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MATERIAL SUPLEMENTAR 02 V1
CAPITULO 2
LIGACAO COVALENTE: TEORIAS E ESTRUTURA MOLECULAR

1. Estruturas de Lewis e Geometrias Moleculares: A Teoria de Repulsao dos Pares de
Elétrons de Valéncia (RPEV).

A Teoria de Repulsdo dos Pares de Elétrons de Valéncia (RPEV), em inglés, Valence Shell
Electron Pair Repulsion (VSEPR) é uma teoria baseada no efeito da repulsdo que se
estabelece entre os pares de elétrons de ligacao e eventualmente também dos pares

isolados do atomo central na atribuicdo da geometria molecular.
A teoria RPEV nos mostra qual deve ser a distribuicdo dos elétrons de valéncia do atomo
central de forma que a repulsdo seja a menor possivel.

Inicialmente precisamos estabelecer as regides de alta densidade eletronica ao redor do

atomo central:

- Cada atomo ligado ao central € considerado como uma regido de alta densidade eletrénica

independentemente se a ligagao que se estabelece é simples, dupla ou tripla.

- Cada par de elétrons nao-compartilhado (par isolado) no atomo central € contado como

uma regiao de alta densidade eletrénica.

Exemplificando vamos identificar as regides de alta densidade eletrbnica para trés

moléculas simples CO;, NH; e CH..
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Tabela I. Analise das regides de alta densidade eletrénica dos atomos centrais de algumas

moléculas.
. H
. .. | H—N—H I
Estrutura de Lewis: 0=C=0 | H—C—H
H I
H
Atomo Central: C N C
Numero de atomos ligados ao atomo central: 2 3
Numero de pares de elétrons isolados no atomo 0 1 0
central:
Total de regides de densidade eletrénica no 0 4 4
atomo central:

O CO; apresenta duas duplas ligacdes e possui apenas duas regides de alta densidade
devido a formacgado destas ligagdes. A ambnia possui quatro regides, sendo 3 delas
provenientes das ligagcdes covalentes simples e uma devida ao par de elétrons isolado. O
metano também apresenta quatro regides de alta densidade eletrénica, porém as quatro
sao originadas das ligagdes simples C — H.

O numero de regides de densidade eletrénica no atomo central também é conhecido como
numero estérico eletrénico. Portanto, nos exemplos da Tabela | didxido de carbono,

amodnia e metano apresentam respectivamente numeros estéricos eletrénicos 3, 4 e 4.

A teoria RPEV estabelece que a estrutura mais estavel é aquela em que as regiées de alta
densidade no atomo central estejam as mais separadas entre si. Esta separacao define a

geometria ao redor do atomo central, também designada geometria de grupo eletrénica.

A Tabela Il mostra a geometria de grupo eletrénica que resulta na maior separacédo possivel

das regides de densidade eletrbnica.
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Tabela Il. Geometrias de grupo eletrénica em funcdo do numero

estérico (regioes de densidade eletrénica) do atomo central.

Numero Angulo/Geometria de
Estrutura Principal
estérico grupo eletronica
180°
2 180°/Linear N

@
.\120°
3 120°/Planar triangular
109 .50
4 109,5°/Tetraédrica Jl.

axial

-~
120° e 90°/Bipiramidal 3
5 12004 -
triangular equatorial
-

axial

o0~
6 90°/Octaédrica *

Portanto, as geometrias de grupo encontradas para os principais numeros estéricos

encontrados nas moléculas (2 a 6) sao: linear, planar triangular, tetraédrica, bipiramidal
triangular e octaédrica.

Entretanto, a geometria molecular nao é necessariamente igual a geometria de grupo
eletrénica. A geometria da molécula é dependente da natureza das regides de densidade

eletrénica, ou seja, se correspondem a ligagées com atomos ou a pares de elétrons isolados.
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Para atribuirmos a geometria molecular resultante da geometria de grupo eletrénica do
atomo central vamos inicialmente definir a notagdo RPEV simplificada, usando a estrutura

de Lewis da dgua como exemplo:

Na representacao RPEV simplificada mostrada acima temos:

A: Representa o atomo central, neste caso O.
E: Representa cada par de elétrons isolado. Neste caso temos dois pares.

X: Representa os atomos terminais (periféricos). Neste caso temos dois hidrogénios.

Portanto a molécula de agua é representada na notagdo RPEV como uma molécula do tipo
AX2E». Isto ja nos diz que o atomo central possui 4 regides de densidade eletrénica (numero
estérico 4) porque temos dois pares de elétrons isolados e dois atomos ligados ao atomo

central (ndo importa necessariamente por que tipo de ligagcao, simples, dupla ou tripla).

Para exemplificar como a geometria de grupo eletrénica se correlaciona com a geometria
molecular utilizaremos duas moléculas representadas na Tabela I, metano (CH.) e amdnia
(NH3):

H H—N—H
H—C—H |
| H
A AXE
AX,

Segundo a notacdo RPEV metano € uma molécula do tipo AXs e amoénia do tipo AXGE.
Segundo a Tabela | e a notagdo RPEV ambas apresentam numero estérico 4, ou seja, a

geometria ao redor do atomo central é tetraédrica.
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No caso do metano a geometria molecular € a mesma da geometria de grupo eletrénica
porque em cada vértice do tetraedro temos um atomo de hidrogénio, ou seja, a molécula
de metano corresponde a um tetraedro em que o atomo de carbono se encontra situado
no centro e cada um dos hidrogénios nos vértices do tetraedro (vide estrutura na tabela llI
para o numero estérico 4).

A molécula de amédnia, por sua vez, possui em trés dos vértices do tetraedro hidrogénios e
no quarto vértice o par de elétrons isolado. O par de elétrons isolado apesar de ser
importante nas repulsdes que originam a estrutura, ndo “gparece” na geometria da
molécula, apenas os atomos. A amodnia entdo corresponde a um tetraedro sem um dos
vértices ocupado por um atomo. A figura geométrica resultante € uma “piramide trigonal”
ou piramide de base triangular (vide estrutura na tabela Ill para o numero estérico 4).
Exemplificamos a notagdao RPEV, utilizamos a molécula de agua que corresponde a notagcao
AX:E; que também se enquadra na geometria de grupo tetraédrica, assim como o metano
e a amoénia. Diferentemente da amdnia a agua apresenta dois pares de elétrons isolados.
Como os pares de elétrons determinam a geometria do atomo central, mas sao os atomos
ligados ao atomo central que estabelecem a geometria molecular final, a agua corresponde
a um tetraedro em que apenas dois vértices sao ocupados por atomos os outros dois sao
ocupados por pares de elétrons isolados. A figura geométrica resultante é uma estrutura
planar angular (temos apenas trés pontos; o atomo central ligado aos dois vértices; vide

estrutura na tabela lll para o numero estérico 4).

Concluimos entado que para o numero estérico quatro existem trés geometrias moleculares
possiveis em funcdo do numero de pares de elétrons isolados encontrados no atomo

central:
a) tetraédrica (AXs4; O pares de eletrons isolados).
b) piramide trigonal (AXsE; 1 par de elétrons isolado).

c) angular (AXzE; 2 pares de elétrons isolados).

Poderiamos ainda supor a estrutura de Lewis correspondente a AXEs, ou seja, apenas uma

ligacdo e trés pares de elétrons, entretanto este tipo ndo corresponde a uma estrutura
molecular real. Esta mesma observacao vale para os demais numeros estéricos, ou seja,

hipoteticamente podemos supor uma representacao RPEV, entretanto ela nao existe.
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As representagdes possiveis sao mostradas na Tabela lll conjuntamente com as varias

geometrias para cada numero estérico.

Tabela Ill. Numeros estéricos e geometrias em funcao do numero de pares de

elétrons isolados.

N° Estérico Numero de pares eletronicos isolados
0 1 > 3
X—A—X
2 J @)
linear
\\‘x E
X— A
\x A
X N X
3 .
A
j J
trigonal planar angular
| I W
A, A, A
x” X 5 X xSy
X X
4
J . J
tetraédrico } )
s ; angular
piramide trigonal
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Tabela Ill Continuacao

X E

X, | |
A — X X—A—X
X | ¢
X X X

E E
\s
X—A—X
!
5 . 2 )*-.)
J o 9
J

T
X—A—X
E E
<
| v’ J )_")
bipirdmide trigona <

linear
gangorra
forma T
X X E
XII““A“‘n\x X::,,“’J\‘“.nx XIl”“A"“l\X
X E E

v

octaédrico v
-J

v quadrado planar
piramide tetragonal

Os angulos das estruturas moleculares que tém pares de elétrons isolados diferem um
pouco daquelas que nao tém pares de elétrons isolados. A amoénia e a agua apresentam
estruturas moleculares derivadas da estrutura tetraédrica. Espera-se entdao que os angulos
dessas estruturas fossem de 109,5°, entretanto, os angulos obtidos experimentalmente para
amonia e agua sao 107,8° e 104,5° respectivamente. Os desvios nos angulos de ligagao em

relacao aos esperados pela teoria RPEV sao ocasionados pela maior repulsao
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proporcionada pelos pares de elétrons isolados comparativamente aos pares de elétrons
que formam as ligagdes quimicas. Ou seja, a maior repulsdo dos pares isolados sobre 0s

pares de ligagdo faz com que os angulos de ligagdo sejam menores do que em uma
estrutura ideal. Neste curso ndo precisamos nos preocupar com as diferencas entre os
angulos esperados e os angulos obtidos experimentalmente, e para efeito de exercicios
podemos considerar que os angulos nao apresentam diferencas em relagcao aos esperados
pela teoria RPEV. Portanto, se vocé encontrar dados de angulos de ligagdo um pouco
diferentes dos esperados provavelmente esta molécula tém pares de elétrons isolados no
atomo central ou grupos muito volumosos ligados ao atomo central, que para se

acomodarem também resultam em uma distor¢cao da estrutura.

Exemplo 1: Obtencao da estrutura molecular.

Qual é a estrutura molecular do diéxido de carbono, CO,?

Resolucéo:

Para obter a estrutura molecular se faz necessario conhecer inicialmente a estrutura de

Lewis. Para CO, temos:

Uma analise da estrutura de Lewis nos mostra que a notagao RPEV corresponde a AX,, logo
nao existem pares de elétrons isolados no atomo central. Entdo a geometria de grupo
eletrbnica € a mesma da geometria molecular, neste caso numero estérico 2 e geometria
linear.

Obs: também podemos dizer que quando temos ligacdes duplas ou triplas estas ligacdes
podem ser consideradas apenas como uma unica ligacao (um unico par de elétrons de
ligagédo). Entdo no caso do CO, cada uma das duplas ligagbes é considerada apenas uma

ligacao; entdo o atomo de C teria duas ligacdes e nenhum PEL

10
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Exemplo 2: Obtencao da estrutura molecular.

Qual é a estrutura molecular do oz6énio, O3?

Resolugéo:

Para obter a estrutura molecular se faz necessario conhecer inicialmente a estrutura de

Lewis. Para o Os; temos:

5=6-5

Uma andlise da estrutura de Lewis nos mostra que a notagdo RPEV corresponde a AX:E,
portanto neste caso, o atomo central além de estar ligado a dois atomos também apresenta
um par de elétrons isolado. O numero estérico do oxigénio central é 3 o que significa que
teremos como base da estrutura uma geometria trigonal planar. Neste caso a existéncia do
par de elétrons isolado faz com que a geometria molecular seja angular, sendo o angulo
esperado de 120° (sabemos que este angulo sera ligeiramente diferente neste caso o valor
encontrado experimentalmente € 116,8°).

Observacéo: Note que tanto Oz como H.O constituem espécies moleculares com geometria
molecular angular, porém sao estruturas angulares que tém angulos diferentes uma vez que
o atomo central de cada molécula tem numero estérico eletronico diferente logo uma

geometria de grupo eletrénico diferente.

Exemplo 3: Obtencao da estrutura molecular.

Qual é a estrutura molecular do tetrafluoreto de xenénio, XeF,?

Resolucao:

A estrutura de Lewis para XeF. € mostrada abaixo:
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XeFs € uma molécula do tipo AX4E,, 0 que indica que existem 6 regides de densidade

eletrénica em torno do atomo central: dois pares isolados e quatro pares formando ligagdes.

O numero estérico &, portanto, 6 e a geometria de grupo € octaédrica. Como existem dois

pares de elétrons isolados a geometria molecular € quadrado planar.
2. Polaridade da Ligagao Covalente

Quando definimos a ligagédo covalente dissemos que este tipo de ligagcao resulta do
compartilhamento de pares de elétrons entre os dois dtomos que formam a ligagao. Porém
como € a localizagao deste par de elétrons ao longo da distancia de ligagdo? Em principio
temos dois casos distintos:

i) O primeiro em que o par de elétrons é igualmente partilhado pelos dois atomos que
formam a ligagdo como nas moléculas de H; e Cl,, quando este tipo de compartilhamento

ocorre a ligacao covalente € denominada de apolar.

ii) No segundo caso o par se encontra deslocado na dire¢cdao de um dos atomos que forma
a ligacao, como por exemplo, na molécula de HCI, sendo este tipo de ligagdo covalente

denominada de polar.

A diferenca entre a ligagcao covalente apolar e polar ocorre na distribuicdo da densidade
eletrénica entre os atomos que formam a ligagao. Na ligagcado apolar a densidade eletronica
€ igualmente distribuida entre os dois atomos, enquanto que na ligagao polar um dos atomos
apresenta uma maior densidade eletrénica que o outro.

CI-Cl

. @ e

Figura 1. Representacdo da distribuicdo da densidade eletrénica para Cl, (simérrica) e HCI
(assimétrica). A intensidade de cor abaixo da representacdo da nuvem eletrénica de cada
molécula representa a intensidade relativa da densidade eletronica, sendo maior a
densidade eletrénica com a maior intensidade de cor.

12
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Uma consequéncia da distribuigdo assimétrica da densidade eletrénica ao longo da ligagao
polar € o estabelecimento de dipolos ja que uma regiao apresenta maior densidade
eletrbnica e cria-se uma carga parcial negativa (6-) e a outra uma menor densidade
eletrénica que resulta em uma carga parcial positiva (6+). A formacao de ligagdes polares
ocorre entre atomos que apresentam diferencas de eletronegatividade; sendo que quanto

maior a diferenca de eletronegatividade maior sera o dipolo que se estabelece na ligagao.

Os haletos de hidrogénio ilustram como a polaridade de uma ligagédo varia (EN representa

a eletronegatividade e AEN a diferenca de eletronegatividade entre os atomos da ligagao):

H—F H—Cl H—Br H—I
EN: 21 40 21 30 2.1 28 21 25
e —— & J . ;
A(EN) 1.9 0.9 0.7 0.4

A formacao do dipolo pode ser representada colocando-se os simbolos 6- e 6+ sobre 0s
atomos que apresentam as respectivas cargas parciais 6 ou através de uma seta cortada
em que a ponta sinaliza a diregao da carga parcial negativa (5-). llustrando para a molécula

de HF temos:

o+ o0— “+—
H—F oy H—F

A existéncia de dipolos gera um momento de dipolo (1) na molécula que é definido como:
u=96xd

onde § € a fragdo de carga e d é o comprimento de ligagao.

Até o momento tratamos da polaridade de ligagao em moléculas diatdmicas, onde a uUnica
geometria possivel é a linear.

Quando analisamos uma molécula como mais de dois atomos além da diferenca de
eletronegatividade entre os atomos que formam as ligagdes devemos também considerar a

geometria molecular.

13
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Tanto H.O como CO, apresentam ligagdes polares, entretanto, apenas H.O é polar; CO; é
apolar.
As eletronegatividades de H, O e C sdo mostradas abaixo conjuntamente com AEN para as

ligagbes H-O da agua e C-O do dioxido de carbono:

H Cc o
EN 2,1 2,5 3,5
Ligacao H-O Cc-0
AEN 1,4 1,0

Na agua e dioxido de carbono sdo estabelecidas mais de uma ligagao covalente em cada
molécula, sendo que para cada ligagdo existe um momento de dipolo associado. A

polaridade sera entédo a resultante dos momentos de dipolo de todas as ligagoes.

Vimos que CO:; é linear, como o atomo central € carbono e os atomos periféricos sao
idénticos (oxigénio) os momentos de dipolo das ligagdes C-O sao iguais em moddulo,

entretanto se dispde em sentidos contrarios resultando em um momento de dipolo zero.

A agua também apresenta dois momentos de dipolo idénticos nas duas ligagdes H-O, porém
a molécula € angular e os dipolos de cada ligacao se somam vetorialmente resultando em

um momento de dipolo permanente na molécula.

No net dipole Net dipole
moment u=1.850

€, H,0

Figura 2. Representacao dos momentos de dipolo em CO; e H,0.

Exemplo 4 Polaridade das ligacdes e polaridade molecular

A molécula XeF. é polar ou apolar?

14
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Resolugéo:

As eletronegatividades de Xe e F sdo respectivamente 2,6 e 4,0; portanto as ligagdes Xe-F
sao polares sendo AEN= 4,0-2,6= 1,4. Como XeF, apresenta mais de uma ligagao Xe-F, s6
podemos saber se a molécula € polar ou ndo analisando como os momentos de dipolo se
distribuem na molécula. No exemplo 3 determinamos que a geometria de XeF4 € quadrado
planar, podemos entao representar os momentos de dipolo de cada ligagdo e analisar o

dipolo resultante da combinagao dos dipolos individuais:

F<—Xe—>F

F

Vemos que os dipolos idénticos sdo anulados dois a dois resultando em um momento de

dipolo total nulo. Portanto a molécula é apolar.

3. Teoria da Ligacao de Valéncia

No Capitulo anterior ligacao covalente foi descrita como o compartilhamento de pares de
elétrons que resulta da sobreposicao de orbitais de dois atomos que formam a ligagdo. A
ideia central da Teoria da Ligacdo de Valéncia (TLV) é justamente a sobreposicdao dos
orbitais atdmicos de atomos diferentes que resultam na formacao da ligacado. A simples
sobreposicao de orbitais semipreenchidos explica de forma simples e conveniente a
formacao das moléculas diatbmicas. Para entender sob o ponto de vista dos orbitais que se
sobrepde para formar a ligacdo covalente vamos inicialmente verificar a distribuicao
eletrénica para H, e F:

H: 1s’

F: 1s22s22p°®

15
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Uma analise da distribuicao eletrénica destes dois atomos revela que H apresenta um orbital
1s com apenas um elétron, logo semipreenchido, e 0 mesmo ocorre para o atomo de F pois
o orbital p é triplamente degenerado, ou seja, temos trés orbitais p com mesma energia
diferindo apenas em suas orientagdes espaciais € que podem representar até 8 elétrons. A
distribuicao eletronica 2p° pode ser detalhada como; 2p.?2p,?2p,' ou ser mostrada em um

diagrama de caixas:

A formacgao da molécula H; é entao explicada pela TLV como a sobreposi¢ao de dois orbitais
1s' de atomos de hidrogénio diferentes; a molécula F, como a sobreposi¢cao de dois orbitais
p semipreenchidos (pex: 2p.') dos dois atomos de flior que formam a molécula e HF como

a sobreposigao do orbital 1s’ do atomo de hidrogénio com o orbital 2p,' do atomo de fltor.

H; F,
H= 1s!
H. H F= 2s22ps ] ” ”
L= PRl 1 2 2
,/ \\\ ” \\ 2px 2py ZPZ
[ | ! _——— - _——— R
\ 7 \ ? P = S - =~ - = N -~ =<
N _ ~. . ( Y ] \ ‘ ] Y
Se--- == \‘~ —’/\ - —’/ \\— —’,\‘_ —’/
- o - - . -
M 3
T T =TT~ .00 '!:"
s TS ~
V4 4 \ AY
l ( 1 1 -_———— ——mms =~ -————
r 7 - N - - ~ ~ - ~
S vl h ‘ v~ ot “ vy A
~ ~ - N N N ' N d
———————— \-__—f ~=-‘:-_f \~__—’
o oo
H:H H=H =1 F—F
TR

Figura 3. Representacdo da sobreposicdo dos orbitais semipreenchidos s (A) e p (B) para a
formacao da ligacao covalente em H, e F,.

Como consequéncia da sobreposicao dos orbitais semipreenchidos, os elétrons

emparelham seus spins e o par de elétrons agora existe uma maior densidade eletronica

entre os nucleos dos atomos que formam a ligagao quimica.

16
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y +

H

1s orbital

of hydrogen

9 +

H
1s orbital

of hydrogen

99 -

F
2p orbital

of fluorine

» - @
H H;
1s orbital Overlap creates
of hydrogen H—H & bond
F HF
2p orbital Overlap creates
of fluorine H—F sigma (o) bond

F F2
2p orbital
of fluorine

Overlap creates
F—F sigma (o) bond

Figura 4. Formacao da ligacdo representacdo das densidades eletronicas.

Como ja visto no Capitulo anterior esta maior densidade eletrénica entre os nucleos acarreta

em uma maior estabilizagcdo dos elétrons (estabilizacdo reciproca de cada um dos elétrons

por dois nucleos e minimiza a repulsdo entre os nucleos).

4. Ligacdes Sigma (o) e Pi (T)

A formagao de uma ligacdo simples em uma molécula diatdbmica (ou entre dois centros) é

denominada de ligagao ¢ (sigma). A ligagcado sigma € por definicdo a ligacao formada pela

sobreposicao frontal dos orbitais semipreenchidos dos atomos que formam a ligagao, ou

considerando um sistema cartesiano, € a sobreposicéo frontal a partir de um eixo comum

(x, y ou 2).

A ligacao T, por sua vez, corresponde a sobreposicao lateral dos orbitais semipreenchidos.

17
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se encontra distribuido ao longo de toda a regido de
sobreposicdo (regido amarela).

# Prof. Gianluca C. Azzellini oo

Para exempilificar a formacao das ligacdes o e n consideremos a molécula de N..

O Nitrogénio apresenta distribuicao eletronica: 2s22p3, portanto temos trés orbitais p

semipreenchidos:

LT

2p,' 2p,' 2p,

Considerando a sobreposicdo frontal dos orbitais px de cada atomo de N, teriamos a

formacao da ligacdo o (opx). A0 sobrepor os orbitais px ocorre também a aproximagao e

sobreposicao lateral dos orbitais p, e p,, que por serem semipreenchidos formam duas

ligacdes n (mpy € mp,). Portanto, a tripla ligagdo que caracteriza o N, pode ser descrita de

forma mais detalhada como sendo constituida de uma ligagao o e duas ligagbes n, como

mostrado esquematicamente abaixo:

|

n N=N-—©

I
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As moléculas mostradas até aqui formando ligagdes pela sobreposicdo de orbitais
semipreenchidos sao diatbmicas e como ja discutido neste capitulo a unica geometria
possivel para estas moléculas é a linear. A seguir veremos a TLV para moléculas com 3 ou

mais atomos.

5. Hibridizacao

Consideremos agora o dtomo de carbono. A distribuigao eletrénica de C é:
C: 1s22s22p?
O atomo de carbono apresenta dois orbitais 2p semipreenchidos (2p?) conforme

representado pelo diagrama de caixas:

Segundo a analogia que fizemos para a formacao de ligagdes covalentes utilizando a TLV,
significa que em principio, o carbono sé poderia formar duas ligacées covalentes pelo
compartilhamento de seus dois orbitais p semipreenchidos.

Segundo esta analogia existiria a molécula CH. estavel, formada pelo simples
compartilhamento dos dois orbitais 2p (pex. 2p«'2p,') com os orbitais 1s’ dos atomos de
hidrogénio.

Outra consequéncia € que esta molécula seria angular (90°), pois a sobreposicao dos

hidrogénios seria com dois orbitais p que sao ortogonais entre si.

Sabemos, entretanto, que:

i) CH, ndo existe como uma espécie estavel; (pode existir o radical CH,®, produto da

clivagem de cadeias carbdnicas saturadas, porém nao é espécie estavel).

i) CH4 (metano) existe, é estavel, e tém uma geometria tetraédrica.

Entao, significa que de alguma forma o carbono forma quatro orbitais semipreenchidos cuja

orientacao espacial € tetraédrica para formar a molécula de metano.

A TLV explica a formagao de moléculas com mais de dois atomos considerando que ocorre

um rearranjo da estrutura dos orbitais do atomo central quando ocorre a formacao das
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ligagbes covalentes resultando em orientagdes e energias mais adequadas do que no atomo
isolado.

Este processo € denominado hibridizagao e os novos orbitais sdo chamados de orbitais
hibridos.

Nosso objetivo nesta disciplina ndo € nos aprofundarmos na TLV no que se refere a
hibridizagdo. A seguir faremos apenas uma descrigao simplificada de alguns aspectos da

hibridizagao.

- Os orbitais hibridos correspondem ao resultado da combinagao algébrica das fungdes de

onda dos orbitais atdbmicos.

- Existem varias combinag¢des que podem ser feitas utilizando as fungdes de onda do atomo
isolado. O numero de orbitais hibridos é igual ao numero de fun¢gdes de onda que sao
combinadas matematicamente. Se combinarmos uma fungdo 2s com uma 2p« o resultado
sao duas novas funcdes de onda (dois orbitais hibridos), como foi utilizada uma funcao s e
uma funcao p, a hibridizagdo € chamada de sp (para caracterizar o tipo e niumero de orbitais

envolvidos na combinagao).

Ao combinarmos uma funcao 2s com duas fungbes 2p, por exemplo, 2px € 2py, 0 resultado
sao trés novas funcdes de onda (trés orbitais hibridos) e a hibridizacdo € denominada sp?

para indicar que sdo combinadas uma fungao s e duas do tipo p.

A medida que os elementos apresentam um numero maior de elétrons (a partir do 3°

Periodo) também é possivel a combinagao de funcdes de onda (orbitais) s, p e d.
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Figura 6. Representacdo do resultado da combinacdo algébrica das
fungdes de onda s, px e py. Neste caso sdo formados trés orbitais
“hibridos” sp?.

-Na hibridizacao se supde uma redistribuicdo dos elétrons de valéncia nos orbitais hibridos;

um exemplo desta redistribuicao sera apresentado na resolugao do Exemplo 5.

- Os orbitais hibridos favorecem a sobreposi¢ao orbital ja que apresentam uma maior regiao

(sé@o orbitais “maiores”) para o recobrimento orbital.
- A disposicao espacial dos orbitais hibridos corresponde a orientacao espacial estabelecida

pela teoria RPEV resultando na menor repulsdo dos elétrons ao redor do atomo central

quando as ligagdes covalentes sao estabelecidas.

Tabela IV. Tipos de hibridizagao, n°® de orbitais hibridos e geometria
Hibridizacao Numero de Geometria resultante da orientacao dos
orbitais hibridos orbitais hibridos
sp 2 Linear
sp? 3 Planar triangular
sp? 4 Tetraédrica
spid 5 Bipiramidal triangular
spid? 6 Octaédrica
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Exemplo 5 Estrutura molecular e hibridizagao.

Qual é a hibridizagao do carbono na molécula de metano (CH.)?

Resolugéo:

Para determinar a hibridizagdo de um atomo central podemos utilizar varios parametros que
nos conduzem a hibridizagao correta.

Neste caso temos:

- O metano estabelece 4 ligagcdes covalentes simples. Pela TLV significa que sao
necessarios 4 orbitais semipreenchidos no carbono para originar as sobreposicdes com os
orbitais 1s' dos 4 atomos de hidrogénio.

- Sabemos pela teoria RPEV que a geometria da molécula de CH. é tetraédrica.

- O carbono é do grupo 4A, logo possui 4 elétrons de valéncia (2s?2p?).

Como a hibridizacdo resulta da combinagdo das fungdes de onda do atomo central e
normalmente sao utilizados os orbitais dos elétrons de valéncia, a hibridizagdo do carbono

vai envolver os orbitais 2s e 2p. Sao possiveis entao as hibridizagdes sp, sp? e sp®.

Entre estas trés hibridizacoes somente a sp? resulta em 4 orbitais hibridos. Como temos 4
elétrons de valéncia podemos supor que cada orbital hibrido contém um elétron, assim
teriamos quatro orbitais hibridos semipreenchidos. O processo de redistribui¢cao de elétrons
de valéncia pode ser representado aqui pela promogao de um elétron 2s para o orbital 2p

vago:

1s2 2s2 2p

UL L

Temos agora quatro orbitais semipreenchidos que ao se combinarem produzirdao os 4
orbitais hibridos sp® com disposicao espacial de seus l6bulos correspondentes aos vértices

do tetraedro:
22
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!
YAND

A sobreposicao destes 4 orbitais sp® com 4 orbitais 1s' dos atomos de hidrogénio resulta na

formacéao da 4 ligagdes o do tipo s — sp*:

H

\/ |
‘D’A H""H-C\H

e
©

Usando estes parametros podemos concluir que uma hibridizagao sp® do carbono resulta

no numero correto de orbitais hibridos semipreenchidos e na geometria esperada.

Exemplo 6: Estrutura molecular e hibridizagao.

Qual ¢é a hibridizacao do boro na molécula BF3?

Resolucao:

A estrutura de Lewis de BF; é:

R
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Inicialmente devemos lembrar que compostos de boro sao excegdes da regra do octeto e
que formam estruturas estaveis com apenas trés pares de elétrons.

Pela estrutura de Lewis concluimos que o boro forma 3 ligagdes, portanto sdo necessarios
3 orbitais semipreenchidos para formar as 3 ligagdes covalentes simples com os 3 atomos
de fluor. O Boro apresenta distribuicao eletronica [He]2s22p', logo tém 3 elétrons de valéncia
e a hibridizagao, deve envolver os orbitais do nivel eletrénico que apresenta os elétrons de
valéncia.

A hibridizagao que origina trés orbitais hibridos pela utilizagdo de orbitais atbmicos s e p é
a sp2 Como sao originados 3 orbitais hibridos e temos 3 elétrons de valéncia séo originados
trés orbitais hibridos semipreenchidos que podem formar entédo as 3 ligagdes simples com
os atomos de fluor.

A teoria RPEV nos diz que a molécula de BF; sera planar triangular, o que esta de acordo
com a geometria esperada do atomo central para uma hibridizagcao sp? e de acordo com os
dados experimentais.

Como ja vimos ao longo deste capitulo cada atomo de fluor apresenta um orbital p
semipreenchido. Ao se sobrepor com o orbital semipreenchido do Boro estabiliza a
configuragdo de gas nobre uma vez que ja apresenta sete elétrons de valéncia (2s22p°) e

formam-se as trés ligagdes covalentes do BFs.

Também podemos obter a hibridizagdo de atomos que formam ligagées duplas ou triplas.
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Neste caso as ligagdes simples sdo as que correspondem as ligagdes dos orbitais que se
hibridizaram e as duplas ou triplas aos orbitais semipreenchidos do atomo central que nao

participam da hibridizagéo e formam as ligagdes do tipo .

Para titulo de ilustragao utilizaremos a molécula de etileno C;H..

N s
/C_C\

Vemos pela estrutura de Lewis que temos dois atomos centrais com mesma estrutura
(=CH.). Cada atomo de carbono apresenta trés regides de densidade eletrénica (as duas
ligacdes simples com os hidrogénios e a dupla ligagdo C=C, ou seja, numero estérico 3).
Portanto, cada centro de carbono apresenta uma geometria planar triangular.

A hibridizacdo do carbono que resulta neste tipo de geometria € a sp? portanto cada
carbono que forma o etileno apresenta uma hibridizagao sp?.

Levando em consideracdo apenas a formacdo das ligagdes simples teriamos

esquematicamente:

H\\ /'H H H
~ - \ /
d ._x 1200( e, ,W
H 2 H H

A ligacdo n se estabelece entre os orbitais p de cada um dos carbonos que ndo foram

envolvidos no processo de hibridizacdo, segundo o esquema de distribuicdo eletrénica
mostrado abaixo o orbital 2p,, uma vez que os orbitais 2s, 2p, e 2p, foram utilizados na

formacao dos hibridos sp2.

2s 2p« 2p, 2p,

L L

I—
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O orbital 2p, se situa perpendicular ao plano dos orbitais hibridos sp?, como representado

esquematicamente para um dos carbonos:

Ao se sobreporem lateralmente estes dois orbitais p, semipreenchidos formam a ligagao «

entre os dois carbonos:

7 4N
[ I |
[ |
H\\\ ] \ ,’/'H
N
| I IR
H (I R |
[ A | o
N \/

Vemos pelo esquema acima que a formacao da ligagdo = cria um aumento de densidade
eletrbnica tanto acima como abaixo do plano formado pelo esqueleto ¢ da molécula.

Portanto o estabelecimento da dupla ligagao restringe a livre rotagcao ao longo da ligagéo C-
C.

6. Teoria dos Orbitais Moleculares

A hibridizagdo corresponde a combinacdo das funcdes de onda do atomo central
originando novos orbitais. A Teoria dos Orbitais Moleculares (TOM) também é baseada
na combinacao das funcdes de onda, porém neste caso das fungcdes de onda dos atomos

que formam a ligacao.

Entdo, segundo esta definicdo a formacao da molécula de H. corresponde a combinacao

das funcdes de onda 1s de cada hidrogénio.

No caso da hibridizacao a combinacgao das fungdes de onda do mesmo atomo resultava nos

orbitais hibridos, no caso da combinacao das fungdes de onda (orbitais) de atomos
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diferentes também sao formados novos orbitais, entretanto estes orbitais agora sdao da
molécula e nao apenas de um dos atomos da molécula. Estes orbitais agora sao
denominados de orbitais moleculares uma vez que sdo comuns aos dois atomos que
formam a ligacao.

Da mesma forma que no caso da hibridizagdo, o numero de orbitais moleculares que sao
originados pela combinagdo dos orbitais atdbmicos € o mesmo do numero de orbitais
atdbmicos envolvidos na combinagao. A combinagao de dois orbitais 1s resulta na formacao
de dois orbitais moleculares.

Quando orbitais atdbmicos de atomos diferentes se combinam existem duas possibilidades:
a combinacgao pode ser correspondente a uma interferéncia construtiva ou destrutiva, sendo
os orbitais moleculares correspondentes denominados de orbitais moleculares Ligantes e
Antiligantes. O que é significativo aqui é a energia destes orbitais em relagao aos atomos
isolados. Portanto € possivel construir um diagrama de energia para os orbitais moleculares
de forma similar ao que ja fizemos para os orbitais dos atomos. Os orbitais podem ser de
natureza o (sobreposi¢ao frontal) ou = (sobreposicao lateral) e os orbitais antiligantes sao

denotados por * logo um orbital ¢ antiligante, por exemplo, € denotado por c*.

* Vide Diagramas na proxima pagina
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Figura 7 Diagrama de energia dos orbitais moleculares. A) corresponde aos diagramas
obtidos para H,, He,, Liy, Bey, B,, C; e N,. B) corresponde aos diagramas obtidos para O,, F,
e Ne,. Podemos observar que a diferenca entre os esquemas A e B é encontrada apenas na
ordem energética dos orbitais ligantes p.

Uma vez conhecida a sequéncia energética, a distribuicdo dos elétrons nos orbitais

moleculares segue as mesmas regras que ja aprendemos para a distribuicao dos elétrons

nos orbitais dos atomos.

Exemplo 7 Construir o diagrama de energia dos orbitais moleculares para a molécula de
H..

Resolucao:

A molécula de H; é formada pela combinacao dos orbitais 1s de cada atomo de hidrogénio.

Como resultado formam-se dois orbitais ¢ um ligante de menor energia e outro antiligante
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de maior energia que os orbitais atdmicos respectivamente. O tipo de diagrama é
representado na figura 2.
Como cada atomo contribui com um elétron, teremos dois elétrons distribuidos nos orbitais

da molécula.

—_—
/ (o)
\
/ \
/ \
/ \
/ \
/ \
/ \
; \
/ \
/ \
/ AN
/ \
—_ L
/
\
/
\ 1st
1 / S
1s N /
\ /
\ /
\ /
\ /
\ /
\ /
\ /
\ /
\ /
-
(e)

Para H o diagrama de orbitais moleculares resulta em dois elétrons emparelhados no orbital
molecular ligante o©. Observamos que nesta molécula nao existem elétrons
desemparelhados, portanto, H. é diamagnético.

Outro parametro que pode ser calculado utilizando a distribuicéo eletronica de um diagrama
de orbitais moleculares € a ordem de ligacéo.

A ordem de ligacao (OL) é definida operacionalmente como:

_ EL—EAL
2

OL

onde EL e EAL correspondem respectivamente ao numero de elétrons ligantes e

antiligantes.

A ordem de ligacao para a molécula H, sera entao:

oL=222.1
2
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O significado da ordem de ligagdo é o do numero de ligagcdes covalentes que se formam
em uma espécie molecular. Sabiamos anteriormente que H. € formado por apenas uma

ligagédo covalente.

Exemplo 8 Construir o diagrama de energia dos orbitais moleculares para a molécula de
N..

Resolugéo:

O nitrogénio apresenta distribuicdo eletronica 1s22s?2p3. Quando ocorre a combinagao dos
orbitais atdmicos para formar os moleculares os orbitais se combinam com os orbitais de
energias equivalentes. Logo, os orbitais 1s de um dos atomos se combina com o orbital 1s
do outro atomo o diagrama de energia tem as mesmas caracteristicas do apresentado para
a combinagao dos orbitais atdmicos 1s do hidrogénio, neste caso, entretanto, os orbitais 1s
do nitrogénio sado orbitais mais internos que nao participam efetivamente da formacao da
ligacao.

A representacao deste diagrama é:

A / 1s2?

Como sao quatro elétrons para serem distribuidos dois sado distribuidos no orbital ¢ e os

outros dois no orbital c*.

Ao calcular a ordem de ligagao resulta:
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OL:E:O

Uma ordem de ligacao zero significa que nao existe contribuicao efetiva na formacao da
ligacao quimica.

Fica claro que uma situagao idéntica ocorre ao construirmos o diagrama para os orbitais 2s,
pois temos também um total de quatro elétrons que serao distribuidos nos orbitais

moleculares ¢ e ¢* resultando também em uma OL igual a zero.

O diagrama realmente importante neste caso é o dos orbitais 2p:

—_—
—_—
—_—

2ps 2p3

O diagrama dos orbitais moleculares dos orbitais p mostra que todos os orbitais moleculares
ligantes se encontram completamente preenchidos e os orbitais antiligantes nao sao

ocupados.

A ordem de ligacao para a molécula de nitrogénio é:

oL=2"0_3

Portanto, a molécula de N; é constituida por trés ligacdes, o diagrama ainda nos mostra que

duas delas sao ligagdes © e a ligacao simples do tipo c.
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