fosse um cdtion, entdo as esferas 1, 2, 3, 4, 5 e 6 deveriam ser anions, uma
vez que, devido a repulsdo, cations ndo podem ser vizinhos de cations. Mas as esferas 1 e 2, por exemplo, sdo
vizinhas. Assim, elas ndo podem ser ambas anions.

A minimiza¢do da energia total de um cristal i6nico é obtida quando os anions tem o maximo possivel de
cations como vizinhos préoximos, e vice-versa. Esta quantidade é denominada “numero de coordenacio”.
Como vimos, este niumero ser menor que doze. Consideracbes geométricas e resultados experimentais
mostram que este nimero maximo é oito, valor que se encontra, por exemplo, no CsCl. Quando os tamanhos
relativos dos cation e dos anions se tornam mais diferentes, este arranjo deixa de ser possivel, passando-se
para seis vizinhos por ion (por exemplo, NaCl) ou quatro vizinhos por ion (por exemplo, ZnS).

38



Este efeito é ilustrado na Figura 1.44. Nos casos “a” e “b”, os cations tem quase o mesmo tamanho que os
anions e é possivel um arranjo com numero de coordenacdo 4: 4 (no plano, o que corresponde, no caso, a 6:6
no espaco) sem que os anions “se toquem”?’®, o que s vem a ocorrer nos casos “c” e “d”. Os casos “c” e “d”,
portanto, sdo impossiveis, e a relagdo Restion/Ranion Passa a exigir um arranjo diferente, tal como o representado
no caso “e”. Com a diminuigdo subsequente da relagdo Restion/Ranion, 0 arranjo de “e” torna-se também inviavel,

como mostrado no caso “f”.

energia

Figura 1.43 — Energia de atragdo e
de repulsdo em fungao da
distancia entre centros de ions de atracdo
sinais opostos. A linha tracejada

corresponde a resultante das duas T 4
istancia

energias. \

minimo {-----=- e

repulsao

As relagdes Reation/Ranion referentes a situagdes-limite como as dos casos “c” e “f” podem ser calculadas
por simples geometria. A Tabela 1.13 apresenta os nimeros de coordenacao e os arranjos cristalinos do ion
de maior raio (usualmente o dnion)?. Os nimeros de coordenacdo corrrspondentes a maioria dos compostos
ibnicos sdo 4 e 6, e corrrespondem aos arranjos mais frequentes de vazios intersticiais, os octaédricos e os
tetraédricos. A Figura 1.45 apresenta representantes destas estruturas. A Tabela 1.14, por sua vez, apresenta
exemplos de compostos dos diversos tipos de coordenacdo. Finalmente, a Figura 1.46 mostra os arranjos
cristalinos corrrespondentes a estes exemplos.

— 1 s T T T g

d e 7 f

Figura 1.44 — llustracdo esquematica dos possiveis arranjos espaciais de dnions e cations. Quando anions “encostam”
uns nos outros, a estrutura é impossivel (casos “c”, “d” e “f”).

19 £ claro que o verbo “tocar” refere-se apenas a representacdo simbdlica do ion como uma esfera.
20 Ao se descrever a estrutura cristalina a partir das posicdes dos ions de maior tamanho, entende-se que os de menor
tamanho se alojam nos intersticios destas estruturas.
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Tabela 1.13 — Relagdo entre raios de esferas pequenas (r) e grandes (R)

Numero de coordenagdo de M Arranjo de R Relagdo entre raios r:R
8 Cubico >0,73
6 Octaédrico 0,41-0,73
4 Tetraédrico 0,225-0,41
4 Planar Quadrada 0,41-0,73
3 Triangular 0,15-0.225
Sitios octaédricos nas redes cristalinas cfc Sitios tetraédricos nas redes cristalinas cfc
e ccc
cfc cfc
maximo de maximo
13 sitios de 8
sitios
ccc
ccc
maximo de
18 sitios maximo
de 24
sitios
Figura 1.45 — Sitios octaédricos e tetraédricos
Tabela 1.14 — Geometrias de coordenagdo em cristais iGnicos
Ndmero df Geometria Relagdo .hm'te ion coordenado Composto
Coordenacao de raios
8 cubica 0,732 Cs, Cl CsCl
6 octaédrica 0,414 Na,Cl / Ti / Al NaCl / TiO, / AlOs
6 prisma trigonal 0,528 Ni NiAs
4 tetraédrica 0,225 F / Zn,S / Be CaF, / ZnS / BeF;
3 Trigonal plana 0,155 0] TiO,

1.5.2.2 FORCA DA LIGACAO IONICA

Como ja vimos, a principal forga que mantém a agregacdo de um cristal idnico é a atracdo eletrostatica,
expressa pela Lei de Coulomb:

F=-212,9*/r?
Assim, devemos esperar que varias propriedades dos cristais idnicos estejam relacionadas as distancias entre
fons e as suas cargas. Um primeiro exemplo pode ser dado pela dureza. Se compararmos compostos i6nicos

mantendo certas caracteristicas constantes, verificamos que, para cargas iguais, a dureza decresce claramente
com o aumento da distancia entre ions. A Figura 1.47 ilustra este fato. Se, pelo contrario, mantivermos
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aproximadamente constante a distancia entre ions, verificamos que a dureza aumenta com a carga, como

ilustra a Figura 1.48.
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~
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R TR R

Coordenacao octaédrica (6:6) —

estrutura NaCl —

‘Coordenacéo (4:4) - blenda e
wurtzita

Nesses compostos a relacdo
entre os raios é maior que
0,414:1. Assim, fica claro que
aqui o tamanho dos ions ndo é o
fato controlador da estabilidade.

Wurizite +hexagonal ZaS)

Estrutura cristalina para
compostos iOnicos com
estequiometria AB;
Coordenagdo  (8:4)__ fluorita
W (Can).

coordenagao 6:3, do rutilo, TiO;

®T Qo

Figura 1.46 — Estruturas cristalinas tipicas para diversas relagGes de coordenagdo

Um segundo exemplo pode ser dado pela temperatura da decomposicdo de carbonatos em oOxidos. Nos
carbonatos, como o anion CO; é muito grande, o raio idnico do cdtion tem pouca influéncia na distancia entre
os ions. Nos 6xidos, pelo contrério, o 4nion O2 é muito pequeno, e o raio ibnico do cation tem grande
influéncia na distancia entre ions. Assim, ao se aumentar o tamanho do cation, temos dois efeitos:

e O carbonato tem uma pequena diminuicdo da forca de agregacao
e (O Oxido tem uma grande diminuicdo da forca de agregacao
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Ou seja, ao se aumentar o tamanho do cation, desfavorece-se a decomposi¢cdo do carbonato em dxido. Em

outras palavras, esta decomposi¢cdo ocorre em temperaturas mais altas. Isto é ilustrado na Figura 1.49.

dureza (Moh)
ey
(%,

MgO

MgO

——0 ——=Mg

dureza (Moh)
=
(¥,

1 4 -
35 - 35 -
3 - 3 -
25 - SrSe  pase 25
2 : : : 2 : : ‘
2 25 3 35 2 25 3 35

distancia (Angstrom) distancia (Angstrom)

Figura 1.47 — Variagdo da dureza na Escala de Moh com a distancia MX (cation-anion) para alguns cristais com estrutura
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1.5.2.3 FUGA DO CARATER IONICO

O modelo de ligagdo i6nica apresentado até aqui ndo discutiu o efeito que um ion pode ter sobre a nuvem

eletronica de seus vizinhos. Um cdtion pequeno, por exemplo, atrai em sua dire¢do a nuvem eletronica de um

anion grande, deformando-a. A este fenbmeno se denomina “polarizacdo” do anion. A configuracdo final se
aproxima daquela de uma ligagdo covalente, em que ha compartilhamento da nuvem eletrénica entre dois
atomos. O aumento do carater covalente da ligagdo idnica resultaem aumento de sua estabilidade e é regido

pelas chamadas “Regras de Fajans”. As duas primeiras sdo intuitivas:
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e O carater covalente aumenta ao diminuir o tamanho ou ao aumentar a carga do cation.
e O carater covalente aumenta ao aumentar o tamanho ou a carga do anion.

A terceira regra é um pouco menos intuitiva:

e Mantidas as demais condig¢des, o carater covalente é menor para ions com configuracdo de gas nobre
do que para os demais.

Arelacdo entre a carga do cdtion e seu raio ibnico é denominada “potencial idnico”. Em vista do fenémeno da
polarizacao, tal denominacdo pode causar alguma confusao, pois um aumento do potencial i6nico conduz a

um aumento do carater covalente (pela primeira Regra de Fajans), ou seja, a uma maior fuga do carater i6nico.

1.5.3 CRISTAIS COVALENTES

Tanto nos cristais metalicos como nos idnicos, a agregacdo é assegurada por forcas eletrostaticas que, como
mencionado, sdo nao-direcionais (ou seja, sua intensidade sé depende da distancia). Nos cristais covalentes,
pelo contrario, as ligagdes sao altamente direcionais, pois elas estdo vinculadas a orbitais moleculares. O
diamante, o silicio e o germanio sdo exemplos de cristais covalentes. Nestas estruturas, o C, o Si e 0 Ge
apresentam quatro orbitais moleculares com angulos de xx graus entre si. Assim, a Unica estrutura possivel é
a mostrada na Figura 1.50. Ela apresenta simetria cibica de face centrada. Da figura, tem-se inicialmente a
impressdao de que a estrutura é mais complicada que a CFC. Contudo, se observarmos um par C-C como o
indicado na figura, verificamos que cada um destes dtomos de carbono obedece a simetria CFC, e portanto o

par obedece a mesma.

Figura 1.50 — Exemplo de
atomo 1 cristal covalente:

diamante
atomo 2

Para ficar mais claro, apresentamos na Figura 1.51 os trés planos superiores do cubo da Figura 1.50, e
indicamos o par de atomos considerado. O dtomo 1 evidentemente obedece a simetria CFC. O dtomo 2
também obedece: para verificar, basta desenhar o seu plano de maneira mais completa, o que é feito na Figura
1.51-b. Pode-se observar que este plano é semelhante ao do topo (e também ao de meia altura) e que,
portanto, estes &tomos de C seguem a simetria CFC.

1.5.4 CRISTAIS FORMADOS POR FORGAS DE VAN DER WAALS E PONTES DE HIDROGENIO

O gelo consiste em moléculas de dgua unidas por pontes de hidrogénio. Na estrutura resultante, entre dois
oxigénios havera um hidrogénio. Ele podera estar em uma das duas situacdes mostradas na Figura 1.52. Se
esquecermos os hidrogénios, a estrutura do gelo é hexagonal, como mostra a Figura 1.53. Cada oxigénio esta
ligado a outros quatro oxigénios, através de quatro hidrogénios. Dois deles estardo ligados a ele por
covaléncia. Havera assim, diversos arranjos possiveis para a estrutura. Cada tetraedro poderd ter seis
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diferentes configuragdes, mostradas na Figura 1.54. Se o arranjo for ordenado, cada oxigénio tera exatamente

duas ligacdes covalentes e duas pontes. No gelo real, contudo, o arranjo é desordenado.
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Figura 1.52 — Posi¢Ges do préton H*

Figura 1.53 — Estrutura do
gelo

Figura 1.54 — Os seis possiveis arranjos na estrutura do gelo
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1.6 FORCAS DE VAN DER WAALS E PONTES DE HIDROGENIO
1.6.1 FORGAS DE VAN DER WAALS

Forgas de Van der Waals sdo forgas de natureza eletrostatica, de fraca intensidade (tipicamente de 1
a 10 kcal/mol), que atuam entre moléculas ou atomos, ou internamente a moléculas. Eles ocorrem entre
atomos e moléculas que possuem orbitais saturados e que, portanto, ndo podem mais formar ligacoes
covalentes. Elas podem operar em distancias onde existe pouco ou nenhum recobrimento eletrénico, mas sua
intensidade decresce muito rapidamente com o aumento da distancia (tipicamente, estas forgas sdo

proporcionais ao raio®). Por este motivo, elas s30 muito sensiveis ao aumento de temperatura, uma vez que

a agitacdo térmica é responsavel por variacdes das distancias entre as moléculas ou atomos. Por este motivo,
usualmente os compostos moleculares apresentam baixos pontos de fusdo, exceto quando suas cadeias sdo
muito longas, como é o caso de inumeros polimeros.

Por ndo estarem vinculadas a geometria dos orbitais, as forcas de Van der Waals tém carater nao
direcional, tal como as ligagcdes puramente iGnicas ou puramente metdlicas. Diferentemente destas, contudo,
apenas em casos especificos elas estdo vinculadas a formacdo de estruturas cristalinas, devido a forma mais
complexa das moléculas.

A natureza dos diferentes tipos de forcas de Van der Waals é ilustrada na Figura 1.55. Duas delas
dependem da polarizacdo de nuvens eletrbnicas:

e Dipolo permanente — dipolo induzido: nesta interacdao, um dipolo permanente induz um dipolo em
uma nuvem eletrénica apolar.

e Forcas de London: nesta interacdo, duas nuvens eletrénicas originalmente apolares induzem uma a
outra durante uma oscilacdo instantanea em sua polarizacao, e se mantém polarizadas.

Outra duas dependem apenas de dipolos permanentes, e portanto sé ocorrem em moléculas polares:

e Dipolo permanente — dipolo permanente.
e Dipolo permanente —ion.

+ =0 &G = e )
&L > & - &= @ O ——
¥ = Y - : -
= ¥ T = & - { '
dipolo - dipolo ion - dipolo
g ¢ 5 5 s 5
. - = o + - o +
3 ¥ =X ° 3
e-
dipolo induzido dipolo - dipolo (forgas de London)

Figura 1.55 — Forgas de Van der Waals

Destas quatro formas de interacdo, as menos intuitivas sdo as Forcas de London. Entretanto, elas sdo
muito importantes, mesmo em compostos polares. A Figura 1.56 ilustra este fato. Para compostos apolares,

como CO, ou pouco polares, como Hl, as Forgcas de London superam em milhares de vezes as demais forgas,
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como esperado. Para os compostos polares, como HBr, HCl ou NHs, as inter¢cdes envolvendo dipolos
permanentes ganham grande expressdo, mas continuam menos importantes que as Forgas de London.

A intensidade das Forcas de London e das interagGes dipolo permanente — dipolo induzido depende
da facilidade de polarizagao das nuvens induzidas. Esta facilidade, denominada “polarizabilidade”, cresce com
o tamanho das nuvens elerénicas. Assim, por exemplo, a temperatura de fusdo dos gases nobres cresce com
seu nimero atdomico, como ilusta a Figura 1.57.

Figura 1.56 — Energias das
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1.6.2 PONTES DE HIDROGENIO

Pontes de hidrogénio sdo ligacGes que se estabelecem entre dtomos que ja estdo ligados a moléculas
através de ligages covalentes. Elas envolvem um préton (H*) razoavelmente livre de elétrons, e um par de

elétrons isolados, pertencentes a um outro atomo. Para estar “razoavelmente livre de elétrons” (ou seja, para
que a densidade eletrénica a seu redor seja pequena), o hidrogénio deve pertencer a uma ligagdo covalente
polar com algum atomo avido por elétrons (X). O par de elétrons isolados, por sua vez, deve pertencer a um

atomo (Y’) que tenha também alguma ligacdo covalente, e que pode ou ndo estar na mesma molécula que o
hidrogénio.
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Usualmente as pontes de hidrogénio sdo representadas por linhas tracejadas (e as covalentes por
linhas cheias): X — H* ----Y". A Figura 1.58 mostra a representacdo de uma ponte de hidrogénio entre duas
moléculas de dgua, no estado sélido. Neste exemplo, X e Y" sdo ambos atomos de oxigénio (teriamos assim a
seguinte representacdo: O'—H* ---- O").

Na Figura 1.58 podem-se observar dois detalhes importantes:

e O préton H da ponte fica aproximadamente sobre a reta que une os dois nucleos de oxigénio de
moléculas diferentes (ou seja, 0 — H* ---- O"formam aproximadamente uma reta no espaco)

e A ponte mantém um angulo determinado com as ligacGes covalentes do oxigénio que contribui com os
elétrons isolados (o da direita, na representagao acima)

Esquematicamente, podemos representar estes dois fatos do seguinte modo (para duas moléculas de
agua unidas por uma ponte de hidrogénio):

Vo Ty

XN
Angulo H*

- - Figura 1.58 — Pontes de
hidrogénio entre duas
moléculas de agua. O

“ u

- sina indica

simplesmente que a

R nuvem é de elétrons, e
‘0"‘ o n&o o nimero de
“ + Hydrogen bond elétrons.

Covalent bond

Um critério para definicdo da existéncia de uma ligacdo por ponte de hidrogénio é que a distancia
entre X e Y™ seja inferior a soma de seus raios de van der Waals?'. No exemplo do gelo, a distincia entre os
dois oxigénios é de 276pm, e a soma de seus raios de van der Waals é 304pm. Em outros compostos, a
distancia O-O pode ser ainda menor (por exemplo, 240pm na Ni-etilmetilglicoxima, e também 240pm no sal
acido do acido cloromaleico).

21 Define-se raio de van der Waals como aquele correspondente a minima distancia entre dois centros de 4tomos na
auséncia de ligacdo quimica.
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Energia das pontes de hidrogénio

A energia das pontes de hidrogénio usualmente é baixa, da ordem de poucas dezenas de klJ/mol,
principalmente quando formada entre moléculas neutras. Por exemplo:

N—H---N 6—17 kJ/mol O—H---N 6 —21 ki/mol
C—H--N 6—17 ki/mol F—H--—-F 29 ki/mol
O—H--S 17 - 21 kJ/mol F—H--—-0 46 kJ/mol

(Dados de B.E.Douglas et al.)

Quando formadas por sistemas ion-molécula, as energias sao maiores.

HOH ----F 98 ki/mol (Dados de N.W.Alcock)
[H30]* ---- OH, 151 kJ/mol
[FHF] 220 kJ/mol ‘

Efeitos das pontes de hidrogénio

a) Aumento de pontos de ebuli¢éio

Mesmo quando suas energias sdo baixas, as pontes de hidrogénio modificam substancialmente as
propriedades dos compostos onde elas existem. Por exemplo, como mostra a Figura 1.59, a 4gua teria um
ponto de ebulicdo da ordem de —100°C se ndo houvesse pontes de hidrogénio unindo suas moléculas no
estado liquido.
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Figura 1.59 — Efeito da ponte de hidrogénio sobre o ponto de ebulicdo da dgua

b) Comportamento azeotropico

Ao misturarmos liquidos que ndo apresentam pontes de hidrogénio fortes quando sozinhos, mas as
apresentam quando agrupados, pode-se observar a forma¢do de um maximo nas curvas de ebuli¢cdo, para
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uma dada proporc¢3o dos liquidos (Figura 1.60). Isto corresponde a um desvio negativo da Lei de Raoult??, ou
seja, a uma interagao mais forte entre moléculas diferentes do que entre moléculas iguais. Em outras misturas
ocorre o fendmeno contrario, ou seja, um desvio positivo da Lei de Raoult, que gera um minimo nas curvas de
ebulicdo. Seria o caso em que pontes de hidrogénio se formam mais facilmente entre moléculas iguais do que
entre moléculas diferentes. Se o desvio for muito intenso, o sistema pode separar-se em duas fases, como no
caso de agua e hidrocarbonetos.

vapor T
T P vapor
Figura 1.60 —
Comportamento azeotrdpico
liquido liquido
Maximo na curva de ebulicdo Minimo na curva de ebuligdo

¢) Solubilidade

Os acucares sdo sollveis em agua devido a formacdo de pontes de hidrogénio com a dgua. Da
mesma maneira, as fortes pontes de hidrogénio formadas entre os ions hidratados e os oxoanions
contribuem para a grande solubilidade dos sais na dgua. Quando um composto organico eletricamente
neutro é razoavelmente sollvel em agua, esta solubilidade se deve a formacdo de pontes de hidrogénio com
a dgua. Por exemplo, C4HsO, pode formar mais pontes do que (CzHs);0. Em decorréncia, o primeiro é
totalmente sollvel em agua, enquanto o segundo dissolve-se apenas moderadamente. Em solventes ndo-
aquosos, as pontes de hidrogénio também podem ter papel importante. Por exemplo, cloroférmio é um
bom solvente de acidos graxos, uma vez que suas ligacdes polares C—H podem formar pontes de
hidrogénio.

d) Aumento de constantes dielétricas

Liquidos que formam pontes de hidrogénio podem apresentar constantes dielétricas muito mais
elevadas que aqueles que ndo as formam. Isto pode ser explicado pela forma¢do de moléculas poliméricas
cujo momento dipolar é maior que o da soma dos mondémeros que as constituem.

Estado de agregacao

Quando ocorrem entre moléculas, as pontes de hidrogénio diminuem a liberdade de movimento entre
as mesmas. Ou seja, as pontes de hidrogénio tendem a transformar gases em liquidos ou sélidos (o que
corresponde a dizer que as pontes elevam os pontos de sublimacdo e de ebulicdo). Assim, ha poucos gases
gue contenham pontes entre moléculas (um exemplo é o HyF3).

Nos solidos formados pela agrega¢do de moléculas, estas ndo perdem suas caracteristicas estruturais
basicas (embora, como veremos adiante, a formagdo de pontes de hidrogénio pode ser vista como a formagdo
de novos orbitais moleculares, em substituicdo a orbitais atémicos originalmente presentes nas moléculas).
Estes sélidos sdo diferentes, portanto, daqueles formados essencialmente por ligacGes metalicas ou idnicas, e
sdo denominados sdlidos moleculares. Eles podem formar cadeias (como no caso do HF, descrito mais
adiante), ou redes planas (acido bédrico, por exemplo), ou redes espaciais (gelo e acido telurico, por exemplo).
(Vide quadro “Estrutura do gelo”)

22 A Lei de Raoult diz que a pressdo total de vapor de uma mistura é uma func3o linear da composi¢do molar: P: = N;Pi°
+ (1 —Ni) P°. Ela é seguida por solugdes ideais, ou seja, solu¢Ges nas quais as moléculas ndo distinguem soluto e
solvente.
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Nos liquidos, as pontes de hidrogénio ndo impedem totalmente o movimento relativo das moléculas,
por existirem em menor quantidade. A grande mobilidade de ions nestes liquidos (por exemplo do ion [H30]%,
gue na realidade vem sendo descrito de modo mais complexo, como [Hs04]*) pode ser explicada pelo fato de
as pontes de hidrogénio se desfazerem e refazerem facilmente.

A importancia das pontes de hidrogénio

As pontes de hidrogénio tém grande importdncia em quimica e biologia. Entre os compostos
organicos, os grupos N-H e O-H formam pontes de hidrogénio em quase todas as moléculas de importancia
biolégica. A dagua— meio bioldgico universal—forma pontes de hidrogénio tanto como doador quanto como
receptor. Estas interacdes dominam as estruturas das proteinas. As partes das cadeias de polipetidios que
ndo possuem doadores ou receptores de pontes de hidrogénio sdo hidrofdbicas (rejeitam a dgua). Outras
partes possuem doadores ou receptores, e sdo hidrofilicas (atraem a agua). As partes hidrofébicas unem-se
entre si através de ligagOes de van der Waals. As partes hidrofilicas tendem a se voltar para fora, circundadas
por um escudo de moléculas de dgua. As pontes de hidrogénio tém ainda papel preponderante na definicao
do cédigo genético, ao agregarem os pares de nucleotideos que tornam complementares as duas cadeias de
DNA (vide quadro). Elas também estdo presentes na celulose, (CsH100s)n, com n valendo de 100 a 800, que
constitui o tecido de sustentacdo e a membrana das células nos vegetais.

No campo da nanotecnologia, as pontes de hidrogénio sdo importantes como formadoras dos
clatratos, compostos cuja estrutura aberta “aprisiona” 4tomos ou moléculas.

As pontes de hidrogénio, como ja mencionado, tém também papel importante na definicdo de
estruturas cristalinas, ao afetar as solubilidade de compostos na agua e em outros solventes, ao criar
azeotrdpicos, ao aumentar pontos de fusdo e ebulicdo, etc. Elas podem estar presentes também em materiais
cerdmicos, como no exemplo do quadro “Ferroelétricos com pontes de hidrogénio”.
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