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Cap. 3 — Moléculas diatomicas



Ligacao
covalente

H-H

¢ Par de eletrons

compartilhado
igualmente

entre os atomos

Ligacao quimica

Ligacao
ionica
*H-F°- Na*Cl
/- ,
Par de elétrons compartilhado Eletron(s) transferido(s)
de forma desigual de um atomo
entre os atomos, dando para o outro

uma ligacéo covalente polar

Figura3.l Ostipos de ligacao podem
ser Imaginados como um especlro,
com a ligacao covalente em um dos
extremos e a ligagao idnica no outro.



Aumento da
desestabilizacao

Energia potencial

Aumento da
estabilizacao

—

o

Figura 3.2 A energia potencial de
dois atomos de hidrogénio varia com

Energia de
dissociacao
de ligacao

T e

Comprimento de ligagao

P
i Os atomos estao

| ’ < juntos,
repulsdo entre os

nucleos

a distancia entre eles. O minimo na cur-
va de energia potencial é a situacao

dominio da mais estavel

Os atomos estao

separados, eles
nao interagem

Dominio da atracao e
formacao de uma
ligacao estavel

Distancia entre os nucleos



Eletronegatividade (¥)

* E o0 poder de um dtomo em uma molécula em atrair
o elétron para si.

* Eletronegatividade de Pauling (x°)

— Pauling percebe que moléculas diatomicas
heteronucleares (XY) tem sempre entalpia de dissociacao
maior que a média das homonucleares (X, e Y,);

— Ele conclui que essa diferenca € uma medida do carater
ionico dessa ligacao XY, e chama de eletronegatividade.

— Escala de Pauling: xP = 4 para o Fluor;



Fletromegatividade ce

Pauling, ¥°

Figura 3.6 Valores de eletronegativi-
dade de Pauling (x") para 0s elementos
dos blocos s e p. Embora Pauling tenha
originalmente utilizado um valor de 4
para o fllor, o valor atualmente usado é
ligelramente menor para tornar as eletro-
negatividades mais autoconsistentes.
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Modelo de Lewis 191,

x e O representam N
ngagao simples Ligacao dupla Ligacao tripla | os elétrons na camada
F AL 1, 17 P externa dos dois
F@ F- ‘O=0" ‘N=N: étomo? de Icada
: . molécula
o 02. Ay p

Figura3.3 Diagramas de pontos e cruzes representando as ligagcoes no F,, O, e N, juntamente
com representacoes simplificadas. O compartilhamento de elétrons leva ccda 410MO & atingir

a configuracao de um gas nobre. @A /_ﬁ
V()%

Uma das liga¢des do CO & uma
ligacdo dativa, com ambos os elétrons
provenientes do atomo de oxigénio.

Figura 3.4 Diagramas de ponto e cruz mostrando a ligacao no HF e CO, juntamente com
representacoes simplificadas.



Limitagoes: paramagnetismo do O,

Figura3.5 O oxigénio liquido é vertido
entre 0s polos de um eletroima potente
O oxigénio liquido é atraido para o ima e
flutua no ar entre 0s polos do ima & me-
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O atomo de carbono tem 8
elétrons de valéncia, 2 de cada
| uma das 4 ligacdes covalentes

”
O atomo de carbono tem 8
elétrons de valéncia, 4 de

cada uma das duas

ligacdes duplas

- .
M”A“"‘ ¢ L O atomo de oxigénio tem 8

: elétrons de valéncia, 2 de cada

g, L =7 /w/\feb; uma das ligagdes covalentes e

2 de cada par isolado.
(g 0“"7”’{%
> 22 o,
Figura 4.2 Estruturas de Lewis mostrando as ligacoes covalentes e os pares de elétrons
Isolados no CO,, H,O, CH;0OH e CH,. Cada adtomo diferente do hidrogénio tem um octeto de

elétrons de valéncia completo.

NO N =0 A//'va-\’}@"
v =0 O Tom9qe” 9




A presenca de um elétron
desemparelhado significa
que o NO, & um radica

O atomo de nitrogénio
contém apenas 7
elétrons de valéncia

O‘_

Escrito desta maneira,
0 atomo de nitrogénio tem

9 elétrons de valéncia.
Isso nao é possivel

O atomo de boro
contém apenas 6
| elétrons de valéncia

Figura 4.3 Estruturas de Lewis para
0s compostos deficientes em elétrons

NO, eBH, —
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O atomo de xendnio |
tem 14 elétrons
de valéncia

O atomo de fosforo
tem 10 elétrons
de valéncia

XEE=2X

Cl
‘ \l O
Cl— 1% ci

A
Cl
Figura4.4 Esiruturas de Lewis para

0s compostos PCl. e XeO, Ambas as
moléculas contém atomos centrais

|
’.(?\O

=

Cl O

hipervalentes —
=) o /U&j/bu.,m
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Geometria molecular

Teoria da Repulsao dos Pares de Elétrons da Camada de
Valéncia (RPCEV) ou Valence shell electron pair repulsion

(VSEPR);

Sidwick & Powell (1940) — Baseada no modelo de Lewis

Principios

— Os atomos em moléculas sao mantidos unidos por
pares de elétrons conhecidos como pares ligantes;

— Alguns atomos dentro de uma molécula podem ter
pares de elétrons nao envolvidos na ligacao: pares

isolados.

—_—

— Como os pares de elétrons sao carregados
negativamente, eles se repelem. Em cada atomo, os
pares de elétrons adotam a posicao mais distante
possivel do outro.




Geometria molecular

* Teoria da Repulsao dos Pares de Elétrons da Camada de

Valéncia (RPCEV) ou Valence shell electron pair repulsion
(VSEPR);

Sidwick & Powell (1940) — Baseada no modelo de Lewis
* Principios

— Os atomos em moléculas sao mantidos unidos por
pares de elétrons conhecidos como pares ligantes;

— Alguns atomos dentro de uma molécula podem ter

pares de elétrons nao envolvidos na ligacao: pares
isolados.

O primeiro passo € a identificacao do atomo central, o
gue pode ser feito com o auxilio das cargas formais.

13



o o=C=0 (—0=°

2

As setas mostram que ambos
os elétrons da ligacao covalente
vém do mesmo atomo
I L ]

Numero de elétrons na
camada de valéncia de 8 4 6 4 6 6
um atomo livre

“— Ndmero de ligagbes N . _ _ -
com o atomo 2 4 2 2 4 2
— Numero de elétrons _4 —0 _4 _4 -0 -4

nao compartilhados

Cargas formais (0] [0] (o] ‘ @

C @) o)

Figura 4.5 Wpara 0s atomos em duas estrutl DS)SiVEiS para o didxido de
carbono. '

LLWO’I, 190% Coypli A




C 5N

Carga negativa no N
(mais eletronegativo que 0 S),
entdo, energia menor

Carga negativa no S
(menos eletronegativo que o N),
entao, energia maior

(0] 0] (o &Y

S :N=cCc—s7?

Estrutura A Estrutura B
E—QAAM

Figura 4.6 Duas esiruturas possiveis
para o anion tiocianato. AEstrutura A é
mais iImporante, pois a carga negativa
se encontra localizada no atomo mals

eletronedalivo. -



=
)70°
NUmero de pares de elétrons 3 4 5 6
em torno do atomo cenfral Bipiramidal
@ Tetraédrica trigonal Octaédrica
Forma

To°

(20°
X X X
|~120° 3109 5° Xa,, [N | s
Angulos de ligacéo X— \ﬁjx X/A\x X“' 120°( A—X X7’f‘79§{
180° * X * X
Exemplo BeF, BF, CF, PF, SFe

Figura 4.7 As geometlrias adotadas pelas moléculas de formula geral AX, (n = 2-7) em que
todos os pares de elétrons sao pares ligantes. O uso de cunhas inteiras e tracejadas para mostrar
as ligagoes que entram e saem na paging e descrito na Seceo 9.2.

7

Bipiramidal
pentagonal

/70”

X
ens
720()" A
|)/90°

IF,
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H

| .| O angulo de ligacao
\1 09,5"| H-C-H é 109,5°.
+C

W \
of

As linhas vermelhas
mostram a forma de um
tetraedro. As linhas em

cinza mostram as
ligagdes covalentes.

Figura 4.8 A molécula do metano
e tetraédrica. Os quatro atomos de
hidrogénio ficam posicionados nos
vertices de um tetraedro reqular, com
0 &lomo de carbono no centro.
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Nodaftatep 5e !

.N
g ;
H\\\ 106,}H O angulo de ligagéo
H H-N-H & 106,7°

As linhas vermelhas
mostram a forma de
uma piramide trigonal.

Figura4.9 A amobnia adota uma es-

trutureg piramidal trigonal.

a 9

=+ ‘—M

18



C -.IFL’L zﬂ,lzﬂz

Wi eat e Pl

O - /4,1747 Z/b]

Figura 4.8 A molécula do metano
e tetraédrica. Os quatro atomos de
hidrogénio ficam posicionados nos
veértices de um tetraedro reqular, com
0 atomo de carbono no centro.

%
E (o bR gy,

Figura4.9 A amonia adota uma es-
truture piramidal trigonal.

As linhas vermelhas
mostram a forma de um
tetraedro. As linhas em
cinza mostram as
ligagdes covalentes.

GO/ € Loy,
H\\\ 106,7° O angulo de ligagéao
@ H-N-H & 106,7°

As linhas vermelhas
mostram a forma de
uma piramide trigonal.
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F F\P/F F
F/ \F

Estrutura de Lewis PF4~

Numero de elétrons na camada de
valéncia de um atomo de P livre

— Numero de ligacbes com o atomo de P

— Numero de elétrons nao compartilhados

Carga formal no P

Figura4.10 Calculo da carga formal
no atomo de [’ no Pk,
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s> LS
J’x

_&0 X OD=C=%®
ST ]
_ - _ .
O angulo da ligagéo
Fry,, \90° F-P-F é 90°
F—P 3
\F
_ F il
p

As linhas vermelhas

= ’ mostram a forma de um
octaedro. As linhas em
3 cinza mostram as
F oW1 | ligacdes covalentes
\ =
\ip

Figura4.ll OionPF, temforma octaédrica. Cada um dos atomos de fllor assenta-se em um
dos seis vértices de um octaedro regular com o gtomo de fosforo no centro.
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Os atomos axiais
de F estdo em um
’ ambiente diferente

r dos atomos
F ////,, , | equatoriais de F
P—F :
24 |
F

As linhas vermelhas
mostram a forma de
uma bipiramide trigonal.
As linhas em cinza
mostram as ligacdes
covalentes.

Figura 4.12 Em uma bipiramide (ri-
gonal, 0s gtomos axials e equatoriais
N20 S20 0S MEesMOs.
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Estrutura A Figura4.13 Geomelrias possiveis
F para 0 Sk, nas quais existem 4 pa-

O par isolado
esta em uma
posicao
equatorial

O par isolado
esta em uma
posicao axial

resligantes e | par isolado em torno
do &tomo de enxofre.

SF .ou 4.
: 147

23



Figura4.13 Geomelrias possiveis
Estrutura A para 0 SF, nas quais existem 4 pa-
F . res ligantes e | par isolado em torno

5 | G VY 10 do stomo de enxofie.

[4
O par isolado
esta em uma
posicao
equatorial

Estrutura B
F

F//,/,, |
~S——F J O parisolado
F

F O angulo F-S-F envolvendo os
F/ atomos axiais de F é de 173°
/1, }
‘ As linhas vermelhas

(
’ ' mostram a forma de
g /'/1’,'\/"’"{\0-, a0’ ' uma bipiramide trigonal.

esta em uma
posicéo axial

N

As linhas em cinza
mostram os pares
de elétrons.

Figura4.14 O SF, tem
uma geomelria disfenoi-
de em que um dos ver-
tices equatoriais de uma
bipiramide trigonal € ocu-
pado por um par isolado.

24



3
F V F
F/
\ ///I,'Q |
&I—F Ll =—F .CI —
” o
F
Forma da molécula: Formade T Trigonal plana Piramidal
5 e - i g o -
repulsdes de 90° 2 pl-pl, 4 pl-pi 6 pl-pi 2 pl-pl, 3 pl-pi, 1 pi-pi
repulsdes de 120° 2 pl-pi, 1 pi—pi 3 pl-pl 1 pl-pl, 2 pl-pi
repulsdes de 180° 1 pl-pl 1 pi—pi 1 pl—pi

Figura 4.15 As geomelrias possiveis para o CIF;. Em cada geometrig, duas das cinco posi-
coes de uma bipiramide trigonal seriam ocupadas pelos pares Isolados. pl = par ligante; pi =
par isolado.

—_—
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O angulo F-CI-F
envolvendo os atomos

axiais de F é de 175°

As linhas vermelhas
mostram a forma de uma

d

‘ ; bipiramide trigonal. As
\ "1 linhas em cinza mostram
>F

F
: "\Cli 0s pares de elétrons

Figura 4.16 A geomelria em forma de T adotada pelo CIF;.
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Sem pares isolados Um par isolado Dois pares isolados

X '
| :
Estruturas baseadas na Xy A\X x\‘yA\ X
geometria tetraédrica — X —
Tetraédrica Piramidal trigonal Angular
X X X
X,,’.l X/,,_ | ‘\\l
Estruturas baseadas ,‘T_X ' /’I‘" o : /A' s
na geometria bipiramidal X X - A X X : i, X I
trigonal ' X
Bipiramidal trigonal Disfenoide EmformadeT
s sl e
Gaw GOARA
| 1 x
x 1
Estruturas baseadas na W N PN
geometria octaédrica X—//I\—X x—/:\—x “ X /":\ X
X -’ X % X
X '
v 1
Octaédrica Piramidal quadrada Plana quadrada
-_— — —_— —_——

Figura4.17 Geometrias adotadas pelas moléculas baseadas nas geomeltrias tetraédricg, trigo-
nal, bipiramidal e octaédrica contendo zero, um ou dois pares isolados. Para aquelas que contém
pares isolados, & forma observada geralmente difere um pouco daquela mostrada por causa do
meiar efeito repulsivo dos pares isolados. A Unica exce¢ao é e plang quadrada.
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Figura4.18 A forma do POCI,

28



Figura 4.19 A geomelria trigonal plana adotada pelo ion carbonato. As medicoes mostram
que 0s comprimentos das trés ligacoes carbono-oxigénio sao idénticos e 0s angulos de ligacao
$a0 [odos de 120°.

29



.
O O angulo de ligacdo é de
‘ | 134,1°. Menor repulsdo
por parte do elétron
desemparelhado

O angulo de ligacéo &

de 115,4°. Maior repulsao
por parte do par isolado

Figura 4.20 As formas do (a) NO, e (b) Nog/—j
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H/

-
-
-

—

I')N—N‘H

—
—_—

H H

Figura 4.21 A conformacao de me-
nor energia da hidrazina (N,H,).
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‘\\\\\B r-

Br Te Br

Br/

Br

Figura 4.22 O anion TeBr,? é
octaédrico, apesar de ter sete pa-
res de elétrons de valéncia.
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Num.

Estérico 0 pares ndo ligantes
) X—A—X
Linear (CO5)
\“X
X—AY
3
\_X
Trigonal planar (BCl)
T
A L]
4 N X
X7\
X
Tetraédrica (CHa)
X
x H““
X
Bipiramidal Trigonal (PCls)
X
xl’r:,“A“‘n‘x
6 X | =y
X
Octaédrica (SFg)
X
X, | X
7 X =

Geometria basica

X

X

Bipiramidal pentagonal (IF;)

1 par nde ligante

E

A

Angular (SOz)
T
A iy
~ \'“X
X

Piramidal (NH3)

X

E

Gangorra (5F4)
\

X

x"'T""x
E

Piramidal quadrada (BrFsg)

.....
.....

Piramidal Pentagonal (XeOFs") | Pentagonal plana (XeFz)

2 pares ndo ligantes

E E

&
5
-

A

X~ X

Angular (H,0)

E E

-

‘ ~
-
=
B

X—A—X

X
formato T (CIF4)

E

x"’T""x
E

Quadrada plana (XeF )

3 pares ndo ligantes

E

X— A—X
E E

Linear (l37)



Numero Estérico «~ | Pares ligantes (X) #  Pares ligantes (E) % Geometria ¢ | Angulo das ligagbes 4+ Exemplo # Imagem ¢
2 2 0 linear %{L CO; By o
3] 3 0 trigonal plana 120° BF- }\)
3 2 1 angular '12%1/_9“} S0 JAJ
4 4 0 tetraédrica 109.5° CHg ‘}'\J
4 3 1 piramidal 109.5° (107.5%) MH- .}.J
4 2 2 angular 109.5° W H2O JAJ
4] 5 0 bipiramidal trigonal 90°, 120° PClg J-*j
) 4 1 gangorra 180°, 120° (173.1°, 101.67) SF, ‘.i;,;
4] 3 2 formade T 90, 180° (87.5°, < 1807) ClIFq “'T'l
5 2 3 linear 180° XeF, ,i,,
[ 6 0 octaedrica 90° SFg _%7’
6 5 1 piramidal quadrada 90° (84.87) BrFs *‘J
6 4 2 quadrada plana 90° XeFy Jf_ 2
7 7 0 bipiramidal pentagonal 90°, 72° IF; 5?4




A seta vermelha
representa a
direcéo do
dipolo molecular

N
se ¥ L

Os dois dipolos dentro
da molécula ndo

Os dois dipolos dentro da
molécula cancelam-se.
O CO, é apolar

| se cancelam. A H,O é polar

Figura 4.23 O CO, e a H,O contém ligacdes polares, mas somente a H,O é uma molécula
polar.
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cd, ’

1

B opole, CHy "l
i+ Momento de C N C/ Cf@% %

dipolo molecular

C"\%\ 5 L H, Y, lelpry %
C/{HUB %’LM

A ligagéo C-Br € menos polar Figura 4.24 O CBrCl; é polar, pois os dipolos das trés
que as ligagdes C-Cl. Globalmente,

ligacoes C-Cl nao sao completamente cancelados pelo
dipolo menor da ligacao C-Br.

polon © M Bla bl T,
Corthyn g

a molécula tem um dipolo pequeno |

36



Cl Nesse isdmero, cada Momento Cl Nesse isdbmero, algumas

ligacao SF esta a 180°  de dipolo das ligagdes SF estao
‘ A de outra ligagdo SF molecular A a 180° das ligagdes
i [P — g SCI
F S- F Cl 7—3 . F
- -
/_Fﬁ F/T
Cl F

Os dipolos grandes S-F se
cancelam, conforme o fazem os
dipolos menores S—-CI.
Esse isdbmero do SF,Cl, € apolar

Os dipolos grandes S—F n&o sao
cancelados pelos dipolos menores S—CI.

Esse isdbmero do SF,Cl, & polar

Figura4.25 O SF,Cl, forma dois iso-
meros, Um dos quzis € polar e 0 oulro
Nnao e.
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Modelos mais avancados como a
Teoria da Ligacao de Valéncia e a
Teoria do Orbital Molecular
permitem o melhor entendimento
da ligacao covalente e a solucao das
limitacoes do modelo de Lewis!



Ligacao quimica

* Ambas concebidas na primeira metade do
seculo XX e, por muito tempo foram teorias
concorrentes.

* Teoria da Ligacao de Valéncia (LV): Concebida
por Linus Pauling.

* Teoria do Orbital Molecular (OM): Concebida
por Friedrich Hund e Robert Mulliken.



Reconhecimentos

* Linus C. Pauling

— Prémio Nobel de Quimica em 1954: “for his research
into the nature of the chemical bond and its

application to the elucidation of the structure of
complex substances”

e Robert S. Mulliken

— Prémio Nobel de Quimica em 1966: “for his
fundamental work concerning chemical bonds and the

electronic structure of molecules by the molecular
orbital method”



Teoria da Ligacao de Valéncia

 Esta ligada a ideia de Lewis dos pares de
elétrons compartilhados formando a ligacao
entre os atomos.

* Uma ligacao tem origem na interacao entre os
orbitais atomicos dos dois atomos, que produz
um orbital ligante, localizado entre os dois
atomos.

* Esse orbital ligante contém dois elétrons.



Teoria do Orbital Molecular

* Nessa abordagem, os orbitais atdbmicos de
uma molécula combinam-se, formando um
conjunto de orbitais moleculares que sao
espalhados sobre toda a molécula.

e S30 chamados orbitais deslocalizados.

* Os orbitais moleculares sao uma propriedade
da molécula como um todo, e os elétrons da
molécula ficam distribuidos dentro desses

orbitais.
'I~Lcog\



Wer ery. molicid,
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No presente livro, os orbitais s sao
mostrados em vermelho, os orbitais, p em
azul, e os orbitais mistos, em purpura

S P
y
o — Hibridos sp
3 ~ N [
O .‘ Ligacao de Valéncia
L4 —
Os orbitais 2s e 2p, em um | Os orbitais hibridos sp séo
atomo de nitrogénio combinam-se, direcionais e apontam a ‘
dando dois orbitais hibridos sp | 180° um do outro

A soma representa uma
combinacgao em fase

Orbital molecular N\

Esta é a forma real

do orbital ligante
Orbitais atémicos Orbital molecular ligante 10, obtida a partir
1sdo H 16,do H, dos calculos

¢1s (HA) + q)‘ls (HB) — Vem fase
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Hibridizacao

)£ No presente livro, os orbitais s sdo
mostrados em vermelho, os orbitais, p em

azul, e os orbitais mistos, em purpura

.. e .Q Hibridos sp
oe— -4

Os orbitais 2s e 2p, em um
atomo de nitrogénio combinam-se,

Os orbitais hibridos sp séo
direcionais e apontam a

180° um do outro

dando dois orbitais hibridos sp

Figura3.7 A hibridizacao sp envolve
a mistura dos orbitais s e p, em um
atomo, formando dois orbitais hibridos
sp. Os pontos neqgros representam as
posicoes dos nucleos. 46
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Hibridizacao N

®.+.@+

(, 2y

Hibridos s,
' P Dois orbitais hibridos sp combinam-se @p O@
formando um orbital ligante ¢

Na teoria da ligagéo de
valéncia, a tripla ligagdo no
N, é formada por uma ligagao
o e duas ligacdes nt

Px + —_— . .

Dois orbitais p, combinam-se
formando um orbital ligante ©

pOO N

(Direcionado para

Cada atomo de nitrogénio tem
um par de elétrons isolado
que consiste em dois elétrons
em um orbital hibrido sp

Figura3.8 Ateoriadaligacaodevalén-

fora da pagina) Dois orbitais p, combinam-se, claprevé quea triplaligacao no N, consis-
formando um orbital ligante m e em uma ligacao o e duas ligacoes .



2p++—
2

Figura4.26 O estado eletronico fun-
damental de um atomo de carbono.

Energia



0 O
O orbital 2s e trés /Lp [ /
orbitais 2p do carbono
combinam-se para formar 3 C,
quatro orbitais hibridos sp* 0/ P \
(&
2p, Y W
] ~ hibridos sp* . :
2s Os quatro orbitais hibridos sp® s&o z
direcionados para os vértices de %
um tetraedro
Y
2 + + —
5
o
@
| =
1N}

A energia total dos quatro orbitais
28 hibridos sp® & a mesma que a
energia total dos orbitais se p

Atomo de C no estado fundamental

Figura 4.27 Hbndizac2o sp’ para o carbono. Os quatro orbitais hibridos sp” tém um Iébulo
maior que o ourro e s2o direcionados do centro de um refraedro para 0s qualro Verrices.



G C-H -
(hibrido sp°) (1s")

Figura 4.28 A interacao entre um
hibrido sp? do carbono e um orbital 's
do hidrogénio leva e um orbital ligante
o,que e preenchido, e um orbital antili-
gante ¢*, que e vazio.



Os quatro orbitais
hibridos sp® séo
dispostos de forma
tetraédrica em torno

: /
do atomo de carbono '
we’ C
' ‘ “/

e A
Cada orbital ligante o C-H

€ formado a partir de uma
interacdo entre um orbital
hibrido sp® do C e um
orbital 1s do H. Ele contém
dois elétrons que dao
uma ligacao o.

Figura 4.29 A formacao de cada uma das quatro ligacdes o do metano resulta da interacao
entre um orbital hibrido sp? do carbono e um orbital 1s do hidrogénio.



O orbital ligante c C-C &
formado a partir de uma
interacao entre dois orbitais
hibridos sp® do C. Ele contém

dois elétrons dando uma
ligacao o

\ §H
\
H

H

.c—¢C
HVe

Cada orbital ligante o C-H &
formado a partir de uma interagao
entre um orbital hibrido sp® do C

e um orbital 1s do H. Ele contém
dois elétrons dando uma ligagao ¢

~

Figura 4.30 As ligacoes no e@no.
Ambos 0s atomaos de carbono esteo
em ambilentes [elraédricos, © gue é
condizente com & hibridiza¢go sp’



o N
w
2 . HY O
S - H
w - Um dos orbitais
) % hibridos sp® contém
5 um par isolado
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Cada orbital ligante o N-H &
formado a partir de uma
interacéo entre um orbital

hibrido sp* do N e um orbital
1s do H. Ele contém dois

eletrons dando uma ligagao o

Figura 4.31 Nz zmonia ha trés ligagoes o formadas das Interacoes entre 0s orbitals hibridos

sp? de nitrogénio com orbitais 1s do hidrogénio. O quarto orbital hibrido sp? contém um par
isolado de eletrons.



O orbital 2s e dois dos
orbitais 2p do carbono
combinam-se formando
trés orbitais hibridos sp*

2p,
0 hibridos sp?
2s J Os orbitais hibridos sp® localizam-se

em um plano e s&o direcionados no

sentido dos vértices de um tridngulo
y
X
O orbital p, permanece
2 + + — + 2p, néo hibridizado
B '-::.";\- + + + sz

2s % A energia total dos trés orbitais hibridos
sp? é igual & energia total do orbital

Energia

5 e de dois dos orbitais p

Atomo de C no estado fundamental

Figura 4.32 Hibridizacac sp® no carbono. Os trés arbitais hibridas sp? s2o direcionados do
centro de um triangulo para os [res vertices.



( . . s
Estrutura plana de ligagéo o Cada orbital ligante c C-H &

formado a partir de uma
Os trés orbitais hibridos sp* H H interag&o entre um orbital
apontam a 120° um do outro \ //———__ hibrido sp> do C e um orbital 1s
C. c—=cC do H. Ele contém dois elétrons
. \ que dao uma ligagéo o
H R H

O orbital ligante ¢ C-C é formado a partir de
uma interac&o entre dois orbitais hibridos sp’
de C. Ele contém dois elétrons que dao
uma ligacéo o

ligacdo =
Os orbitais p, ndo Os orbitais p, combinam-se formando
hibridizados aponztam a 90° c Hiluy, c H gn'! orl(:jltal Iltga?te x, lquc-: t;cal§C|;naa e
da estrutura de ligacao -C— abaixo da estrutura plana de ligagéo o.
u 1980 0 HY™ Ele contém dois elétrons que d&o

uma ligagao x

Figura 4.33 A ligacao no eteno. A dupla ligacao C=C consiste em uma ligagao ¢ e uma
ligageo .



Os orbitais 2s e 2p, do |
carbono combinam-se

N formando dois orbitais
hibridos sp
> -
hibridos sp
Os orbitais hibridos sp sdo |
- direcionados a 180° um do outro

Os orbitais p, € p,
permanecem nao
hibridizados

2 % i A energia de cada orbital
& hibrido sp esta a meio caminho

entre a dos orbitais se p
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Figura 4.34 Hibridizacao sp para o carbono Os dois orbitais hibridos sp sao direcionados a
180° um do outro.



Cada orbital ligante c C-H é
formado a partir de uma interacédo
entre um orbital hibrido sp do C e

um orbital 1s do H. Ele contém

dois elétrons que dao uma ligagéo o

Os dois orbitais
hibridos sp apontam

a 180° um do outro Estrutura linear de ligacao o

= —

O orbital ligante o C-C é formado a
partir de uma interagéo entre dois
orbitais hibridos sp de C. Ele contém
dois elétrons que dao uma ligacéo o

ligagoes =

Os orbitais p, e p, néo

C
hibridizados apontam a 90° da
estrutura de ligagéo o \

Os pares de orbitais p, e p,
combinam-se formando dois orbitais
ligantes n. Ambos contém dois
elétrons que ddo duas ligagdes «

Figura 4.35 A ligacéo no etino. A tripla ligagdo C=C compreende uma liga¢o o e duas liga-
coes .



Figura 4.36 A estrutura plana de li-
gacbes o no benzeno

Cada orbital ligante o C-C & formado a partir
de uma interacao entre dois orbitais hibridos
sp? do C. Ele contém dois elétrons que
formam uma ligacéo o

C
H”™ " ™C~~ “H [ Cada orbital ligante o C-H & formado a partir
| de uma interagdo entre um orbital hibrido sp?
H do C e um orbital 1s do H. Ele contém dois

elétrons que ddo uma ligagéo o




