Ligacoes covalentes

Modelinho simplificado: sera que da conta de explicar tudo?



Ligacao Covalente

« Caracteristicas D OV — @

Aproximacéao de dois atomos,

podendo serem iguais e | ° @
1s 15 " £

Sobreposicao de orbitais i moleculs

atdbmicos semipreenchidos, \

gerando orbitais moleculares e ”
: , Formam-se moléculas

compartilhamento de eletrons

Alta energia de ligacao — varia entre

100 e 200 kcal/mol de ligacoes

}’[H 3 (too close)

Diagrama de energia na
aproximacao de dois atomos

A ligacao covalente leva o
ligados a um estado de

S menor energia, portanto de

Internuclear ——>-

distance maior estabilidade



Caracteristicas de compostos
covalentes

Ligacé&o direcional por
exceléncia

Moléculas
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Water, H,O Ammonia, NH, Methane, CH,

Podem ser polares ou apolares

...
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lonic Polar covalent lar ¢o
(full charges) (partial charges)

ORBITAIS MOLECULARES LIGANTES E
ANTILIGANTES
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Angulo de ligacdo

bem definido

Angulo de ligacéo real
explicado pela hibridizacao
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Carbon:
excited-state electron
conhguration
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Carbon:
excited-state electron
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Carbon:
spr'-hybridized
configuration



Caracteristicas de compostos

covalentes
» Cristais ou redes covalentes ;920 ceclona

por exceléncia

Angulo de ligagéo
Elevadissima. entre atomos, bem
energia de definido
ligacao!!

Diamante - alta dureza e baixa
condutividade elétrica

Estrutura

511 produgdo de mina _— cristalina cfc de Nanotubos
[ Tp delaps, cadinhos e 61601 de moléculas de de carbono
O lubrificantes fulereno C60 fulereno

Grafita — € condutora e

4
tem brilho



Forca da ligacao covalente

» Energias de dissociacao de ligacoes covalentes:

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

A energia de ligacéo cresce quando a multiplicidade da ligagcdo aumenta, e

guando diminui o raio atdmico. -




FORMACAO DA LIGACAO COVALENTE

Attractive

.

Repulsive Wi

Electron cloud

Nucleus

A combinacéao aditiva de
dois orbitais atomicos 1s
leva a uma condicao de
menor energia.

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

| : | | . |
Bond length Internuclear ——
(74 pm) distance




LIGACOES COVALENTES

Teoria da ligacao de valéncia

»Os orbitais atomicos semipreenchidos se aproximam e se
sobrepdem.

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

=Compartilhamento de elétrons.

=Obediéncia aregra do octeto nas ligacdes covalentes: com o
compartilhamento, os atomos ficam com dois ou oito e- na ultima
camada.

A o-orbital formation from two p-orbitals



Teoria da ligacao de valéncia

H, molecule

\\Fq ; OF\) — \\Fon\)
2p 2p

Q@ r9o-@ @

1s 3p HCI molecule

Ligam-se atomos iguais ou de eletronegatividades proximas



Estruturas de Lewis — atomos com configuracdo de gas nobre
com o compartilhamento ou com ligacao dativa

Em alguns casos, podem ser usadas ligacées multiplas para dar ao
atomo a2 configuragdo de gas nobre. Exemplos:

Eteno (CaHa): H H Etino (C;H3):

H

Lembrar que SEMPRE é preciso saber como os dtomos est3o conectados
entre si para poder escrever as estruturas de Lewis. Por exemplo:

A estrutura do acido nitrico é

o
& ,

H—O—N~
. L

.0

L]

Excecdes a Regra do Octeto

Elementos do segundo pericdo da tabela periddica podem ter um maxime de
quatro ligagtes:
+ possuem somente orbitais 2s e 2p

Regra do octeto € valida para os elementos acima. Excecbes: zlguns compostos
de berilic e de boro. Exemplo:

£}

Boro: 6 elétrons de valéncia
. F-'f ‘:-F .

Elementos do terceiro periodo, e além desse, t8m orbitais d que podem ser
usados parza ligacac. Assim eles podem formar mais que quatro ligacdes
covalentes., Exemplos:

PCls: _-d.:fj: >re i:F;.ii:-: F: 23
Sh-gi: 2 d?sp
dsp? e Fopaks

Foasforo: 10 elétrons Enxofre: 12 elétrons




Tipos de ligacOes covalentes

= Por aproximacéao e recobrimento frontal dos orbitais atdbmicos:

 LigacOes o “+“::>

" Os.s Osp Opp

= Forma ligacgdes fortes.

= Atomos podem rotacionar em torno do eixo da ligac&o.

= Nao apresentam plano nodal no eixo internuclear.

= Apresentam simetria cilindrica em torno do eixo de ligacao.

= Todas as ligacdes covalentes simples sdo sigma.

= Por aproximacéao e recobrimento lateral dos orbitais atbmicgs.

® S4o formadas entre atomos que ja possuem ligacéao o.

» Orbitais “s” nao formam ligagoes pi.
» S840 mais fracas que as ligacdes o.
* N&o permitem rotacdo dos atomos em torno do eixo internuclear.

10
» Possuem um plano nodal no eixo internuclear.




Teoria dos orbitals moleculares —
Orbitais ligantes e antiligantes

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

« Um orbital de menor energia — ligante (ja estudado)

 Um orbital de maior energia — antiligante.

Orbitais atbmicos s ligante
OML - combinacéao aditiva
+ PR (interferéncia construtiva
das funcdes de onda)
Antiligante
Node

OMAL — combinacédo néao
aditiva (interferéncia
destrutiva das funcdes de
onda)

|
|
|
|
—_— ﬁ
|
|
|
|
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orbitais moleculares o

SUBTRACAO x

C,, antiligante

o@ @o

S EID.°

o,, ligante

ADICAO
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Orbitais moleculares a partir de orbitais atbmicos p

Orbitais moleculares o

Node
|

|
| 4\
|
|
|
|
|

Orbitais atomicos p,

“+“

antiligante

ligante

3@ . .
Orbitais moleculares q
Node

3;3 Antiligante
8 ligante

Orbitais atdmicos p,

z+e

(b)
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OMs

* Orbitais moleculares § — ligantes e antiligantes

N!de

GH”D.:C‘.
>0 00 | A
| Y

oy, C'\"'-“"J

(a) (b)

o

Z
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a
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s
-
b

E
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Orbitais moleculares 1

SUBTRACAO m,, antiligante

Q

9,

O
O
> m,, ligante

+

ADICAO




OMs

= A combinacéo de dois OAs da origem a dois OMs:
* OML - com menor energia que os OAs de origem.
* OMAL — com maior energia que os OAs de origem.

= Os elétrons ocuparao sempre o0s orbitais de menor
energia que estiverem disponiveis.

= O numero de OMs formados em uma molécula sera
Igual ao numero de OAs que se combinaram para
formar ligacoes (nao importa se “pi” ou “sigma”).

Generalizando podemos dizer que a combinacao de
“N” OAs da origem a “N” OMs: N/2 ligantes e N/2
antiligantes




OMs — molécula de H,

c* antibonding
molecular orbital

5

/
’
s

1s atomic orbital .~ 1s atomic orbital

on atom 1 - .4_ on atom 2

o bonding
molecular orbital

17



c MO
The H,™ ion

(@)

OMs

c MO
The He, “molecule”

(b)

18



. 2 *)2
HeZ' (0-15) (615 ) A molécula de He, néo
€ uma espécie estavel

He He, ~ He
e .
Gis
! 4 ¢I A Y E
/ K N
/ \
E / \
1s —(\ /3?— 1s
\ ,
\\ 4| //
| v
Gls

O efeito ligante de (G,)? é cancelado pelo efeito

antiligante do (615*)? "



Teoria dos orbitals moleculares

Conte o numero de OAs de valéncia dos atomos envolvidos na ligacao.
Crie o diagrama de energia dos OMs (OMs = OAs).
Os elétrons sao acomodados inicialmente nos OMs de menor energia.

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

a bk w0 N PRF

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

Distribuicao eletronica segundo a teoria dos OMs - O,

* * * * *

o, O O o) O 7T 7T T 7T O
1s 1sk 2S 2S% 2p 2py 2p, 2Dy * 2p; % 2p %

c,o0,0, 0,0, 7%, 7%, % T O
1s 1s 25 25 2P 2py 2p; 2py 2p, 2p

Ordem de ligacao
Fornece o numero de pares de elétrons compartilhados entre os atomos

situados em orbitais ligantes e que caracterizam a formacéao de espécies
estaveis.

OL =7 (elétrons ligantes — elétrons antiligantes) 2o




ORDEM DE LIGACAO

Uma medida da forca de ligacao e da estabilidade molecular.

Se 0 n0. de elétrons nos ligantes > nO0. de elétrons nos
antiligantes, a molécula pode ser predita como estavel

Ordem_ 4/ & NO, elétrons _ NO. elétrons }
Iiga(;éio_ ligantes(n)) antiligantes (n,)

= 1/2(n;-ny)

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

Considere H,*,H,,He,* He,..........

21



Diatomicos do 1°. periodo - moléculas e ions

oo | — | — |+
s e s A 12
Magnetismo Dia- Para- Para- —
Ordem de 1 % Y5 0
ligacao
Energia de
ligacao (kJ/mol) 436 225 251 —
Comprimento
ligacao (pm) 74 106 108 —

22




O.M formados por orbitais p

/ \
/ * \
’ Top R
/ \
_2p_, N 2P
v 7
\\ ~_ TEZD 2 //
\ /
\ /
\ 0-20 /

Os orbitais m que se aproximam lateralmente néao se
desdobram em niveis como 0s orbitais o por
causa da fraca sobreposicao

23



Configuracao eletronica para B,:

(0-15)2(0-15*)2(0-25)2(0-25*)2(752p)2

A
Cop”
/ L
! T \ -
, 2p \ B is [He] 2s22p?
/1, W\
1y \\
ly \
— O}~
2P \ / 2p
\ TC /
, | . .
2+ configuracgdo simplificada
*
szl (025)4(025™)*(T)?
// N’ \\
28 —<\ /> 23
AN Y
K
625 24



MOLECULAS DIATOMICAS DO SEGUNDO PERIODO

% Diferenca no
E :—Gv’_'-p—\ desdobramento
/ % \
/ 2p—\\
Iy \\
/4
—_—— = 5\
P~ / P
—Iop—
GZp
*
% Gos
Gos / \
P ~ / \
— S— N 4 N
2S 7 ¢/ 2S 2S T N s~ 2S
\ / \ /
\ / \ /




Determine a ordem de ligacao de cada uma das seguintes

especies:

12e- O,

+ .
11e-O,":
13 e- 02_:

14e- 0,7 :

O.L = (8-4)2 =2

O.L. = (8-3)/2 = 2.5

O.L. =(8-5)/2 = 1.5
O.L. =(8-6)/2 = 1

O, O,*
Oop” — —
TCZp* T T T
7th H H ﬁ ﬁ
Gy, S A
Oos” K2 K2
O2s ¥ ¥

26



Oxido nitrico (NO) 11 e-

Cop*  — Ordem de _8_3_25
Ligacao '

Oxp N Molecula é estavel e

Top M4 paramagnetica.

(o YR % Resultado experimental confirma

O 4

NO* and CN- ?? =



Hibridizacao
« Evidéncias experimentais para o atomo de C no
metano (CH,):
v' Todas as ligacdes sao idénticas (mesma forca) — 99,4 kcal/mol,

v Comprimento da ligacdo: 1,093 A

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

Essas evidéncias experimentais ndo podem ser
explicadas pelo modelo de distribuic&o de elétrons
em orbitais atbmicos adotado até o presente!!

C atom: Nr T T
P P

S

28



Hibridizacao
*Mistura de orbitais atbmicos (OA) com energias semelhantes, dando origem

a novos OAs com energia com valor intermediario com relagcao aos valores
originais.

"A teoria da hibridizac&o atende adequadamente as evidéncias de geometria
molecular adquiridas experimentalmente

sp® Hybrid Orbitals in CH,

Tetrahedral geometry is achieved using four
sp3 hybrid orbitals.

C atom: Ll T T

P P

P
Promotion: T T T T
S P P P

Hybridization: T T T T

sp? sp® sp?® sp?

29




Hibridizac&o sp? do carbono

4 4 — w4 S
25% 25+
15%- ls%

Carbon: Carbon:
ground-state electron excited-state electron
configuration configuration

Bl i o g T

Hybridization

25+ g
1s-H— 15-H-

Carbon: Carbon:
excited-state electron sp>-hybridized

configuration configuration




Orbitais hibrido sp3

.

A

g S\

Copyright 1998 Jian Sh

Geometria tetraédrica ] 4

31




Hibridizag&o sp?

= Amolécula de BF;

sp* Hybrid Orbitals in BF;

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

B atom:

Promotion:

Hybridization:

Tsl

t

P

t

t

S

p
|
p

P

P

1

1

1

sp? sp? sp-?

P

32



Orbitais hibridos sp?

- A
-

Copyright 1998 Jian Shen

Geometria trigonal plana

BF,

33



Orbitais hibridos sp? sdo usados na formacéao de
ligacdes duplas

Exemplo: etileno

) (b)

Duas ligacoes carbono — carbono:
uma ligacdo o (sp?-sp?) uma
ligagao 1 (p — p)

Ligacéao T: pi-bond

sigrna-bond

p orbitals

a) ligacdo ™ € uma ligacao
covalente  formada pela
sobreposicao de orbitais
paralelos p.

sp2 orbitals

sp? carbon atom sp? carbon atorn carbon-carbon double bond

b) A ligacdo ™ é mais
fraca do que a ligacao 34
o.



Hibridizacao sp

= A molécula de BeCl, ou BeH,
sp Hybrid Orbitals in BeF,

Linear geometry is achieved using two sp
hybrid orbitals.

Be atom: N
S P P P
Promotion: T T
S P P P 180°
Hybridization: L1 |1 @

st 88 P P | P Linear

two single bonds which make two electron clouds

0@ 0

linear with 180 degree bond angle 35




Orbitais hibridos sp

Geometria linear

BeCl,

36




Orbitais hibridos sp sao usados na formacao de

ligacoes triplas

Exemplo: etino (home
comum: acetileno)

HCCH

Trés ligacdes carbono —
carbono:
uma ligacéo o (sp - sp)
duas ligacdes 1 (p — p)

H—C==C—H

igacdes carbono - carbono:
3 ligagdo ¢ (sp - sp)
1s ligagdes w (p - p)

\ /
2 bond O hond
Ethyne
I 4 ' ) ' ) [
| Wy | h— "l e e o P —t—
I ' 4
- §p —t— —t—
.
Al i
o 2 e
¥ ~3
Ground electronic Higher energy electronic sp hybrid
state of carbon state of carbon state of carbon

37



Hibridizacao para explicar angulos reais

= Uma comparacao entre as moléeculas de H,0 (104,5°),
NH, (107°) e CH, (109,5°).

A simples sobreposicéao dos
orbitais sugere que o angulo
entre as ligacOes € de 90°.
Poréem experimentalmente
verifica-se para H,O que este
angulo é de 104,45°!11

\

A hibridizacdo sp3 dos OAs do Oxigénio pode explicar
0s resultados experimentais encontrados... 38




A hibridizacao sp?3 nas trés moléculas: H,0O,
NH; e CH,

O = 1s?[2522p]
.0
o o
104.5°\H '

Tomar o nimero de elétrons da
Ultima camada do atomo a ser
hibridizado(N, O e C) e distribui-los
entre os orbitais hibridos para se

ligarem por ligacao sigma aos outros

orbitais puros de outro atomo e os
elétrons que restarem acomoda-los
como pares isolados de elétrons no
orbitais hibridos restantes.

S

Repulséo dos pares de elétrons
isolados = fechamento do angulo
tetraédrico

N = %rﬁ]

N\H
HJ
107°

Repulsédo menor entre par
iIsolado e par de ligacao

39




Exemplo 2 - Amonia:

2p +— —+

Orbitais Hibridos sp3

—1— ] mix ls.and 2p ] hybrid
| O o) H- —— =~ orbitals

J

Is -
nitrogen in ammonia
Lote electron

pair in
sp3 orbital

Ammonia

40



(a) HaN-0 E-=0-"H

'_l | on
| H
H—?—H ! (b)
nshared elect
H (b) /unshared :a;rs 1: (t el

electron pair

TSee
T

.,.

O par de elétrons ndo compartilhado no nitrogénio (ou no
oxigénio) repele os pares de elétrons adjacentes mais fortemente do
que os pares ligantes repelem cada um.

41



A

Regras de hibridizacao

Fusao de OAs de um Unico atomo;
Séao fundidos orbitais com energias semelhantes;
O numero de OAs misturados € igual ao numero de hibridos formados;

A distribuicao dos eletrons nos hibridos é feita ap6s os mesmos serem
misturados (elétrons ndo sado misturados);

Os hibridos diferem entre si na orientacao no espaco e possuem
energias semelhantes;

OAs “s” comunicam apenas tamanho aos hibridos;

As propriedades direcionais dos hibridos sédo conferidas pelos OAs
gue sao direcionais;

A hibridizacdo a ser adotada pelo atomo dependera da geometria da
molécula da qual o mesmo participara.

Orbitais hibridos nao formam ligagoes “pi”.

42



Hibridizacao
» Serdo formados tantos orbitais hibridos quantos forem os OAs puros que

se envolveram no processo.

=Os orbitais hibridos séo formados de maneira a minimizar a energia da
molécula,

= OAs nao ocupados devem permanecer na forma pura.

"Assumem a distribuicdo espacial mais simétrica possivel para um dado
numero de hidbridos. Ex: 4 hib - geometria tetraédrica, 3hib - geometria
trigonal plana, 5 hib - pbipiramide trigonal, 6 hib - geometria octaédrica

= Orbitais hibridos so6 participam de ligacOes sigma. Estas ligacdes podem
ser realizadas com outro OA hibrido ou com um OA puro.

h\ bnd rt u.ll i

Methane

43

Four h\dn,.,cn 1s
atomic orbitals



Fuga do carater covalente

As ligacOes covalentes podem ser polares ou apolares

f f T

lonic Polar covalent Nonpolar covalent
(full charges) (partial charges) (electronically symmetrical)
U
—_

MH—a
[H :Cl]

Cl:Cl A nonpolar covalent bond ‘ H ‘

44

A polar covalent bond.

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

u=q.r



Em uma ligacao covalente polar os elétrons nao sdo compartilhados
igualmente. A tendéncia de um atomo atrair elétrons para ele mesmo
em uma ligacao covalente € indicada por sua eletronegatividade.

Diferenca de Eletronegatividade
Entre os Atomos Ligados

Tipo de Ligacao

menor do 0,5

covalente ndo polar

0,5al19

covalente polar

maior do que 1,9

ionica

Ligacdo C-H: Covalente Polar ou nao Polar?

Ligagao H-Cl: Covalente Polar ou nao Polar?

TABLE 1.8 Electronegativity Values for Some Atoms (Pauling Scale)
H

A 1A [ 31 A IVA VA VIA VA
TRET Ful ¢ P Foile

B! SArl 25 LA | AS 2o
Na | Mg VIR Al S » b (’).
N 1 HIB IVE VB VIN VI In nn S| 8 3R] 25 P
: . el - . { 4 e
K| Ca | % 1| v ™ Fe | Co [ NI | Cul 2n [ Ga| Go | 88| 80] &
). | | "n It LN I ™ 1% | 10 11 ,,,\,. 2|38 3
R | S | ¥ [z [ Mo e DRI Ax | G | | Sa lse [ wel 1
O | 10| 12| 14| 1h |ty t"|,‘.‘1.'j 22 1y | 17 |“'»- 19t ' 5

‘ ‘ . - . - — —_ + - . - . ———
O | B | 1o | W Wolte (O Be | AR g T Py [ W Po | A1
[T 1T 1|12 5 ‘,|-|:2 a3la 01 U I N T R

Recordando...
Eletronegatividade: mede a habilidade de um dtomo em atrair elétrons.
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Momento de dipolo elétrico

» Todas as moléculas diatbmicas formadas por atomos diferentes séo
polares;

= Moléculas diatbmicas homonucleares séo apolares;

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

‘ “resultante 5'5 0 ‘ uresultante 5& 0 Presultante =0
R, o
H
I
/O\ H"'/N\H H"'C\H
H H
H H
weten B Ammonia, NH; Methane, CH,

polar polar apolar 46




Percentagem de carater idbnico

Assume-se que a molécula tem 100% de carater iGnico

H-F nL=q.r

= aunidade para medir momento de dipolo elétrico € o Debye

=Debye= momento de dipolo para dois pontos de cargas de 1.101%ues
separadas de 1 A)

=1 = 1.10%uesx 1 A = 1 Debye

=A cargade 1 elétron =4,8.100ues.

= HF — distancia internuclear = 0,9171 A.

= ue=4,4D (0,9171 A x 4,8101%es).

= Momento de dipolo experimental = 1,91 D.

» Percentagem de caréater ionico =43 % (1,91/4,4).

HCl = 1,275 A; 1,03 D (21%) HBr = 1,413 A; 0,78 D (11,5%)
H,0=1,85D NH, = 1,49 D CO,=0 SO, =1,61p




