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Introducao

e Sistemas no universo tendem a buscar a
situacao de maior estabilidade;

e Os atomos raramente sao encontrados em
forma isolada;

A grande maioria dos atomos € encontrada
sob forma combinada.

Atomos isolados constituem-se em entidades
com alta energia*

* Excecao feita aos gases nobres.



Introducao

* A busca por uma configuracao estavel — A regra
do octeto.

« Como os atomos podem atingir este tipo de
configuracao:
— Perdendo;
— Recebendo;
— Compartilhando.

 Apenas 0s elétrons mais externos se envolvem
neste processo.

A forma como os elementos atingem a configuracao
mais estavel define o tipo de ligacao.
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Eletronegatividade na TP

Atracao dos atomos pelos elétrons de
uma ligacao
Electronegativity Trends in Periodic Table
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Electronegativity increases from hottom to top in a column.
Electronegativity increases from left to right across a group.



Ligacdes quimicas

* A eletronegatividade dos elementos
guimicos envolvidos nos diferentes
compostos/materiais define o tipo de
ligacao que sera formada.

* Tipos de ligacao:
— lonicas;
— Covalentes;
— Metalicas.

Poucas ligacdoes sao 100% ionicas,
covalentes ou metalicas




Transicoes entre ligacoes

Metalicas
Li
Ag Na,Bi
Sn Na,Sb
AS NasAs
Te Na,P
S NasN

l, CIF OF, NF, CCl, BF,BeF, Na,O

F, IF, Sk, PF, SiF, AlF; MgF, CsF
Covalentes lOonicas

v



Tipos de arranjos formados nas
ligacoes

* Moléculas:
— Quantidade de atomos definida;
— Geometria definida;
— LigacOes covalentes entre os atomos - FORTES;
— InteracoOes por forcas secundarias - FRACAS.

» Cristais:
— Principalmente ligacdes metélicas e i0nicas;

— Formam arranjos tridimensionais — numero
muito grande de atomos;

— Cristals moleculares. 8



Teoria de Ligacao de Valéncia
Os elétrons em torno do nucleo — O modelo de Bohr

hucleus

. _rBlectron orbits

=z

greater distance

-1Z.6eY P from nucleus

1992 Encyclopaedia Britannica, Inc.

—Elétron é visto como particula em movimento circular em torno
do nucleo;

—A energia de um elétron é quantizada,;

—Quando um elétron se move de um nivel de energia para outro

ocorre emissao/absorcao de energia em valores determinados.
9

Prémio Nobel de Fisica em 1922




Refinamentos na teoria de Bohr

Experiéncias com difracdo — Evidenciaram a natureza ondulatoria do
elétron.

Experimentos com fotoelétrons — Evidenciaram energias diferentes
para elétrons de um mesmo nivel de energia.

Fisica Quantica

Nao se consegue determinar qual é a trajetéria de um
elétron;

Os elétrons estao em continuo movimento e em
constante interacao eletrostatica com outras cargas;

A cada instante elétrons possuem diferentes energia
cinética, associada a sua velocidade, e energia
potencial, associada a sua posicao,

A energia do eléetron é guantizada (como no modelo de

Bohr) —restrita a alguns valores permitidos. -



Schrodinger (1926)

Prémio Nobel de Fisica em 1933

Aplicacéo dos principios da mecanica ondulatoria
para definir a estrutura eletronica dos atomos e a
forma dos orbitais ocupados pelos elétrons.

Descreve 0 elétron como uma onda e ndo como uma
particula — evidenciado pelos experimentos de
difracao.

Eletrons se deslocam no espaco segundo uma
trajetdria definida por uma funcao de onda (¥).

Resolucao da equacao de Schrodinger para atomos
Isolados — descreve a probabilidade de se encontrar
um elétron em um dado ponto do espaco — ORBITAL.
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Modelo de Schrodinger (1926)

« Orbital - Regiao do espaco onde o elétron passa 95%
de seu tempo (probabilidade).

 As funcOes de onda sao quantizadas — um orbital é
definido pelos trés numeros quanticos do elétron:
 NUumero quantico principal (n) —tamanho do orbital;

« NUmero quantico secundario ou angular (I) — forma do
orbital;

 NUmero quantico magnético (m) — orientacao do orbital.
 Valores assumidos pelos niumeros quanticos:

- n-1,2,3, ... (nivel -tamanho)

« |-0,1,2,..,(n-1) (subnivel —forma)

e m--l,..,0,.. + (orbital — orientacao)

Cada orbital atomico pode ser definido
Inequivocamente pelos trés numeros quantlcos




Orbitais atbmicos e as camadas
eletronicas

n | m Simbolo
1 0 0 1s
2 0 0 2S
2 1 -1, 0, +1 2P
3 0 0 3s
3 1 -1,0, +1 3p
3 2 -2,-1,0, +1, +2 3d
4 0 0 4s
4 1 -1, 0, +1 4p
4 2 -2,-1,0, +1, +2 4d
4 3 -3,-2,-1,0, +1, +2, +3 41:
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Regioes de probabilidade definidas pela resolucao
da equacao de Schrodinger (95%)

Os orbitais “s”

Simetria esférica - probabilidade depende apenas da
distancia daregiao considerada até o centro do atomo

Tamanho da esfera e numero de maximos da distribuicao de
g p ~ . . . 4
probabilidades crescem com 0 humero guantico prmcnpa]I (n)




Regioes de probabilidade definidas pela resolucao
da equacao de Schrodinger (95%)

Os orbitais “2p”

Direcionais - distribuicao de probabilidades depende da
distancia ao centro e da direcao no espaco.
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Regioes de probabilidade definidas pela resolucao
da equacao de Schrodinger (95%)
Os orbitais “3p”

Duas regides de probabilidade simétricas em relagao ao
plano que passa pelo nucleo e que possuem simetria de
rotacéao em relagcédo ao eixo perpendicular a este.




Regioes de probabilidade definidas pela resolucao
da equacao de Schrodinger (95%)
Os orbitais “3d”

—




Alguns aspectos importantes

Cada orbital atomico pode conter no maximo dois
elétrons - Principio de exclusao de Pauli (numero
qguantico spin (m.)). Nobel de fisica em 1945. Nao
ha em um atomo dois elétrons com 0s quatro
numero guanticos iguais!

Regra de Hund para distribuicao eletronica de
orbitais com a mesma energia — 0s eléetrons
ocupam orbitais individualmente sempre que
possivel. A

T2 2p°

A sequéncia dos niveis S
energeticos - Linus Pauling; e e

52, 5p%. 5410 " 5¢M

Os elétrons ocupam primeiro 0S = s o
orbitais de mais baixa energia. e 18



Distribuicao espacial dos atomos:
CRISTAIS

Estruturas tridimensionais organizadas.

Compostos metalicos e i0nicos:
— Metalicos —todos os atomos sao iguais;

— ldnicos — composto por cations e anions — balanco
entre cargas positivas e negativas
(eletroneutralidade).

As unidades minimas se repetem
iIndefinidamente nas trés direcoes do espaco.

As dimensoOes de um cristal tipico podem
variar de alguns micrometros a dezenas de
micrometros — alguns cristais podem ser
maiores.

Cristais moleculares. 1o



Cristails

 Admitimos gue 0S atomos ou ions sao
esferas rigidas.

 NUmero de coordenacao — numero de
Vizinhos mais proximos:

— Depende do arranjo cristalino assumido pelos
atomos.

— Depende de fatores geomeétricos.

 Estruturas cristalinas mais comuns — CCC,
CFC e HC.

20



Cubico de Corpo Centrado - CCC

B .!i,_._! Y T

 Numero de coordenacao - 8.
 Numero de atomos por célula unitaria - 2.
« Fator de empacotamento — 0,68.

 Calculo da densidade — massa dos atomos em uma célula
unitaria/volume da célula unitaria.

‘Relacao entre o raio atomico (r) e o parametro de rede (a) -
aV3

4 21



Construcao do cristal CCC

22



Cubica de Face Centrada - CFC

CELULA

EMPILHAMENTO

23



Cubica de Face Centrada - CFC

LB

« Numero de atomos por célula unitaria - 4.

« NUmero de coordenacao - 12.

e Fator de empacotamento — 0,74.

 Calculo da densidade — massa dos atomos em uma célula
unitaria/volume da célula unitaria.

* Relacao entre o raio atomico (r) e o parametro de rede (a) -
a2 24
4



Construcao do Cristal CFC
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Hexagonal Compacto - HC

 Numero de coordenacéao - 12.
* NUmero de atomos por célula unitaria - 2.
* Fator de empacotamento — 0,74.

 Calculo da densidade - massa dos atomos em uma célula

unitaria/volume da célula unitaria.
26




Construcao do cristal HC

27



Diferenciando o CFC do HC

CFC HC




O calculo da densidade dos cristais

Massa da célula unitaria/volume da célula unitaria

CCC 2 M __2M,
_ massa da célula unitaria (2 atomos) 0= VA oy P ARV
p= volume da célula unitaria (a?) al’.N A (ﬁj N,
Numero de Avogadro = 6,02 x 1023
CFC N 4M,
’ iy s s , . A IO _ 3
massa da célula unitaria (4 atomos) 0= AR
P = volume da célula unitaria (a3) 3 N —— | .N
AN J2)
HC
. . M,
massa da célula unitaria (6 (— 4/ NA))
p =

volume da célula unitaria (6 x a? @x C)

a=2R c = 4RV6/3

c/la=1,633




Cristals moleculares

Diamante

a stack of layers:

I about 2.5d

Grafite

Silica

30



Ligacoes covalentes

31



Ligacoes covalentes

Caracteristicas:

v Forma compostos moleculares;
v’ Compartilhamento de elétrons;
v Nao metais (elevada AE e eletronegatividade)
v Ligacado altamente direcional;
v Elevada energia de ligacéo;
v Fortes interacdes intermoleculares;
v Interacdes fracas com outras moléculas;
v' As moléculas possuem geometria definida;
v Formam substancias ndo condutoras (algumas raras excecdes);
v Raramente formam cristais quando solidificados (excecodes).

v  Estado fisico depende do tamanho das moléculas.

32
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Ligacoes covalentes

O

¥
- A —
o o --"{:{:_._;:,,_—r- -...-"l

| Grafite [ Diamante ,
| |
Cristais ou redes covalentes

- Solido de baixa dureza; - Solido mais duro;

- Densidade — 2,26 g/cm?3 - Densidade - 3,51 g/cm?3
- Angulo da ligacdo — 120° - Angulo da ligagdo = 109°
- Conducéo térmica — nao - Conducao térmica — sim
- Conducaéo elétrica - sim - Conducaéo elétrica - néao

34



FORMACAO DA LIGACAO COVALENTE

Attractive

Repulsive

Electron cloud

Nucleus

(HH) (too close)

A ligacao por covaléncia
de 1 mol de H, libera 436
kJ/mol

Bond length Internuclear ——~
(74 pm) distance

A combinacao aditiva de
dois orbitais atbmicos 1s + g
leva a uma condicao de 3

menor energia.




LIGACOES COVALENTES

=Compartilhamento de elétrons.
=Os orbitais atdbmicos se sobrepdem.
*Formam-se orbitais moleculares.

»Aumenta a probabilidade de encontrar os elétrons entre os nucleos.

A o-orbital formation from two p-orbitals



FORCA DA LIGACAO COVALENTE

» Energias de dissociacao de ligacdes covalentes:

H, — 424 kJ/mol N, — 932 kJ/mol SiH - 318 kJ/mol
N, — 932 kJ/mol O, — 484 kJ/mol PH - 322 kJ/mol
O, — 484 kJ/mol F, - 146 kJ/mol SH - 338 kJ/mol
CO - 1062 kJ/mol HCI — 419 kJ/mol

F, - 146 kJ/mol
Cl, — 230 kJ/mol
Br, — 181 kJ/mol
|, = 139 kJ/mol

= Energias de dissociacao de ligacdo meédia (kJ/mol)
C-H (412); C-C (348); C=C (612); C=C (837); C-0O (360); C=0 (743)

gquando diminui o raio atdmico.

A energia de ligacao cresce quando a multiplicidade da ligacdo aumenta, e

37




LIGACAO COVALENTE - POLARIDADE

As ligacOes covalentes podem ser polares ou apolares

Cl:Cl A nonpolar covalent bond ( ‘__‘

v'Nao polar — os elétrons sdo compartilhados igualmente
entre os atomos

*H—CI®~ ®
[H &)
LA polar covalent bond. - ’ |

The bonding electrons are attracted
more strongly by Cl than by H.

v Polar — densidade eletrénica deslocada para o atomo mgais
eletronegativo.



POLARIDADE - MOMENTO DE DIPOLO

» Todas as moléculas diatdmicas formadas por atomos diferentes sao
polares;

» Moléculas diatdmicas homonucleares sao apolares;

= Para moléculas poliatdmicas a geometria das mesmas é fundamental
para determinar a polaridade.

Percentagem de carater ionico

» Duas cargas pontuais separadas pela distancia de 1A =4,8D.
» HF — distancia internuclear = 0,9171 A.

= HF 100% idnico = 4,4 D (0,9171 x 4,8).

» Momento de dipolo experimental = 1,91 D.

= Percentagem de carater ibnico =43 % (1,91/4,4).

HCl =1,275A; 1,03 D (21%) HBr = 1,413 A; 0,78 D (11,5%)
H,O0=1,85D NH; =1,49 D CO,=0 SO,=161D

Momento de dipolo aumenta com a diferenca entre as eletronegatividades
e com a distancia entre os atomos (comprimento da ligacéao)




TIPOS DE LIGACOES COVALENTES

» Por aproximacao frontal dos orbitais atdmicos:

 LigacOes o

" Os.s Osp Opp

» Forma ligacdes fortes.

= Atomos podem girar em torno do eixo da ligacao.

= Ndo apresentam plano nodal no eixo internuclear.

= Apresentam simetria cilindrica em torno do eixo de ligacéo.

» Todas as ligacdes covalentes simples sdo sigma.

» Por aproximacao lateral dos orbitais atdmicos:

 Ligacoes 1T

® Sao formadas entre atomos que ja possuem ligacéo o.

» Orbitais “s” ndao formam ligagodes pi.

» S&0 mais fracas que as ligacoes o.

= Nao permitem rotacdo dos atomos em torno do eixo internuclear.

» Possuem um plano nodal no eixo internuclear.

40




TIPOS DE LIGACOES COVALENTES

C-Co bond)

41
http://socratic.org/questions/how-do-you-count-sigma-and-pi-bonds



TIPOS DE LIGACOES COVALENTES

A o bond

42
http://socratic.org/questions/how-do-you-count-sigma-and-pi-bonds



HIBRIDIZACAO

« Evidéncias experimentais para o atomo de C no metano
(CHy,):

v' Todas as ligacdes sao idénticas (mesma forca) — 99,4 kcal/mol;

v’ Comprimento da ligacao: 1,093 A

v' Todos os angulos de ligacao séo iguais a 109,5° - configuracao
tetraédrica da molécula.

Essas evidéncias experimentais nao podem ser explicadas
pelo modelo de distribuicdo de elétrons em orbitais atomicos
adotado até o presente!!

C atom: Nr T T

S P P P

43



HIBRIDIZACAO

= Mistura de orbitais atdmicos (OA) com energias semelhantes, dando
origem a novos OA com valores intermediarios de energia em relacéo
aos originais.

= A teoria da hibridizacdo atende adequadamente as evidéncias de

geometria molecular e forgas de ligacéo adquiridas experimentalmente

sp> Hybrid Orbitals in CH,

Tetrahedral geometry is achieved using four
sp3 hybrid orbitals.

C atom:

Promotion:

Hybridization:

Iy

1

1

P

P

|

S

t
p

1
p

P
|
P

|

I

|

t

sp? sp? sp? sp?

44



ORBITAIS HIBRIDOS sp3

5

Copyright 1998 Jian Shen



sp3 hybridization and bond directionalit

» v

Chem547, Supramolecular Chemistry, Rice, 2006




HIBRIDIZACAO

= Serdo formados tantos orbitais hibridos quantos forem os OA
puros que se envolveram no processo.

sOs orbitais hibridos sao formados de maneira a minimizar a
energia da molécula.

= Alguns OA podem permanecer na forma pura.
» Orbitais hibridos s0 participam de ligacdes sigma.

» LigacOes podem ser realizadas com outro OA hibrido ou com um

OA puro.
o)+ OO
o)
o

47



ORBITAIS HIBRIDOS sp2

» A molécula de BF,
sp? Hybrid Orbitals in BF,

Trigonal planar geometry is achieved using
three sp? hybrid orbitals.

B atom: N T
S P P P

Promotion: T T T
S P P P

Hybridization: |1 | 111 b
sp? sp? sp? .

Um atomo de carbono que realiza dupla ligacdo também apresgnta
hibridizacao sp?




ORBITAIS HIBRIDOS sp2

Copyright 1998 Jian Shen

Molécula
planar

49




ORBITAIS HIBRIDOS sp

= Amolécula de BeCl, ou BeH,
sp Hybrid Orbitals in BekF,

Linear geometry is achieved using two sp
hybrid orbitals. two single bonds which make two electron clouds

Be atom: Tsl s @ —.— @

linear with 150 degree bond angle

Promotion: T T
s p pp 80
T i
Hybridization: t i1 .S_'/“;_
PSP P P |7 linear

Um atomo de carbono que realiza tripla ligacao também apresgnta
hibridizacao sp



ORBITAIS HIBRIDOS sp

Molécula
linear

BeCl,

51



Hibridizacao de OA que nao formam ligacoes

= Uma comparacao entre as moleculas de H,O (105°), NH,

(107°) e CH, (109,5°).

Distribuicao eletronica na
Ultima camada do atomo
central de O:

44ttt
2s 2p

A simples sobreposicao dos
orbitais sugere que o angulo
entre as ligacoes € de 90°.
Porem experimentalmente
verifica-se que este angulo é de
104,45°!11]

A hibridizacao dos OA do Oxigénio pode explicar oS
resultados experimentais encontrados...




HIBRIDIZACAO - OA que n&o formam ligacdes

II{ <\109.5°
.C—

H'/ H
H

- Carbono - os quatro hibridos
sp? formam ligacdes (o)

o

- Oxigénio — apenas dois hibridos
sp? formam ligacdes (o);

- Dois orbitais hibridos abrigam dois
pares de elétrons isolados (nao
ligamstes).

- Nitrogénio — apenas trés hibridos '
sp? formam ligacdes (o);

-N—
- Um orbital hibrido abriga um par| H ¢ v

de elétrons isolados (nao ligante) ng_/(

107°

A
1045° % H




HIBRIDIZACAO E GEOMETRIA MOLECULAR

sp Sp?

Geometrias mais
complexas podem ser
explicadas incluindo

orbitais “d” na
hibridizacdo — NAO
IREMOS ABORDAR

Sp3 =

‘Trigonal plana

Linear

Tetraédrica

54




REGRAS DE HIBRIDIZACAO

Envolve apenas os elétrons de valéncia;

Fusdo de OA de um unico atomo;
Sao fundidos orbitais com energias semelhantes;

O ndmero de OA misturados é igual ao numero de hibridos formados;

a kr WD PE

A distribuicao dos elétrons nos hibridos é feita ap0s os orbitais serem
misturados (elétrons ndo sao misturados);

6. Na distribuicao eletronica obedece-se os principios de exclusao de Pauli e a
regra de Hund,

7. Os hibridos diferem entre si na orientacao no espagco e possuem energias
semelhantes;

8. OA “s” comunicam apenas tamanho aos hibridos;

9. As propriedades direcionais dos hibridos sao conferidas pelos OA que sao
direcionais (“p” ou “d”);

10.A hibridizacao a ser adotada pelo atomo dependera da geometria da molécula
da qual o mesmo participara;

11.Orbitais hibridos nao formam ligagoes “pi”. 55



TEORIA DOS ORBITAIS MOLECULARES

= A combinacao de dois orbitais atomicos da origem a dois
orbitais moleculares:

 Um orbital de menor energia - ligante (MAIS INTUITIVO)

 Um orbital de maior energia — antiligante.

OML — combinacao aditiva
(interferéncia construtiva
das funcdes de onda)

OMAL - combinacéo nao
aditiva (interferéncia
destrutiva das funcoes de
onda)

56



OM — MOLECULA DE H,

o " antibonding
molecular orbital

- .
-~ '-..

1s atomic orbital

+ on atom 2

¢ bonding
molecular orbital

57



OCUPACAO DOS OM

c MO c MO
The H,™ ion The He, "molecule”

(a) (b)

Nao existe ganho energético, logo, a molécula de He, ngo
existe.




FORMACAO DOS OM

= A combinacao de dois OA da origem a dois OM:

« OML - com menor energia que os OA de origem.
« OMAL — com maior energia que os OA de origem.

= Os eletrons ocuparao sempre os orbitais de menor energia
gue estiverem disponiveis.

= O numero de OM formados em uma moléecula sera igual ao
numero de OA que se combinaram para formar ligacdes
(nao importa se “pi” ou “sigma”).

Generalizando podemos dizer que a
combinacao de “N” OA da origem a “N”
OM: N/2 ligantes e N/2 antiligantes *




TEORIA DOS ORBITAIS MOLECULARES

= Orbitais moleculares p — ligantes e antiligantes.

Node

n*zp‘ é ( )
'\_\‘*.\‘ |

(a)

60



TEORIA DOS ORBITAIS MOLECULARES

= Orbitais moleculares para os elementos do 2° periodo

- - - 0* 6 - - -
\ 2 . \
F yl—— - P+ <—Antibonding—> *Zp [ j——
'l' s |‘ 2}7 T 2}]': \‘
2 ¢ 3 2p
“‘ ‘ --_-’ n‘)}} 5 - ',;
e -<— Bonding — '
—— e ———' ')p -.._.____.'
- = — 25 *+=——Antibonding =———> 0%, ,~- ==-
25 m— e 25 25 m— e 25
--—--”'075 < Bonding —— O, o T—
Atomic orbitals Molecular Atomic orbitals Atomic orbitals Molecular Atomic orbitals
on atom 1 orbitals on atom 2 on atom 1 orbitals on atom 2
(a) N2 (b) O2 and F2
Wi, 23
\ 9"1_ » :i.‘
‘: 4
'~ O

Posicao o,p diferentes nos dois diagramas! .52




TEORIA DOS ORBITAIS MOLECULARES

= Orbitais moleculares para os elementos do 2° periodo

e, — [

* e = *
n 2p R 2p | |

* %_ _1_*_ ~— Antibonding
2p
% oM o M w
! 4*_ 4# K _H_ * -«— Bonding
m, o, o, -H-
<p ap 2p
Oy '*‘*' Oy 'H' 0y % - Bonding
1

Bond order: 3 2
Magnetic behavior: Diamagnetic Paramagnetic Diamagnetic

@ N, (b) O, (0 F,

A teoria dos OMs pode prever propriedades
magneéticas
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TEORIA DOS ORBITAIS MOLECULARES

Conte o numero de OA de valéncia dos atomos envolvidos na ligacéo.
Crie o diagrama de energia dos OM (N(OM) = N(OA)).

Os elétrons sdo acomodados inicialmente nos OM de menor energia.

Obedeca ao principio de excluséo de Pauli (dois elétrons por OM).

a k~ WD PF

Se mais de um OM tiver a mesma energia, os elétrons irdo ocupa-los 1
a 1 adotando spins paralelos (regra de Hund).

Distribuicdo eletronica segundo a teoria dos OMs - O, (16 e)

x. %X O,

O O O,: O,, O,, X

n
1s 1s2 2 pr

2p;

Ordem de ligacao

Fornece o numero de pares de elétrons compartilhados entre os atomos.

OL (BO) = % (elétrons ligantes — elétrons
antiligantes)




ORDEM DE LIGACAO

- Medida da forca de ligacao e da estabilidade molecular.

-Se o n° de eléetrons nos OML > n°de elétrons nos
OMAL, a moléecula ou ion pode ser predita como estavel.

Uma ordem de ligacao elevada indica alta energia de
ligacao e comprimento de ligacao curto.

Considere: H,*,H,,He,* ,He,
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Diatdmicos do 1° periodo — moléculas e ions

BEE

Magnetismo Dia- Para- Para-
Ordem de 1 Z. % 0
ligacao
~ Energia de
ligagao (kJ/mol) 436 225 251 —
Comprimento
ligacéao (pm) 74 106 108 —
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OM FORMADOS A PARTIR DE ORBITAIS “p”

A

P
/ \
/ * \
//_n2p_\\
2p /- N2p
___1;\\ i //;\___
NN 2Py
\ /
\ /
\ GZD /

Os orbitais p que se aproximam lateralmente nao se
desdobram em niveis, assim como 0s orbitais “s”, por
causa da fraca sobreposicao

]9)




Configuracao eletronica para B,:

E 424" Configuragéo simplificada
624{ (625)2(625*)2(n2p)2
2s —<: v \/7_ 25
AN Y
K;

(0] 25 67



MOLECULAS DIATOMICAS DO SEGUNDO PERIODO

% Diferenca no
E :—Q-e-p—\ desdobramento
/ %« \
/ 2p—\\
Iy \\
/4
—_—— I 5\ W —
2 \ ‘—G%p—’ / 2
P~ / P
\—Tlrp
GZp
*
% Gos
Gos / \
P ~ / \
— S— — N
ZASES s 2S 2S T N s~ 2S
\ / \ /
\ / \ /




Determine a ordem de ligacao de cada uma das seguintes

especies:

12e- 0,; O.L = (8-4)2 = 2

11e-O,*: O.L. = (8-3)/2 = 2.5
13e-O0,7: O.L. =(8-5)/2 = 1.5

14e- 0, O.L. =(8-6)/2 =1
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Oxido nitrico (NO) 11 e-

G2 —
Top™ 4 —
O A
To RN
0-23* %
Gos %

Ligacao ? B

Ordem de 8—3 25

Molécula é estavel e
paramagnética.

Resultado experimental confirmal

NO*e CN- ?7? 70



