Forma e Estrutura das Moléculas

Quais sdo as ideias importantes?  As ideias centrais deste capitulo sao, em primeiro lugar, (- L)
que as repulsbes entre pares de elétrons determinam a forma das moléculas e, depois, que
as ligagdes quimicas podem ser discutidas em termos de duas teorias da mecinica quintica =~ MODELD VSEPR

que descrevem a distribuigiio dos elétrons nas moléculas. 3.1 Modelo VSEPR bisico
= " : 3.2 Moléculas com pares de
Por que precisamos estudar este assunto?  As formas das moléculas dererminam seus elétrons salades no dtomo
odores, seus sabores ¢ sua agio como firmacos, As formas das moléculas governam as rea- central
¢les que OCorrem em nosso organismo e contribuem para nos manter vivos. Elas também 3.3 Moléculas polares

afetam as propriedades dos materiais que nos rodeiam, incluindo seus estados fisicos e suas  poRIA DA LIGACAD DE
solubilidades. Percepgio, pensamento ¢ aprendizado dependem das formas das meléculase warEncia

como elas se alteram. As teorias modernas da estrutura eletrfnica das moléculas podem ser 3.4 Ligaghes sigma e pi

extrapoladas e utilizadas para descrever metais e semicondutores, o que coloca as informa- 3.5 Promocio de elétrons e
goes mencionadas neste capitulo na raiz do desenvolvimento de novas tecnologias. hibridagio dos orbitais
O que devemos saber para entender o capitulo? Este capitulo utiliza orbitais atdmicos 8 ﬁ::::;r e
e configurages eletrdnicas (Capitulo 1). Ele também amplia o conceito das estrumras de 3.7 Caracterfsticas das ligagBes
Lewis, introduzido no Capitulo 2. A discussiio sobre moléculas polares desenvolve os con- midltiplas
ceitos de ligagdes polares, descritos na Segdo 2.12. TEORIA DOS ORBITAIS
MOLECULARES

£ B itai |
pre foram uma fonte de prazer, mas somente no século XX os quimicos entenderam 2.9 Oritali moleculares

s cores brilhantes das flores e a variedade de tonalidades das folhas no outono sem- 3.8 Limitacdes da teoria de Lewis
3.10 Configuragtes eletrGnicas das

como as cores dependem da presenca de compostos orginicos cujas caracteristicas molculzs diatBmicas
estrururais sio comuns. Eles descobriram que pequenas diferengas na estrutura das molécu- 3.11 Ligacdes em moléculas
las desses compostos podem aumentar a fotossintese, produzir uma vitamina importante ¢ diatémicas heteronucleares
atrair as abelhas, que polinizam as flores. Agora eles sabem que as formas dessas moléculas  3.12 Ovbitais em maléculas
e 0s orbitais ocupados por seus elétrons permitem entender as propriedades dos compostos poliatdmicas
€ até mesmo 05 Processos que ocorrem em nossos olhos e gue nos permitem ver as cores. Q C}

O impacto das teorias modernas das ligagBes quimicas, no entanto, vai muito além do
entendimento das cores que estio em nosso redor. O melhor conhecimento das estruturas
eletrnicas dos dtomos e moléculas de polimeros e semicondutores levou ao desenvolvimento
de novas tecnologias. A indistria farmacéutica cada vez mais utiliza o desenho de firmacos
com técnicas computacionais — no qual as formas dos compostos e a distribuigio dos elétrons
exercem um papel crucial - para descobrir novos firmacos mais potentes {Quadro 3.1).

Estudaremos neste capitulo trés modelos da forma molecular de complexidade crescen-
te. O primeiro considera a forma das moléculas uma consequéncia da interagio eletrostiti-
ca (de Coulomb) entre pares de elétrons. Os outros dois modelos descrevem a distribuigio
dos elétrons ¢ sua participagio na determinagio da forma da molécula em termos da ocu-
pacio dos orbitais. Testaremos esses modelos de duas maneiras: com dados experimentais
e com o5 resultados de cdlculos baseados em modelos compuradorizados (veja a Técnica
Principal 5, que segue o Capitulo 14). Os modelos de computador levam em conta todas as
energias de interagio entre cada par de dtomos de uma molécula.

MODELO VSEPR

As estruturas de Lewis mostram apenas as ligagdes entre os dtomos ¢ a presenga de pares
isolados. Elas ndo mostram, de per si, 0 arranjo tridimensional dos dtomos no espago. Nes-
ta se¢io, desenvolveremos as ideias de Lewis de modo a poder predizer as formas de mo-
léculas simples. Trabalharemos em trés etapas. Primeiramente, estabeleceremos o modelo
bisico para moléculas simples, sem pares isolados no dtomo central. Depois, incluiremos os
efeitos dos pares isolados. Por fim, exploraremos algumas das consequéncias da forma das
moléculas em suas propriedades.
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NRCDILIGERIN Fronteiras da quimi

A procura por novos firmacos depende ndo somente da
capacidade dos quimicos orginicos de sinteses, mas tam-
bém de biGlogos, etnobotinicos e pesquisadores médicos.
Como existemn muitos milhdes de compostos, tomaria um
tempo muito longo comegar com os elementos e combina-
-lgs de diferentes maneiras para, entdo, testd-los. Em vez
disso, os quimicos normalmente comegam pela descoberta
de um novo fdrmaco, isto é, pela identificagio e modifica-
¢do de firmacos promissores que jd existem, ou pelo pla-
nejamento racional de fdrmacos, isto €, a identificacio das
caracterfsticas de uma enzima, virus, bactéria ou parasita,
& o projeto de novos compostos que interajam com eles.

Mo descobrimento de um nove firmaco, o quimico nor-
malmente comega pela investigagio de compostos que ji
mostraram ter algum valor medicinal. Um bom caminho é a
identificagio de um produto matwral, um composto orginico
encontrado na natureza, do qual se conhecem as caracteris-
ticas curativas. A Natureza é o melhor de todos os quimi-
cos de sinteses, com bilhdes de compostos que se adequam
a diferentes necessidades. O desafio € encontrar compostos
que tém propriedades curativas. Esgas substincias podem ser
encontradas de diferentes maneiras: aleatoriamente, a partir
de uma colegio “cega™ de amostras que serdo testadas, on a
partir de coleches de amostras especificas, identificadas por
curandeiros locais como tendo efeitos medicinais.

A observagdo das propriedades das plantas e dos animais
pode guiar a procura aleatdria. Como exemplo, se certas frutas
permanecem frescas enquanto outras estragam ou secam, po-
demos esperar que as primeiras contenham agentes fungicidas.
Um exemplo € a coleta de tunicados e esponjas no Caribe, Os
quimicos colhem as amostras mergulhando de barcos utilizados
para a pesquisa (veja a Fig. F1). As amostras sio testadas para
atividades antivirais e antitumorais em laboravdrios quimicos
instalados nesses barces. O medicamento antiviral didemnina-C

Uma bidloga de campo examina uma planta em uma floresta
tropical da América do Sul. A planta sintetiza produtos quimices
que serdo investigados por seu valor medicinal,

€ o anticancerigeno briostatina 1 foram descobertos em orga-
nismos marinhos.

A rota guiada normalmente envolve o teste de um nimero
menor de amostras porque o quimico trabalha com um curan-
deiro local - antigos conhecimentos guiando a quimica moder-
na. Frequentemente um etmobotinico, especialista nas plantas
utilizadas pelos curandeiros, junta-se ao grupo de pesquisa.
Esse processo economiza tempo para os cientistas ¢ pode be-
neficiar os curandeiros ¢ suas tribos. Medicamentos que foram
descobertos dessa maneira incluem muitos firmacos contra o
cincer ¢ a maldria, assim como agentes anticoagulantes, anti-
bifticos ¢ medicamentos para o coragio e o sistema digestivo.

Uma vez determinadas as férmulas empirica e molecular
do composto ativo, é necessirio definir suas férmulas estru-
turais, Nesse ponto, inicia-se o trabalho de sintese. O quimico
pode identificar compostos de valor medicinal no material
& encontrar uma maneira de simtetizd-los, ou seja, prepari-
los no laboratério, para que estejam disponiveis em grandes
quantidades.

No planejamento racional de um nove medicamento, os
quimicos comegam com O tumor ou O organismo que se in-
tenciona erradicar com o firmaco. Virtualmente, todo o pro-
cedimento em células vivas depende de enzimas especificas,
proteinas muito grandes com formas especificas. Normal-
mente existe um sitio ativo na enzima, ao qual somente certas
moléculas podem ter acesso e reagir. S¢ a enzima que controla
o crescimento do parasita ou bactéria puder ser identificada
€ sua estrutura for conhecida, é possivel projetar compostos
que tenham acesso a seu sitio ativo e blogueiem as reages.
Os quimicos que seguem essa rota comegam pela identifica-
¢io de enzimas-chave da bactéria ou parasita. Depois, eles de-
terminam sua estrutura molecular Programas de computador
sdo utilizados para desenhar e planejar moléculas com estru-
ruras que se ajustem ao sitio ativo. Os novos compostos sio
sintetizados e seus efeitos benéficos e colaterais sdo testados.

B comovock PODE CONTRIBUIR?

Apesar de todos os medicamentos j4 existentes, é sempre
muito grande a necessidade de agentes quimioterdpicos es-
pecificos, com pouces efeitos colaterais. Estd, correntemente,
em desenvolvimento a investigagdo de um grande mimero
de produtos naturais e o desenho racional de novos agentes
terapéuticos. A seleciio de boas moléculas para o desenvolvi-
mento de firmacos dentre o enorme nimero de compostos
disponiveis precisa ser otimizada.

Excrcicios relacionados: 3.75 ¢ 3.94

Lettura complementar: D. Hart, *Designer drugs,” Sciemce Spectra,
no. 8, 1997, p. 52. . Staunton and K. Weissman, “Medicines from
nature,” The MNew Chemistry, edited by N. Hall (Cambridge: Cam-
bridge University Press, 2000), pp. 199-213. R. P. Szuromi, V. Vinson,
and E. Marshall, *Rethinking drug discovery,” Science, vol. 303, p.
1795 (March 19, 2004). | Paterson and E. A. Anderson, *The renais-
sance of natural products as drug candidaes,” Science, vol. 310, p.
451 (Derober 21, 2005).
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FIGURA 3.1 Nomes das formas de mobéculas simples e seus dngulos de ligagdo. Os pares isolados ndo
foram incluidos porgue ndo sio levados em consideragio na identificaclo das formas das moléculas.

3.1 Modelo VSEPR basico

Comegaremos por moléculas simples formadas por um dtomo central ao qual se unem os
demais dtomos. Muitas dessas moléculas t8m a forma das figuras geométricas apresentadas
na Figura 3.1. Assim, CH, (1) € um tetraedro, SF, (2) é um ocraedro ¢ PCl; (3) € uma bipira-
mide trigonal. Em muitos casos, os ingulos de ligagio, isto é, os ingulos entre as linhas retas
que unem os nicleos ao dtomo central, sdo fixados pela simetria da molécula. Esses ingulos
de ligagio estio mostrados na Fig. 3.1, Assim, o dngulo HCH de CH, é 109,5" (o “dngulo
do tetraedro™), os dngulos FSF de SF, sdo 90" e 1807, e os dngulos CIPCI do PCI, sdo 907,
120° e 180", Os dngulos de ligagio de moléculas que nio sio determinados pela simetria
tém de ser determinados experimentalmente. O dngulo de ligagio HOH da molécula angu-
lar H,0, por exemplo, é, experimentalmente, igual a 104,5°, e o dngulo HNH da molécula
NH,, uma pirimide trigonal, é¢ 107". A principal técnica experimental para determinar os
dngulos de ligacio de moléculas pequenas é a espectroscopia, especialmente as espectrosco-
pias rotacional e vibracional. A difragio de raios X & usada para moléculas maiores.

As estruturas de Lewis que encontramos no Capirtulo 2 sio representagies em duas
dimensdes das ligagdes entre os dtomos — sua conectividade — e, exceto nos casos mais
simples, nio rraduzem o arranjo dos dtomos no espago. O modelo da repulsio dos pares
de elétrons da camada de valéncia (modelo VSEPR) amplia a teoria da ligagio quimica de
Lewis para explicar as formas das moléculas, adicionando regras que explicam os dngulos
de ligagio. O modelo baseia-se na ideia de que, como os elétrons se repelem, os pares de
elétrons de ligagdo tendem a se afastar 0 mdximo possivel. Especificamente:

Regra 1 As regites de altas concentragies de elétrons (ligagbes e pares isolados do dro-
mo central) se repelem e, para reduzir essa repulsio, elas tendem a se afastar o mdximo
possivel, mantendo a mesma distincia do dromo central (Fig. 3.2).

Tendo identificado o arranjo que localiza os pares de elétrons na posigio “mais distante™
(ligagGes e pares isolados do dtomo central), que é chamado de arranjo dos elétrons na mo-
lécula, determinamos a posicio dos dtomros ¢ identificamos a forma da molécula, dando-lhe
um nome de acordo com as formas da Fig. 3.1. Note gue para nomear a forma da molécula
consideramos apenas a posicio dos dtomos, ignorando os pares isolados que possam estar
presentes no dtomo central, mesmo que eles afetem a forma,

BeCl, & uma molécula com apenas dois dtomos ligados ao dtomo central. A estrutura
de Lewis -E (_.l Be — Cl: e ndo existem pares isolados de elétrons no dtomo central. A po-
sicio na qual os pares ligantes estio o mais afastados possivel & quando eles se encontram
em lados opostos do dromo de Be e o arranjo dos elétrons € linear, Os dromos de Cl estio,
portanto, em lados opostos do dromo de Be ¢ 0 modelo VSEPR. prediz a forma linear para
a molécula de BeCl,, com um dngulo de ligagio igual a 180° (4). Essa forma é confirmada
experimentalmente.

2 Hexafluoreto de enxofre, SF,

A ideia do modelo VSEPR

foi primeire explorada pelos
quimicos ingleses Nevil Sidgwick
e Herbert Powell e desenvolvida
pelo guimico canadense Ronald
Gillespie.

Cl

3 Pentacloreto de fosforo, PCLy
Be d

@@

4 Cloreto de berilio, BeCl,
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FIGURA 3.2 Posigbes, de duas a sete, das regides de alta concentragio

de elétrons (dtomos e pares isolados) ao redor de um dtomo central, Essas
regidies sio representadas por linhas retas que partem do dtomo central,

Use este diagrama para identificar o arranjo dos elétrons de uma molécula
e depois use a Fig. 3.1 para identificar sua forma a partir da localizagio dos
domaos. O arranjo de bipirdmide pentagonal, com sete regides, ndo & dnico:
wirios arranjos tém mais ou menos a mesma energia.

:T:
F—B—F
5 Trfluorero de boro, BE,

6 Trifluoreto de boro, B,
:{'_fl:
Lo S p— (oE
o R
.1;;[ LE:
7 Pentacloreto de fésforo, PCL,
i :-F-:l oy
: |-.\‘_! B
| B

8 Hexafluoreto de enxofre, SF,

-6-0

9 Didxido de carbonao, CO,

Todos os seis dtomos terminais
sdo equivalentes em uma
molécula octaédrica regular.

0 | 3=
Yal: R s
—C—0:

10 Ima:bnnatn,mr"

e

11 lon carbonaro, CO ;2

Bipirimide
trigonal

—
pentaganal

A molécula do wrifluoreto de boro, BF,, tem a estrutura de Lewis mostrada em (5). Exis-
tem trés pares ligantes no dtomo central e nenhum par isolado. De acordo com o modelo
VSEPR, para ficarem o médximo possivel afastados, os trés pares ligantes tém de estar nos
vértices de um tridngulo equildtero. O arranjo de elétrons € trigonal planar. Como um to-
mo de flior liga-se a um dos pares de elétrons, a molécula BF, é trigonal planar (6) e os tris
dngulos FBF sdo iguais a 1207 um arranjo também confirmado experimentalmente.

O metano, CH,, tem quatro pares ligantes no dtomo central. Para ficarem o mais afas-
tados possivel, os quatro pares devem estar em um arranjo tetraédrico em torno do dromo
C. Como o arranjo de elétrons é tetraédrico e um dtomo de H liga-se a cada um dos pa-
res de elétrons, espera-se que a molécula seja tetraédrica (veja 1), com dngulos de ligagio
109,5°, A experiéncia confirma essa forma.

Wa molécula de pentacloreto de fésforo, PCL, (7), existem cinco pares ligantes ¢ ne-
nhum par isolade no dtomo central. De acordo com o modelo VSEPR, os cinco pares e os
dtomos a que eles se ligam devem estar afastados 0 midximo possivel, em um arranjo de
bipirimide trigonal (veja a Fig. 3.2). Nesse arranjo, trés dtomos estdo nos cantos de um
tridngulo equilitero e os outros dois, acima e abaixo do planc formado pelo tridngulo (veja
3). Essa estrutura tem trés dngulos de lipagio diferentes. Os dngulos de ligagio do plano
equarorial sio iguais a 120°, o dngulo entre os dromos axiais ¢ equaroriais & 90" ¢ o dngulo
axial CIPC] & 180" Esta estrutura também € confirmada experimentalmente.

A molécula de hexafluoreto de enxofre, 5F,, tem seis dtomos ligados ao dtomo central
5, que nio tem pares isolados (8). De acordo com o modelo VSEPR, o arranjo de elétrons
£ octaédrico, com quatro pares nos vértices de um quadrade planar e os dois outros pares
acima e abaixo do plano do quadrado (veja a Fig. 3.2). Um dtomo de F estd ligado a cada
par de elétrons e prediz-se uma molécula ocraédrica. Os dngulos de ligagio sdo iguais a 90°
ou 180° e todos os dromos de F s3o equivalentes.

A segunda regra do modelo VSEPR diz respeito ao tratamento de ligagdes miltiplas:

Regra 2 Nio existe distingdo entre ligagbes simples ou miiltiplas: uma ligacio maltipla
& tratada como uma 86 regiio de alta concentragio de elétrons.

Em outras palavras, os dois pares de elétrons de uma ligagio dupla permanecem juntos e
repelem outras ligagdes ou pares isolados como se fossem uma unidade. Os trés pares de
elétrons de uma lipacio tripla também ficam juntos e agem como uma dinica regido de alta
concentragio de elérrons. Assim, a molécula de didxido de carbono, D Cz= 0, tem estru-
tura semelhante & da molécula de Bele mesmo com as ligaghes duplas {9). Uma das estru-
turas de Lewis do fon carbonato, CO,™, & mostrada em (10). Os dois pares de elétrons da
ligagio dupla sdo tratados como uma unidade ¢ a forma resultante, (11), £ trigonal planar.
Como cada ligagio, simples ou miiltipla, age como uma unidade, para contar o nimero
de regides de alta concentragiio de elérrons, basta contar o nimero de dromos ligados ao
dtomo central e adicionar o nimero de pares isolados.

Quando existe mais de um dtomo central, as ligagdes de cada dtomo sdo tratadas inde-
pendentemente. Como exemplo, para predizer a forma de uma molécula de eteno (etileno),
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CH,=CH,, consideramos cada dtomo de carbono separadamente. Da estrutura de Lewis
(12}, notamos que cada dtomo de carbono tem trés dtomos ligados e nenhum par isolado.
O arranjo ao redor de cada dromo de carbono é, entdo, trigonal planar. Assim, podemos
predizer que os dngulos HCH e HCC estardo préximos de 120° (13). Essa predigio € con-
firmada pela experiéncia (os valores medidos sio 117° e 122°, respectivamente).

Predi¢do da forma de uma molécula que ndo tem pares isolados no
dtomo central
Prediga a forma de uma molécula de etino (acetileno), HC*™ CH.

PLANEJE Escreva a estrutura de Lewis ¢ identifique o arranjo dos pares de elétrons ao redor
de cada dromo “central”® (neste caso, os dois dtomes C). Trate cada ligagio miiltipla como
uma tnica unidade. Identifique a forma da molécula (se necessdrio, consulte a Figura 3.2).

RESOLVA

EXEMPLO 3.1

Escreva a estrutura de Lewis da molécula.
H—C=C—H

Identifique o arranjo de elétrons em volta de cada dtomo “central™,

Linear: Cada dtomo de C liga-se a dois outros dtomos (um dtome de H ¢ um de C) & ndo
existen pares isolados.

Identifique o arranjo dos dtomos ao redor de cada dtomo de C.

Linear. A molécula também € linear.

R X N9

Teste 3.1A Prediga a forma da molécula do pentafluoreto de arsénio, AsF,.
[Resposta: Bipirimide trigonal]
Teste 3.1B Prediga a forma da molécula do formaldeido, CH,O.

Como, no modelo VSEPR, tratamos ligagdes simples e miiltiplas como equivalentes,
ndo importa que estruturas de Lewis contribuem para a estrutura de ressondncia que es-
tamos considerando. Embora possamos, por exemplo, escrever virias estruturas de Lewis
diferentes para o ion nitrato, todas elas terdo trés regides de concentragio de elétrons ao
redor do dtomo central, N, ¢ espera-se, para qualquer uma delas, uma estrutura trigonal
planar (14). Este resultado, isto &, que as trés ligagtes N — O sdo equivalentes, € confirmado
experimentalmente porque as trés tém o mesmo comprimento e os trés dngulos de ligagio
sdo idénticos. Ele & também confirmado pelo cdlculo: um diagrama elpot (um mapa de po-
tencial eletrostitico, Secio C) mostra a simetria da distribuicio eletrdnica caleulada (15). A
equivaléncia das trés ligagies é o que se esperaria de um hibrido de ressondncia.

Ponto para prensar: Serd que vocé poderia apresentar a teoria VSEPR sem ter de recorrer
as estruturas de Lewis?

De acordo com o modelo VSEPR, as regides de alta concentragdo de elétrons se po-
sicionam de forma a ficar o mais afastadas possivel. Os pares de elétrons de uma
ligagdo muiltipla sdo tratados como uma sinica unidade. A forma da molécula é iden-
tificada pela posigio relativa de seus dtomos.

H
iod
h H

12 Ereno, C,H,

——T

122°

‘r 117

13 Eteno, C,H,

14 fon nitrato, NOy~

Lembre-se de que as regides em
vermelho indicam um potencial
elétrico negativo [actimulo

de elétrons) ¢ as regides azuis
indicam um potencial positivo
(deficiéncia de elétrons).

[ =
o+

15 lon nitrato
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16 fon sulfite, 5O ,: 3
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17 lon sulfite, SO,*

55
18 Dibxido de nitroginio, NO

%o

19 Didxido de nitrogénio, NO:

3.2 Moléculas com pares de elétrons isolados no atomo central

Para ajudar a predicio da forma das moléculas, usaremos a “férmula VSEPR” geral, AX E_,
para identificar as diferentes combinages de dtomos e pares isolados ligados ac dtomo
ceneral. Facamos A representar um dtomo central; X, um dtomo ligado; ¢ E, um par isolado.
A molécula BF,, que contém trés dtomos de flior ligados e nenhum par isolado em B, € um
exemplo de uma espécie AX,. O ion sulfito, SO,*" (16), que tem um par de elétrons isolados,
& um exemplo de espécie AX E. As moléculas que t8m a mesma formula VSEPR tém essen-
cialmente 0 mesmo arranjo de elétrons ¢ a mesma forma. Assim, ao reconhecer a férmula,
podemos predizer imediatamente a forma (mas nio necessariamente o valor numérico pre-
ciso dos dngulos de ligagio que ndo sio governados pela simetria).

Se ndo existirem pares isolados no dtomo central (uma moléeula AX ), cada regido
de alta concentragio de elétrons tem um dtomo ligado e a forma € a mesma do arranjo de
elétrons. Se pares isolados de elétrons estdo presentes, a forma da molécula é diferente da
do arranjo de elétrons, porque somente as posigdes dos dtomos ligados sio levadas em con-
sideragio na determinagio da forma. As quatro regides de alta concentragio de elétrons em
50, estario suficientemente afastadas se adotarem o arranjo tetraédrico (veja a Fig. 3.2).
Todavia, a forma do ion ¢ determinada somente pela localizagio dos dtomos. Como trés
dos vértices do tetraedro estio ocupados pelos dromos ¢ um € ocupado pelo par isolado, o
fon SO,* & uma pirdmide trigonal (17). A regra a lembrar é

Regra 3 Todas as regides de densidade eletrdnica elevada, pares de elétrons isolados e
ligantes, sdo incluidas na descricio do arranjo de elétrons. Todavia, somente as posi-
goes dos dtomos sdo consideradas guando descrevemos a forma de swoma molécula.

Um elétron desemparclhado também € uma regido de alta densidade de clétrons e deve
ser tratado como um par isolado na determinagdo da forma da molécula. Assim, radicais
como NO, tém um elétron nio ligante. Logo, NO, (18) tem um arranjo wigonal planar de
elétrons (incluindo o elétron desemparelhado de N), mas sua forma & angular (19).

Predicdo da forma de uma molécula com pares isolados no dtomo central
Prediga (a) o arranjo dos elétrons ¢ (b} a forma da molécula trifluoreto de nitrogénio, NF,,
Antecipe A férmula lembra a da aménia, NH,, que é uma pirimide trigonal; logo, pode-
mos suspeitar que NF, rambém seja uma pirimide trigonal.

PLAMEJE Para o arranjo dos elétrons, desenhe a estrutura de Lewis € use o modelo VSEPR
para decidir como os pares ligantes e os pares isolados se arranjam ao redor do dtomo cen-
tral [nitrogénio) (se necessdrio, consulte a Figura 3.2). (b) Identifique a forma da molécula
a partir do arranjo dos dtomos, come na Figura 3.1.

RESOLVA

o
=
&
&

Desenhe a estrutura de Lewis.

Conte as ligagbes ¢ os pares isolados do dtomo central.
O dromo central N tem um par de elétrons e trés ligagdes corres-
pondende a quatro regides de alta densidade de elétrons.

Deétermine o arranjo de elétrons.
Tetraédrico
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Identifique a forma considerando apenas os dromos.
Os trés dromos ligados a N formam uma pirimide rrigonal.

Observe que normalmente o par de elétrons nio é mostrado explicitamente quando as
estruturas moleculares sdo desenhadas,

Avalie As medidas espectrosedpicas confirmam a predigio de que a moléeula NF, é uma
pirimide trigonal. O valor experimental do ingulo de ligagio & 1025,
Teste 3.2A Prediga (a) o arranjo dos elétrons e (b) a forma da molécula IF..

[Resposta: (a) Octaedro; (b) pirimide quadrada]
Teste 3.2B Prediga (a) o arranjo de elérons e (b) a forma da molécula SO,

Até agora, tratamos os pares de elétrons como equivalentes a dtomos, mas isto € assim mesmo?
Previmos, por exemplo, que o arranjo dos elétrons do fon 50, ¢ tetraédrico e, por isso,
deveriamos esperar dngulos OS50 de 109,5°. No entanto, sabe-se experimentalmente que,
embora o ion sulfito tenha estrutura de pirdmide trigonal, o dngulo de ligagio é de apenas
106® (20). Dados experimentais como esses mostram que o modelo VSEPR, como foi des-
crito, € incompleto e deve ser melhorado.

Para explicar o fato de que os dngulos de ligagdo em moléculas com pares isolados
sdo geralmente menores do que o esperado, o modelo VSEPR trata os pares isolados como
exercendo maior repulsio do que os pares de ligagio. Em outras palavras, o par isolado
empurra os dtomos ligados ao dtomo central uns contra os outros. Uma possivel explicagio
desse efeito € que a nuvem eletrdnica de um par isolado ocupa um volume maior do que
a de um par ligado {ou virios pares ligados, nas ligagoes miiltiplas) que estd preso a dois
dromos, nao a um (Fig. 3.3). Em resumo, o0 modelo VSEPR oferece predigdes razodveis se
adotarmos a seguinte regra:

Regra 4 A repulsio & exercida na ordem par isolado-par isolado > par isolado-dtomo
> dtomo-dtomo.

Portanto, obtém-se a energia mais baixa quando os pares isolados estio em posigbes as
mais afastadas possivel. A energia também é mais baixa se os dtomos ligados ao dromo
central estiveremn afastados dos pares isolados, ainda que isso os aproxime uns dos outros.
Nosso modelo melhorado ajuda a explicar o dngulo de ligagio do fon sulfite, AXE. Os
pares de elétrons adotam um arranjo tetraédrico ao redor do dtomo S. No entanto, o par
isolado exerce uma forte repulsdio sobre os elétrons ligantes, forgando-os a se aproximar.
Como resultade desse ajuste de posicdes, o dngulo 080 se reduz de dngulo 109,5°, do te-
traedro regular, para os 106° observados experimentalmente. Note que, embora o modelo
VSEPR possa predizer a diregdo da distorgdo, ele nio pode predizer sua extensdo. Podemos
predizer que, em qualquer espécie AXE, o dngulo XAX serd menor do que 109,5°, mas
nido podemos predizer o valor real, que deve ser medido experimentalmente ou caleulado
resolvendo-se a equagio de Schridinger numericamente em um computador.

Teste 3.3A (a) Dé a fdrmula VSEPR da molécula NH,. Prediga (b) o arranjo de elétrons
e {c) a forma.

[Resposta: (a) AX,E; (b) vetraédrica; (¢) piramide trigonal
{21, L.P. = par isolado), ingulo HNH inferior a 109,57

Teste 3.3B (a) Dé a formula VSEPR de um ion ClO, . Prediga (b) o arranjo de elétrons ¢
(c) a forma.

A Regra 4 permite predizer a posigio que o par isolado ocupa. Assim, o arranjo dos elé-
trons de uma molécula ou fon AX,E, como o IF,", € uma bipirimide trigonal, mas existem
duas posi¢bes possiveis para o par isolado, Um par isolado axial encontra-se no eixo da

2=

%

. 106°

20 lon sulfite, SO,

isolado

Pares de
ligagio
FIGURA 3.3 Uma explicagio pos-
sivel do maior efeito de repulsio
dos pares isolados em comparagio
com os elétrons de ligagdo. Um
par isolado estd menos preso do
que os pares ligantes e ocupa um
volume maior. Os pares ligantes (e
seus dtomos) se afastam dos pares
isolados para reduzir a repulsio.

107"

21 Aménia, NH;
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(a) ! {b) E l
FIGURA 3.4 (a) Um par isolado na posigio

axial estd préximo de tnds Stomos equato-
riais, enquanto (b) na posicdo equatarial,
ele estd priximo somente de dois dtomos.
O dltimo arranjo & mais favordvel,

oo

22 Qlﬁﬂ'ﬁ. 03

” -

23 fon nitriro, NO,

24 Diduido de enxofire, 504

In

.,J

25 InCl,”

1
Cl

FIGURA 3.6 Arranjo quadrado
planar dos dtomos em uma molécula
AX,E .- 0s dois pares isolados estdo
mais distantes quando se encontram
em lados opostos do dtomo central,

FIGURA 3.5 Dois pares isolados em uma molécu-
la AX,E, adotam posighes equatoriais e se afastam
ligeiramente um do cutro. Coma resultado, a
molécula tem a forma aproximada de um T,

molécula, onde ele repele fortemente trés pares de elétrons. Entretanto, um par isolado
equatorial encontra-se no equador da molécula, no plano perpendicular ao eixo desta, onde
ele repele fortemente dois pares de elétrons (Fig. 3.4). A evidéncia experimental para essa
diferenga em repulsio & o fato de que a distincia de ligagio do P—Cl axial no PCl, & 215
pm, mas a distincia de ligagio do P—Cl equatorial é somente 204 pm. Por isso, obtém-se
menor energia quando o par isolado estd na posigio equatorial, produzindo uma molécula
com forma de balango. Uma molécula AX,E,, como CIF;, também tem um arranjo de bipi-
rimide trigonal de pares de elétrons, mas dois dos pares sio pares isolados. Esses dois pares
estardo o mais afastados possivel se ocuparem duas das trés posigdes equatoriais, porém,
um pouco mais afastados um do outro. O resultado é uma molécula em forma de T (Fig.
3.5). Agora, vejamos uma molécula AX,E,, que tem um arranjo octaédrico dos pares de
elétrons, dais dos quais sio pares isolados. Os dois pares estario mais distantes se estiverem
em posighes opostas, levando a uma molécula em um arranjo quadrado planar (Fig. 3.6).
As moléculas que tém a mesma férmula VSEPR tém sempre a mesma forma, embora os
dngulos de ligagio possam ser um pouco diferentes. Por exemplo, O, € uma espécie AX.E

(: D O= 0} Ele tem um arranjo de elétrons trigonal planar e uma fomm molecular an-
gular (22). O fon nitrito, NO, , tem a mesma férmula geral [ D—h 0 ) & a mesma

forma 1‘,23} O mesmo ocorre com o didxido de enxufre, SO, (: D D] {24). Ocorrem
excegdes, is vezes, quando a diferenga de energia entre duas estrutures possiveis é peque-
na. Assim, por exemplo, a energia de uma estrutura AX,E quadrado-planar € ligeiramente
maior do que a de uma estrutura AX,E em balango, e algumas espécies AX,E, como o {on
InCl, , sio uma pirimide quadrada (25). Excegies das regras VSEPR também sio encon-
tradas para dtomos tdo grandes que 0s pares de elétrons isolados ndo afetam a forma da
molécula, Por exemplo, o ion Sel:l,; é ncmédnm, mesmo com o dtomo de Se contendo um
par isolado além de ligagBes para os seis dromos.

¢ U EN I EEVI NPV RN Como usar 0 modelo VSEPR

BASE CONCEITUAL

Etapa 3 Localize os dtomos ¢ identifique a forma molecular

Regides de alta concentragio de elétrons — ligagtes e pares
isolados de um dtomo central de uma molécula - se rearran-
jam de modo a reduzir as repulstes mituas,

PROCEDIMENTO
O procedimento geral para predizer a forma de uma molécu-
la é o seguinte:

Etapa 1 Determine quantos ditomos e pares de elétrons e pa-
res isolados estdo presentes no dtomo central escrevendo a
estrutura de Lewis da molécula.

Etapa 2 ldentifique o arranjo de elétrons, incluindo pares
isolados & dtomos e tratando uma ligagio miltipla como se
fosse uma ligagdo simples (veja a Fig. 3.2).

{de acorde com a Figura 3.1). A forma molecular desereve
apenas as posiges dos dtomos e ndo o8 pares isolados.
Etapa 4 Permita que a molécula se distorga até que os pares
isolados fiqguem o mais distantes possivel uns dos outros e
dos pares ligantes. A repulsdo age na seguinte ordem:

Par isolado-par isclado > par isolado-dtomo > dtomo-
-dtomo

O Exemplo 3.3 mostra como usar este procedimento.
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Predicdo da forma de uma molécula

Prediga a forma da molécula de tetrafluoreto de enxofre, S5F,.
PLANEJE Use o procedimento descrito na Caixa de Ferramentas 3.1,
RESOLVA

(e ]
e
=}
=
=
&
o
d

Etapa 1 Desenhe a estrutura de Lewis, F

Como estamos olhando o 4tomo central, nio hé necessidade de mostrar os pares 15
de elétrons isolados dos dtomos de F. !

Etapa 2 Determine o arranjo de elétrons em torno do dtomo
central.

Cada dromo de F deveria rer trés pares de elérrons isolados,
deixando 5 regides de alra densidade de elétrons (4 dromos e 1
par isolado) no dtomo de S, logo, bipirimide trigonal.

Etapa 3 Identifique a forma molecular, AXE. i ™

Para minimizar as repulsdes dos pares de elétrons, o par isolado
ocupa uma posicio equatorial, SF, tem a forma de um balango.

Etapa 4 Fermita distorgies. s : b
Os dtomos se distanciam ligeiramente do par isclado.
S

Avalie A forma de balango, ligeiramente torcido, € a encontrada experimentalmente.
Teste 3.4A Prediga a formadoion I, .

[Resposta: Linear]
Teste 3.4B Prediga a forma da molécula retrafluoreto de xendnio, XeF,.

Nas moléculas gue tém pares isolados ou um elétron desemparelbado no dtomo cen-
tral, os elétrons de valéncia contribuem para o arranjo de elétrons em volta do dtomo
central, mas 56 os dtomos ligados sdo considerados na identificagdo da forma. Os
pares isolados distorcem a forma da molécula para reduzir as repulsdes entre pares
isolados e pares ligantes.

3.3 Moléculas polares

Vimos, na Segio 2.12, que uma figagdo covalente polar, na qual os elérons nio estio igual-
mente distribuidos, tem momento de dipolo diferente de zero. Uma molécula polar é uma
molécula com momento de dipolo diferente de zero. Uma molécula diatdmica € polar se sua
ligagdo for polar. Uma molécula de HCI, com sua ligagdo covalente polar (*"H—C1"'), € uma
molécula polar. Seu momento de dipolo, igual a 1,1 D, é tipico de moléculas diatémicas pola-
res (Tabela 3.1). Todas as moléculas diatdmicas formadas por dromos de elementos diferentes
tém alguma polaridade. Uma molécula apolar € uma meléeula cujo momento de dipolo elé-
trico € igual a zero. Todas as moléculas diatdmicas homonucleares, formadas por dtomos do
mesmo elemento, como O,, N, ou Cl,, 30 apolares devido a suas ligagdes apolares,

m
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B- |a+ a+i 5=

26 Didxido de carbono, OOy

27 Didxido de ﬂfbﬁ’nﬂr Eﬂz

28 Agua, H,0

29 eis-Diclaro-etens, C,H,Cl,

30 trans-Dicloro-eteno CIHI.GI

31 Terracloro-metano, CCLy

31 Triclore-metana, CH4Cl

TABELA 3.1  Momentos de dipolo de moléculas selecionadas

Molécula Meomento de dipolo (D) Molécula Momento de dipolo (D)
HF 1,9 H; 0,58
HC 1,08 AsH; 0,20
HBe 0,80 ShH, 0,12
HI 0,42 Oy 0,53
co 0,12 co, 0
CIF 0,88 BF; 0
NaCl* 9,00 CH, 1]
CsClI* 10,42 cis-CHCI=CHCI 1,90
H2O 1,35 trans-CHCI=CHCON 0
NH3 1,47

*Para pares de fons na fase gis, ndo o sélido iGnico.

Uma molécula poliatémica pode ser a mesmo se suas ligagoes sio polares. Assim,
por exemplo, os dois momentos de dipolo ' C— 0" do diéxido de carbono, uma molécula
linear, apontam para diregBes opostas e se cancelam {26). Como resultado, CO, é uma mo-
lécula apolar. Mesmo havendo regides de carga positiva ou negativa no interior da molécu-
la, o centro de carga positiva e o centro de carga negativa coincidem e a molécula € apolar.
O diagrama de potencial eletrostdtico (27) ilustra essa conclusio. Como vimos na secio
C, as cores mostram como a densidade eletrénica estd distribuida na molécula. As regides
parcialmente positivas estio em azul e as regides parcialmente negativas, em vermelho. No
caso da dgua, ao contririo, os dois dipolos formam um dngulo de 104,5° entre & & ndo se
cancelam. Por isso, H,O é uma molécula polar (28). A polaridade é uma das razdes pelas
guais a dgua ¢ um solvente tio bom para compostos idnicos.

Porto para pensar: Serd que vocg pode justificar esta dltima afirmagio?

Como vimos ao comparar CO, e H,0, a forma de uma molécula poliatdmica define
sua polaridade. O mesmo ¢ verdade para moléculas mais complexas. Por exemplo, os
dromos ¢ as ligages sdo o5 mesmos no cis-dicloro-eteno (29) e no trans-dicloro-eteno
{30); mas, neste dltimo caso, as ligagoes C—Cl apontam para direges opostas e os dipo-
los {que estdo sobre as ligagoes C—Cl) se cancelam. Assim, enquanto o cis-dicloro-eteno
€ polar, o trans-dicloro-eteno € apolar. Como os momentos de dipolo sdo direcionados,
podemos tratar cada momento de dipolo de ligagio como um vetor. A molécula como um
todo serd apolar se a soma vetorial dos momentos de dipolo das ligagdes for igual a zero.

Se os quatro dtomos ligados ao dtomo central de uma molécula tetraédrica forem
iguais, como no tetracloro-metano (tetracloreto de carbono}, CCl, (31}, 0s momentos
de dipolo se cancelam e a molécula é apolar. Entretanto, se um ou mais dtomos termi-
nais forem substituidos por dromos diferentes, como no tricloro-metano (cloroférmio),
CHCI,, ou por pares isolados, como no caso do NH,, entio os momenros de dipolo as-
sociados ds ligagdes ndo sdo todos iguais e nio se cancelam. Por isso, a molécula CHCI,
& polar (32).

A Fig. 3.7 sumaria as formas das moléculas simples que fazem com que elas sejam
polares ou apolares.

Predigdo do cariter polar de uma molécula

Diga se (a) uma molécula de wifluoreto de boro, BF,, e (b) uma molécula de ozénio, O,
sdo polares.

PLANEJE E preciso determinar, em cada casgo, a forma da melécula utilizando o modelo
VSEFPR e, entdo, verificar se a simetria da molécula provoca o cancelamento dos momen-
tos de dipolo associades is ligagdes. Se necessdrio, consulte a Figura 3.7,

e
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Tipo Tipo
VSEFR Nio polar Polar VSEFR Nio polar Polar
co, N,0
AR, 0—0—0 9—0—9 CH, CH,Cl
AX, |
e e
AXGE 505, 0
AXE
AX,E, 4
XeE, .
AXLE
%3 AX(E, .i §-¢ 0‘ é %
nmhum_cmhacidn nenhum conhecido - =
AXg
AX, cocl,
IF
AXE .
SF,
AXGE AXg
AX4Ey

FIGURA 3.7 Amanjos de dtomos que levam a moléculas polares e ndo polares. Na notagio, A refere-se ao dtomo central, X a um dtomo li-
gado e E a um par isolado. Os Stomos idénticos tém a mesma cor, e dtomos lipados de cores diferentes sio de elementos distintos. Os lobos
verdes correspondem aos pares isolados de elétrons.
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RESOLVA
g BF, 0,
RE Desenhe a estrutura de Lewis. g

& ¥ s :0—0=0

S I e=iy=0
- o L
8 Determine o arranjo de elétrons.
=
=
=
==

Identifique a formula VSEPR. AX, AXLE

Dé nomes ds formas moleculares.

Trigonal planar Angular
Identifique a polaridade.

¥ ¢
TR & e

Nio polar: A simetria Polar: Os dipolos ndo
faz com que os trés se cancelam.
dipolos B-F se cancelem.

Avalie Este exemplo mostra que uma molécala poliatdmica homonuclear (O,) pode ser
polar: a forma € mais importante do que a natureza dos dtomos e O, € polar mesmo que
os trés dtomos sejam de oxigénio. Neste caso, o dtomo central de O tem densidade eletrd-
nica diferente associada a ele, em contraste com os outros dtomos de O: ele se liga a dois
dromos de oxigénio enquanto os outros dois ligam-se a um sb.

Teste 3.5A Verifique se estas moléeulas sio polares ou nio polares: (a) SF,, (b) SF,.
[Resposta: (a) Polar; (b) apolar]
Teste 3.5B Verifique se estas moléculas sio polares ou ndo polares: {a) PCL, (b) IF;.
Uma molécula diatémica é polar se a ligagdo for polar. Uma molécula poliatomica é
polar se tiver ligagoes polares orientadas no espago, de maneira que os momentos de
dipolo associados as ligagoes ndo se cancelem.
TEORIA DA LIGACAO DE VALENCIA

No modelo de Lewis das ligagBes quimicas, cada par de elétrons ligantes estd localizado
entre dois dtomos ligados, isto é, trata-se de um modelo com os elétrons localizados. Sa-
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bemos, no entanto, a partir da dualidade onda-particula do eléwron (Segbes 1.5-1.7), que a
posicio de um elétron em um dtomo ndo pode ser descrita de forma precisa, mas somente
em termos da probabilidade de encontrd-lo em algum lugar do espago definido pelo orbital.
O mesmo principio se aplica aos elétrons nas moléculas, exceto que eles estio distribuidos
por mais de um dtomo.

A primeira descrigio da lipagio covalente em termos de orbitais atdmicos foi feita por
Walrer Heitler, Fritz London, John Slater e Linus Pauling, no fim da década de 1920. Ela
£ chamada de teonia da ligagio de valénca (teoria VB). Essa teoria ¢ um moedelo guanto-
mecinico da distribuigdo dos elétrons pelas ligaghes que ultrapassa a teoria de Lewis e o
modelo VSEPR, e permite o cileulo numérico dos dngulos e dos comprimentos de ligagdo.
Wio vamos descrever a merodologia de cilculo, gue é muito complicada, porém vamos
examinar alguns conceitos qualitativos. Esses conceitos de ligagdo estdo constantemente
presentes na linguagem da quimica, logo ¢ importante saber como aplicd-los.

3.4 Ligacgoes sigma e pi

Comecemos com H,, a molécula mais simples de todas. Examinemos os dois dtomos de
hidrogénio que a formam. Um dromo de hidrogénio no estado fundamental tem um elé-
tron no orbiral 1s. Na reoria da ligagio de valéncia supomos que, quando os dois dtomos
H se aproximam, o par de elétrons 15 (descritos como T, como na discussdo da estrutura
ardmica na Segdo 1.10) e os orbitais atdmicos se fundem (Fig. 3.8). A distribuigio de elé-
trons resoltante apresenta a forma de uma salsicha, tem densidade eletrdnica acumulada
entre os nicleos e é chamada de *ligacio o” (ligagdo sigma). Formalmente, uma ligagio o
€ simetricamente cilindrica (€ igual em todas as diregGes ao longo do eixo) ¢ ndo tem um
plano nodal contendo o eixo internuclear. A molécula de hidrogénio é manrida por uma
ligagdo o. A fusio dos dois orbitais atémicos é chamada de superposigio de orbitais. Um
ponto importante a ter em mente £ que quanto maior for a superposigdo dos orbitais, mais
forte £ a ligagio.

Ligagtes semelhantes, do tipo o, ocorrem nos halogenetos de hidrogénio. Assim, an-
tes da combinagdo dos dromos H e F para formar o fluoreto de hidrogénio, um elétron
desemparelhado do dtomo de flilor ocupa um orbital 2p_ e o elétron desemparelhado do
dtomo de hidrogénio ocupa um orbital 1s. Esses sio os dois elétrons que se emparelham
para formar a ligacio (33). O emparelhamento ocorre quando os orbitais que eles ocu-
pam se superpoem e se fundem em uma nuvem que se espalha pelos dois dromos (Fig.
3.9). Quando vista de lado, a ligagio resultante tem forma mais complicada do que a das
ligagdes o de H,. No entanto, a ligagio é muito semelhante — tem simetria cilindrica ¢
nio tem planos nodais contendo o eixo internuclear — quando observada através do eixo
internuclear (z). Assim, ela é também uma ligagio o. Todas as ligagdes covalentes simples
sio ligaghes o.

Encontraremos um tipo diferente de ligagdo na molécula de nitrogénio, N,. Existe um
elétron desemparelhado em cada um dos trés orbitais 2p de cada dromo (34). Todavia,

Orbitais ardmicos

FIGURA 3.9 Ura ligagio o também pode ser formada pelo em-
parelhamento de elétrons de orbitais 15 e 2p, (em que z & a dire-
¢io do eixo imemuclear). Os dois elétrons da ligagdo se espalham
por toda a regido do espago ao redor da superficie-limite.
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Orbarais aromicos
£,

1s
-
.

-
-

¢

ol
FIGURA 3.8 Quando
9 o5 elétrons de spins
b opostos (representados
ﬂm como T e L) em orbitais
; 1s de dois hidrogénios

se emparelham e os orbitais 5 se
superpdem, eles formam uma
ligacdo o, aqui representada

pela superficie-limite da nuvem
eletrfinica. A nuvern tem sime-

tria cilindrica ao redor do eixo
internuclear e se espalha sobre os
dois nicleos. Nas flustracdes deste
texto as ligagbes o estdo normal-
mente em azul.

A letra grega sigma, o, €0
equivalente de nossa letra s.
Ela nos lembra que, olhando
ao lengo do eixo internuclear,
a distribuigio dos elémons se
parece com um orbital 5

E2p H
Fls .
33 Fluoreto de hidrogénio, HF

Por convengio, a diregdo da
ligagio define o eixo z.

. Mis

34 Nitrogénio, N,
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FIGURA 3.10 Uma ligacio o forma-se
no emparelhamento de spins de elétrons
em dofs orbitais 2p, de dtomos vizinhos.
Até o momento, estamos ignorando

as interagbes de quaisquer orbitais 2p,

(e 2p,J), que também contém elétrons
desemparelhados mas nio podem formar
ligagtes o. O par de elétrons pode estar
em qualquer lugar da superficie mostrada
o diagrama da parte inferior da figura.
Mote gue o plano nodal do orbital p,

FIGURA 3.11 Uma ligagio w forma-se quando
elétrons de dois orbitais 2p se emparelham e a
superposigdo se dd lateralmente. O diagrama
do meio representa a densidade da nuvem

de elétrons resultante; o diagrama inferior, a
superficie-limite comespondente. Apesar da
forma complicada da ligagdo, com dois lobos,
ela & ocupada por um par de eldtrons e conta
como uma dnica ligagdo. Neste texto, as liga-

000
{a) “EP”ZPI,CD'.

(b)

FIGURA 3.12 Padrdo de ligagio
da molécula de nitrogénio, N

(a} Os dols dtomos sio mantidos
juntos por uma ligacdo o (em azul)
e duas ligagbes w perpendiculares
(em amareln). (b) Quando as trés
ligagdes se juntam, as duas liga-
ghes  se fundem para formar uma
longa nuvem em forma de biscoito
ao redor da nuvern da ligagio o.

A estrutura final cilindrica lembra

continua a existir na ligagdo o.

A Tetra grega pi, m, é equivalente
a nossa letra p. Quando olhamos
ao longo do eixo internuclear,
uma ligagio w parece um par de
elérrons em um orbital p.

Existem algumas excegies para
a regra sobre as ligagdes duplas:
em alguns poucos casos, ambas
as ligagbes de uma ligagio dupla
sdo do tpo .

gies 7 normalmente estio em amarelo.

urm cachorro-guente,

guando tentamos alinhd-los e formar trés ligagGes, somente um dos trés orbitais de cada
dtomo pode se superpor cabega-cabega para formar uma ligagdo o (Fig. 3.10). Dois dos
orbitais 2p de cada dtomo (2p, e 2p,) sdo perpendiculares ao eixo internuclear e cada um
deles contém um elétron desemparelhado (Fig. 3.11, parte superior). Quando esses elétrons,
um de um cada orbital p de um dtomo de N, se emparelham, seus orbitais s& podem se so-
brepor lado a lado. Esse tipo de superposigio leva a uma “ligagio #", uma ligagio em que
os dois elétrons estio em dois lobos, um de cada lado do eixo internuclear (Fig. 3.11, parte
inferior). Mais formalmente, uma ligagio w tem um tdnico plano nodal sobre o eixo inter-
nuclear. Embora uma ligagio  tenha densidade eletrdnica nos dois lados do eixo internu-
clear, existe 56 wma ligagio, na qual a nuvem de ¢létrons tem dois lobos, como acontece
com 0 orbital p, que & um orbital com dois lobos. Em uma molécula com duas ligagtes ,
como N, as densidades eletrdnicas das duas ligagoes  se fundem e os dois dtomos pare-
cem rodeados por um cilindro de densidade eletrénica (Fig. 3.12).

Ponto para pensar: Como serd que se forma uma ligacio 8 (uma ligacio delea)?

Podemos generalizar estes exemplos para a descrigio de espécies com ligagdes milti-
plas, de acordo com a teoria da ligagdo de valéncia:

Uma ligagado simples é uma ligagio o
Uma ligagio dupla ¢ uma ligagio o mais uma ligagio .
Uma ligacio tripla ¢ uma ligacio o mais duas ligagies 7.
Teste 3.6A Quantas ligagBes o & quantas ligaghes w existem em (a) CO, e (b) CO?
[Resposta: (a) Duas o e duas m;(b) uma o e duas «]
Teste 3.6B Quantas ligagbes o e quantas ligagSes w existem em (a) NH, e (b) HCN?

Matmdahwndemkmswmquﬁiwufmmmqmﬂadm
deserparelbados de orbitais atémicos da camada de valéncia formam pares. Os orbi-
tais attmicos gue eles ocupam se superpiem cabega-cabega para formar ligagies o ou
latevalmente para formar ligagtes m.
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3.5 Promocgao de elétrons e hibridacao dos orbitais

Quando rentamos aplicar a reoria VB ao metano, CH,, encontramos dificuldades. O dromo
de carbono tem a configuragio I'Hellsllp,'lpr' com quatro elétrons de valéncia {35). No
entanto, dois elétrons deles jd estio emparelhados e somente os dois orbitais 2p incomple-
tos do dtomo de carbono estio disponiveis para a ligagio. A impressio que se tem € de que
o carbono deveria ter valéncia 2 e formar somente duas ligagtes perpendiculares. Porém,
sabemos que o carbono guase sempre tem valéncia 4 (é normalmente “tetravalente™) ¢ no
CH, o arranjo de ligagoes € tetraédrico.

Para explicar as quatro ligagdes, notamos que o dtomo de carbono teria quatro elé-
trons desemparelhados disponiveis para a ligagio se promovéssemos um elétron 2s para
um orbital 2p de energia mais alea. Se colocarmos, entdo, um elétron 25 no orhital 2p vazio,
teremos a configuragio [He]2s'2p,'2p ' 2p." (36). Sem a alteragdo, o dtomo de carbono
pode formar duas ligagbes, mas, apds a mudanga, pode formar quatro ligagdes. Como cada
ligagdo libera energia quando se forma, apesar da energia gasta para promover o clétron,
a energia total da molécula CH, é menor do que seria se o carbono formasse somente duas
ligagtes C—H.

O cardter tetravalente do carbono deve-se & pequena energia de promog¢io de um dtomo
de carbono. Ela é pequena porque um elétron 2s € ransferido de um orbital que ele partilha
com outro elétron para um orbital 2p vazio. Embora o elétron fique em um orbital de maior
energia, ele sofre menos repulsio de outros elétrons do que antes da promogio. Como re-
sultado, somente uma pequena quantidade de energia é necessdria para promover o elétron.
Essa energia é recuperada com folga pela capacidade do dtomo de formar quarro ligagtes, O
nitrogénio, vizinho do carbono, nio pode utilizar a promogio para elevar o nimero de liga-
goes que pade formar, porque a promogio ndo aumenta o nimero de elétrons desemparelha-
dos que ele tem (37). O mesmo ocorre com o oxigénio ¢ o flior. A promegio de um elétron é
possivel se a carga total, levando em conta todas as contribuigbes para a energia e, especial-
mente, o maior ndmero de ligagdes que podem se formar, estd na diregio da menor energia.
O boro, [He]2s'2p', como o carbono, & um elemento em que a promogio de um elétron pode
levar i formagio de mais ligagGes (trés, neste caso), e o boro geralmente forma trés ligagoes.

MNeste ponto, parece que a promogio de um elétron leva a dois tipos de ligagio, uma
resultante da superposicio de um orbital 1s do hidrogénio com um orbital 25 do carbono ¢
trés ligagdes resultantes da superposicio de um orbital 1s de cada hidrogénio com um dos
trés orbitais 2p do carbono. A superposigio com os orbirtais 2p deveria levar a trés ligagtes
o a 90" entre si. Este modelo, todavia, ndo corresponde & estrutura conhecida do metano
com quatro ligagGes equivalentes,

Para melhorar nosso modelo, temos de lembrar que os orbitais s e p sio ondas de den-
sidade eletrénica centradas no micleo do dtomo. Podemos imaginar que os quatro orbitais
interferem uns nos outros € produzem novos arranjos quando se cruzam, como ondas na
dgua. Onde as fungbes de onda sio vodas positivas ou rodas negativas, as amplitudes au-
mentam pela interferéncia; onde as fungdes de onda tém sinais opostos, as amplitudes se
reduzem ¢ evenrualmente se cancelam. O resultado € que a interferéncia resulta em novos
arranjos. Esses novos arranjos sio chamados de orbitais hibridos. Cada um dos orbirais hi-

bridos, denominados b, forma-se pela combinagiio linear de quatro orbitais atémicos (note
que esses orbitais ndo estio normalizados: veja os Exercicios 3.47 ¢ 3.48):

by=s+pctp+p; "I’l‘:S_F‘A'_I‘:""P:
by=s=petpy—p: hy=s+pe =Py~ P:

Em b, por exemplo, os orbitais s € p tém os sinais usuais e suas amplitudes se adicionam
porgque eles sio todos positivos. Em h,, porém, os sinais de p, e p, sio invertidos; logo, o
padrio de interferéneia resultante € diferente.

Os quatro orbitais hibridos que construimos s6 diferem na orientagio, cada um apon-
tando para o vértice de um terraedro (Fig. 3.13). Em todos os outros aspectos eles sio
idénricos. Esses quatro orbitais hibridos s3o chamados hibridos sp’ porque sdo formados a
partir de um orbital s ¢ trés orbitais p. Em um diagrama de energia de orbirais, representa-
mos a hibridagiio como a formagio de quatro orbitais de igual energia, intermedidria entre
as energias dos orbitais s e p pelos quais eles sdo formados (38). Colorimos os hibridos de
verde para lembrar que eles sio uma mistura de orbitais s (azuis) e p (amarelos). Os orhi-

Cls

#

35 Carbono, [He]2s%2p,'2p, !
O mondxido de carbono, CO,

€ a (nicd excegao comum i
valéncia do carbono,

Cls.

36 Carbono,
[He] 2812px12py 1 2.

Ne IO
MN2s .

37 Nitrogénio,
[Hej2s'2p,'2p,'2p,!

C2sp'
= |l

38 Carbono hibridado sp®

FIGURA 3.13 Estes
9 contomos indicam a
ol amplitude da fungio
Animac3o 4o onda do orbital hi-
313 1

brida sp” em um plano
que o divide em dols e passa pelo
nicleo. As cores indicam a varia-
gio da densidade eletrdnica no
orbital: as regifies de alta densida-
de eletrinica estio em vermelho
e as regides de baixa densidade
eletrbnica, em azul. Cada orbital
hibrido sp’ aponta para os vérices
de um tetraedro.
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«

FIGURA 3.14 As
ligagdes C—H do
metano sio formadas
pelo emparelhamento
de um elétron 15 do
hidrogénio e um elétron de um
dos quatro orbitais hibridos sp’
do carbono. Portanto, a teoria dos
orbitais de valéncia prediz quatro
ligagoes o equivalentes em um ar-
ranjo tetraédrico, o que & coerente
com os resultados experimentais.
O orbilal sp’ aparece como um
contorno (veja a Fig 3.13) e como
urma superficie-limite.

H H

H—C—0LU—H

‘u’." '
ol
o

Animacio
314

H H
39 Exano, CH,CH,

o{Csp?, Csp¥)
FIGURA 3.15 Descri-
@ o da molécula do
va etano, C,H,, utilizando
Animacio 5 teoria da ligagio
s de valéncia. 56 sio

mostradas as superficies-limite de
duas das ligagbes. Cada par de dto-
s vizinhos estd ligado por uma
ligacio o formada pelo emparelha-
mento de elétrons dos orbitais His
e dos orbitais hibridos C2sp’. Todos
os dngulos de ligagdo sio 109,5°,
aproximadamente (o dngulo do
tetraedrol,

tais hibridos sp’ tém dois lobos, mas um dos lobos se estende além do orbital p original e
o outro € mais curto. O fato de que os orbitais hibridos t#m suas amplitudes concentradas
em um lado do nicleo permite que eles se estendam e se superponham mais efetivamente
com outros orbitais e, como resultado, formam ligagGes mais fortes do que se nio ocorresse
hibridagio.

Apora temos condigbes de explicar as ligagfes do metano, No dtomo hibridado com
um elétron promovido, os quatro orbitais hibridos sp’ podem formar um par com o elétron
do orbital 1s de um hidrogénio. As superposicdes formam quatro ligacBes o que apontam
para os vértices de um retraedro regular (Fig. 3.14). A descrigio dada pela teoria da ligagio
de valéncia é, agora, coerente com o resultado experimental.

Quando existe mais de um dromo central na molécula, examinamos um dtomo de cada
vez ¢ ajustamos a hibridacio de cada dromo & forma predita por YSEPR. Assim, no etano,
C.H, (39), por exemplo, os dois dtomos de carbono sio considerados “centrais”. De acor-
do com o modelo VSEPR, os quatro pares de elétrons de cada dtomo de carbono assumem
um arranjo tetraédrico. Esse arranjo sugere a hibridagdo sp” para os dtomos de carbono,
como no metano (veja a Fig. 3.14). Cada dtomo de C tem um elétron desemparelhado
em cada um dos quatro orbitais hibridos sp’ e pode formar quatro ligagoes o dirigidas
aos vértices de um tetraedro regulan. A ligagio C—C ¢ formada pelo emparelhamento
dos spins de dois elétrons, um em cada orbital hibrido sp’ de um dtomo de C. Chamamos
essa ligagio de o(C2sp’,C2sp") para descrever sua composigio: C2sp’ significa um orbital
hibrido composto por orbitais 25 e 2p de um atomo de carbono, ¢ os parénteses mostram
gue orbitais de cada dromo estio se superpondo (Fig. 3.15). Cada ligagio C—H ¢ formada
pelo pareamento do spin dos elétrons dos orbitais sp’ restantes com um elétron do orbital
1s de um dromo de hidrogénio (representado por H1s). Essas ligagbes sio representadas
por o{C2sp’,H1s).

Podemos estender essas ideias a moléculas, como a amébnia, que tém um par iso-
lado de elétrons no dromo central. De acordo com o modelo VSEPR, os quatro pares
de elérrons de WH, estio em um arranjo tetraédrico, e podemos descrever o dromo de
nitrogénio em termos de quatro orbitais hibridos sp’. Como o nitrogénio tem cinco
elétrons de valéncia, um desses orbitais hibridos terd dois elétrons {40). Os elétrons 1s
dos trés dtomos de hidrogénio se emparelham com os trés elétrons desemparelhados dos
orbitais hibrides spl' remanescentes para formar teés ligacdes o N—H. Semipre que um
dtomo em uma molécula tiver wm arranjo retraédrico de elétrons, diremos gue ele estd

em hibridagao sp’.

40 Amonia, NH,

A promogdo de elétrons s6 ocorrerd se o resultado for o abaixamento da energia pro-
vocado pela formagdo de novas ligagdes. Os orbitais hibridos sdo formados em um
dtomo para reproduzir o arvanjo dos elétrons que é caracteristico da forma experi-
mental determinada para a molécula,

3.6 Outros tipos comuns de hibridacdo

Podemos utilizar diferentes esquemas de hibridagio para descrever outros arranjos de pares
de elétrons (Fig. 3.16). Assim, para explicar um arranjo trigonal planar, como o do BF, e de
cada dtomo de carbono do eteno, misturamos um orbital s e dois orbitais p para produzir
trés orbitais hibridos sp®

=5+ Zlflp},

b= s+ ()"~ (),

hy=5— {;I-j I.:P‘.\' = {.:_} [..lp#

Esses orbitais idénticos (que ndo estdo normalizados nas expressdes) estio em um plano e
apontam para os vértices de um tridngulo equildtero.
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FIGURA 3.16 Trés esquemas comuns
de hibridagio mostrados como
superficies de amplitude da fungio de
onda e em termos da orientacio dos
orbitais hibridos. (a) Um orbital s e um
orbital p formam dois orbitais hibridos
sp que apontam em diregles opostas.
{b) Um orbital s e dois orbitais p formam
triés orbitais hibridos sp’ que apontam
para os vértices de um tridngulo

equildtero. (c) Um orbital s e

trés orbitais p formam trés 6

orbitais hibridos sp’ que v

apontam para os vértices de  animacio ()
um tetraedro, 116 w

Um arranjo linear de pares de elérrons requer dois orbitais hibridos, entio misturamos
um orbital s com um orbital p para produzir dois orbitais hibridos sp:

bhy=s+p hy=s—p

Esses dois (nio normalizados) orbitais hibridos sp estio no mesmo eixo afastados por
180" e resultam em uma molécula linear. Este é o arranjo que vemos no CO,.

Teste 3.7A Sugira uma estrutura com orbitais hibridos para BF,.

[Resposta: Trés ligagdes o formadas a partir de hibridos B2sp®
e orbitais F2p, em um arranjo trigonal planar]

Teste 3.7B Sugira uma estrutura com orbitais hibrides para cada dtomo de carbone de
enno, C_;H_p

Alguns dos elementos do Periodo 3 e posteriores podem acomodar cinco pares de elérons ou
mais, como em PCl;. Podemos imaginar um esquema de hibridagio para descrever esses tipos
de ligagio usando os orbitais d do dromo central, Para explicar um arranjo de bipirimide tri-
gonal com cinco pares de elétrons, podemos utilizar um orbital d juntamente com os orbitais s
e p do dtomo. Os cinco orbitais resultantes sio chamados de orbitais hibridos sp’d (Fig. 3.17).

S30 necessirios seis orbitais para acomodar os seis pares de elétrons ao redor do dtomo
em um arranjo octaédrico, como em SF, e XeF,; assim, é preciso usar dois orbitais d, além
dos orbitais s e p, para obter seis orbitais hibridos sp’d” (Fig. 3.18). Esses orbitais idénticos
apontam para os seis vértices de um octaedro regular.

A Tabela 3.2 resume as relaghes entre o arranjo de elérrons ¢ o tipo de hibridagio. Nia
importa quantos orbitais atémicos sdo misturados, o nimero de orbitais hibridos é sempre
igual ao de orbirais avémicos urilizados.

N orbirais atbmicos sempre produzem N orbitais hibridos.

Aré agora, nio vimos se 0s dtomos terminais, como os dtomos de cloro de PCL,, sdo hi-
bridados. Comao eles 56 se ligam a um dromo, ndo podemos usar os dngulos de ligagio para
predizer esquemas de hibridagio. Dados espectroscopicos e cilculos, porém, sugerem que
os orbitais s ¢ p dos dtomos terminais participam das ligages e é razodvel supor que seus

TABELA 3.2 Hibridagio e forma molecular®

Mimero de orbitais  Hibridagio do MNimero de orbitais
Arranjo dos elétrons atbmicos atomo central hibridos
linear 2 sp 2
trigonal planar 3 sp 3
tetraédrico 4 sp’ 4
bipirdmide trigonal 5 sp'd 5
octaédrico & sp'd” &

* Qurras combinacdes de orbitais &, p e d podem dar origem 435 mesmas formas ou a ootras, mas as
combinagtes da rabela sio as mais comuns,
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FIGURA 3.17 Um dos

cinco ?u'bilals hileri-

; dos spd e suas cinco

;":';"""’5" diregfies que explicam
o arranjo de bipirimi-

de trigonal dos pares de elétrons.

O esquema de hibridagdo sp’d

s pode ser aplicado quando

existirem orbitais d disponivels no

dtomo central.

FIGURA 3.18 Um dos

;@ seis oshitais hibridos
: sp'd’ e as sels diredes
;':;mm gue podem se formar

quando orbitais d estio
disponiveis e é preciso reproduzir
um arranjo octaédrico de pares de
elétrons.
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orbitais sio hibridados. O modelo mais simples é imaginar que os trés pares de elétrons e o
par de elétrons da ligagdo estdo em um arranjo tetraédrico e que o3 dtomos de cloro ligam-
-se a0 dtomo de fésforo por orbitais hibridos sp’.

EXEMPLO 3.5

Identificar esquemas de hibridagao
Qual ¢ a hibridagio do enxofre no tetrafluoreto de fésforo, PF,?

Antecipe Para formar cinco ligagSes precisamos de cinco orbitais, o que sugere que um
orbiral d deve estar envolvido no esquema, além dos guatro orbirais s e p.

PLANEJE Escolha o esquema de hibridagio de forma a descrever o arranjo de elétrons
predito pelo modelo VSEPR, usando N orbitais atdmicos para formar N orbitais hibridos.

SOLUCAO

Desenhe a estrurura de Lewis. i

i

i e

F F:
Determine o arranjo de elétrons ao redor do dromo central. g ™,
Bipirimide trigonal
Descreva a forma da molécula. P X,
Bipirimide trigonal

| “
.

Selecione o niimero de orbitais atdmicos igual ao ndmero de orbirais hibridos.
5

Construa os orbitais hibrides. Comece com o orbital s e, de-
pois, adicione orbitais p e d.

sp'd

Avalie Como predito, um orbital d € necessdrio para acomodar todos os elétrons de
valéncia.

Teste 3.8A Descreva (a) o arranjo de elétrons, (b) a forma molecular e (¢} a hibridagio do
cloro, o dtomo central do trifluoreto de clore.

|Resposta: (a) Bipirimide trigonal; (b) forma de T; (c) sp’dl

Teste 3.8B Descreva (a) o arranjo de elétrons, {b) a forma molecular e (c) a hibridagio do
dtomo central do BeF,".

O esquema de hibridagdo é adaptado para descrever o arranjo de elétrons de uma
molécula. A expansdo do octeto implica o envolvimento de orbitais d.
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3.7 Caracteristicas das ligacdes miltiplas

Os dtomos dos elementos do Periodo 2, C, N ¢ O formam ligagbes duplas uns com os
outros, entre si e (especialmente o oxigénio) com dtomos de elementos de periodos poste-
riores. Entretanto, ligagtes duplas sdo raras entre os elementos do Periodo 3 e posteriores
porque os dtomos e, em consequéncia, as distincias de ligagdes sao muito grandes para que
a superposicio lateral dos orbitais p seja eficiente.

Para deserever as ligagdes duplas carbono-carbono, utilizamos o modelo do eteno,
CH,=CH,. Os dados experimentais indicam que os seis dromos do eteno estio em um
plano, com ingulos de ligagio HCH e CCH iguais a 120°, Esse dngulo sugere um arranjo
trigonal planar para os elétrons e hibridagio sp’ para os dromos de C (41). Cada orbital
hibrido do dtomo C tem um elétron disponivel para ligagio. O quarto elétron de valéncia
de cada dtomo de C ocupa o orbital 2p, nio hibridado, perpendicular ao plano formade
pelos hibridos. Os dois dtomos de carbono formam uma ligagio o por superposigio de
um orbital hibrido sp® de cada dtomo. Os dtomos de H formam ligagdes o com os lobos
remanescentes dos hibridos sp’. Os elérons dos dois orbitais 2p nio hibridados formam
uma ligagdo w por superposigdo lateral. A Fig. 3.19 mostra que a densidade de elétrons da
ligagio m encontra-se acima e abaixo do eixo C—C da ligagio o

No benzeno, os dtomos de C e de H, a eles ligados, estio no mesmo plano e os dtomos
de C formam um anel hexagonal. Para descrever as ligaghes das estruturas de Kekulé do
benzeno (Segiio 2.8), € necessdrio usar, nos termos da teeria VB, orbitais hibridos que re-
produzam os dngulos de ligagio de 120" do anel hexagonal. Podemos, portanto, considerar
o5 dtomos de carbono hibridados em spz, como no eteno (Fig.3.20). Existe um elétron em
cada um dos trés orbirais hibridos e wm elétron no orbital 2p, nio hibridado, perpendicular
ao plano dos hibridos. Os orbirais hibridos sp” de cada 4tomo de carbono se superpdem
aos de seus vizinhos, resultando em seis ligagGes entre eles. O orbital hibrido sp” restante
se superpoe a um orbital 1s do hidrogénio para formar seis ligagbes carbono-hidrogénio.
Por fim, a superposigio lateral do orbitais 2p de cada dtomo de carbono resulta em uma
ligagio w com um dos vizinhos (Fig. 3.21). O resultado é que as ligagbes w correspondem
as duas estruturas de Kekulé e a estrutura final é um hibrido de ressondncia das duas, Essa
ressondncia garante que os elétrons das ligagdes w se espalhem por todo o anel (Fig. 3.22).

A presenga de uma ligagio dupla carbono-carbono influencia fortemente a forma da mo-
lécula porque impede a rotagio de uma parte da estrutura em relagio 3 ourra. A ligagio dupla
do eteno, por exemple, faz com que a molécula seja planar. A Figura 3.19 mostra que os dois
orbitais se superpbem melhor se os dois grupos CH, estiverem no mesmo plano. Para que ocor-
resse rotagdo em tomno da ligagio dupla, a ligagdo o teria de se quebrar e se formar novamente.

As ligacdes duplas e sua influgneia sobre a forma das moléculas sdo extremamente
importantes para o8 organismos vivos. 53o elas, por exemplo, que permitem que vocé possa

o Csp?, His)

FIGURA 3.20 Esqueleto das ligagdes o
do benzeno: os dlomos de carbono tém
hibridacdo sp’, & o conjunto de orbitais
hibridos tem os mesmos dngulas (1207 da
molécula hexagonal. As lipages de um
dos dtomos de carbono estio em destague
na figura. As demais ligaghes sdo iguais.

FIGURA 3.21 Os orbitais 2p ndo hibrida-
dos do carbono podem formar ligagGes =
com qualquer um de seus vizinhos, Dois
arranjos sao possiveis, cada um correspon-
dendo a urna estrutura de Kekulé diferen-
te, A figura mostra uma das estruturas de
Kekulé e as ligagfes = correspondentes.

D
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o(Csp?, His)
FIGURA 3.19 Uma
@ vista do eteno (etilena),
4 maostrando o esque-
;‘!‘:‘“’h leto de ligaghes r e a
! ligagio = formada pela

superposicio lateral dos orbitais
C2p ndo hibridades. A ligagio
dupla resiste a torghes porque 550
reduziria a superposicao dos dois
orbitais C2p e enfraqueceria a
ligagdo . Aqui a estrutura ligada
se sobreple a um modelo de bolas
e palitos.

FICURA 3.22 Como resultado da
ressondncia entre duas estruturas
como ada Fig. 3.21 (correspon-
dendo i ressonincia entre duas
estruturas de Kekuld), os elétrons

« formam uma nuvem dupla, em forma de
biscoite, acima e abaixo do plano do anel.
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FIGURA 3.23 Mo-
@ delo de ligagio do
. etino (acetileno). Os
;f;;’“ﬁ“ dtomos de carbono
tém hibridacio sp e
os dois orbitais p remanescentes
de cada dtomo de C formam duas
ligagtes m. (a) O padrio resultante
€ hastante semelhante ao proposto
para o nitrogénio (Fig. 3.12), com
grupos C—H substituindo os dois
dtomos de M. (b) Embora os dois
orbitais  sejam formados por
orbitais p, a densidade total de
elétrons tern simetria cilindrica.

ler estas palavras. A visio depende da forma de uma molécula chamada retinal, que existe
na retina do olho. O eis-retinal mantém-se rigido por forga de suas ligagdes duplas (42).
Quando a luz encontra o olho, ela excita um elétron da ligagio 7, indicada pela seta. A
ligagio dupla enfraquece € a molécula pode rodar em torno da ligagio o remanescente.
Quando o elétron excitado retorna ao orbital original, a molécula é congelada na forma
trans (43), Essa mudanga de forma dispara um sinal que é rransportado pelo nervo éptico
até o cérebro, onde & interpretado como uma sensagio de visdo.

Vejamos, agora, o5 alquinos, hidrocarbonetos com ligagdes triplas. A estrutura de
Lewis da molécula linear erino (acetileno) é H—C=C —H. Uma molécula linear tem dois
orbitais equivalentes em dngulos de 180" entre si: ou seja, a hibridagio sp. Cada dtomo de
C tem um elétron em cada um dos dois orbirais hibridos sp e um elétron em cada um dos
dois orbirais perpendiculares 2p, ndo hibridados (44). Os elétrons dos orbitais hibridos sp
dos dtomos C se emparelham e formam uma ligagdo o carbono-carbono. Os elétrons dos
orbitais hibridos sp remanescentes ligam-se aos elétrons 1s do hidrogénio para formar duas
ligagtes o carbono-hidrogénio. Os elérrons dos dois conjuntos de orbitais 2p perpendicu-
lares tém superposicdo lateral e formam duas ligagtes m em planos perpendiculares. Como
na molécula M., a densidade de elétrons das ligagbes 7 forma um cilindro em volra do eixo
C—C. A Fig. 3.23 mostra o padrio da ligagio resultante.

Pomto para pensar: Que forma os dromos de carbono ligados por uma ligagio eripla dio
is moléculas?

Podemos agora entender por que uma ligagio dupla carbono-carbono é mais forte
do que uma ligagdo simples carbono-carbono, porém mais fraca do que a soma de duas
ligagdes simples (Segio 2.15), e por que uma ligagio tripla carbono-carbono é mais fraca
do que a soma de trés ligaches simples. Lembre-se de que uma ligagio simples C—C € uma
ligagio o e que as ligagies adicionais de uma ligagio miiltipla sdo ligagtes 7. Uma razio
para a diferenga em forga estd na superposigiio lateral dos orbitais p que ¢ menor e mais
fraca em uma ligagdo w do que a superposigio ponta-ponta que leva a uma ligagio o. A su-
perposicio lateral também explica por que raramente sio encontradas ligagdes duplas nos
dromos dos elementos dos periodos posteriores ao Periodo 3. Os dromos sio muito grandes
para se sobreporem de maneira eficiente e formarem uma ligagio.

Explicacdo da estrutura de uma molécula que tem ligagdes miiltiplas

Explique a estrutura de uma molécula do dcido formico, HCOOH, em termos de orbirais
hibridos, dngulos de ligagio e ligaghes o ¢ . O dtomo de C liga-se a um dtomo de H,a um
dtome de O terminal € a um grupo —OH.

Antecipe Como o dtomo de C estd ligado a trés outros dtomos, devemos esperar que seéu
esquema de hibridagio seja sp’ € que um orbital ndo hibridado permanega.

PLANEJE Use o modelo VSEPR para identificar a forma da molécula e ache a hibridagie
coerente com 2 forma encontrada. Todas as ligagBes simples sdo ligaghes o e as ligacdes
muiltiplas sdo ligaghes o associadas a uma ou mais ligagdes w. Por fim, permita que as liga-
¢bes o & m se formem por superposicio dos orbitais.

RESOLVA

Desenhe a estrutura de Lewis,

Use o modelo VSEPR para identificar o arranjo de elétrons em
volta dos dtomos centrais de C e de O,

O dtomo de C estd ligado a trés dtomos ¢ nfio tem pares isola-
dos, portanto, ele esti em um arranjo trigonal planar. O dtomo
de O do grupo — OH tem duas ligagtes simples e dois pares de
elétrons isolados, logo tem arranjo tetraédrico.
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Identifique a hibridacio e os ingulos de ligagio.

Atomo de C: trigonal planar, logo dngulos de 120°, hibridagio
sp’. Atomo de O do grupo —OH: tetraédrice, logo dngulos préxi-
mos a 109,5%, hibridagdo np]'. 109,5°

Forme as ligages.

Uma ligagio « forma-se por superposigio do orbital p do dtome

; - d b, G&pi
de C com o orbital p do dromo de O terminal.
5 } His
o

Avalie Como predito, o esquema de hibridagio € sp’, deixando um orbital p ndo hibridado.

Teste 3.9A Descreva a estrutura da molécula do subéxide de carbono, C,0,, em termos

de orbitais hibridos, dngulos de ligacio ¢ ligagdes o ¢ 7. Os dtomos estio dispostos na
ordem OCCCO,

[Resposta: Linear. Todos os ingulos de ligagio tém 180°. Todos os dromos C tém hibrida-
¢io sp, formando uma ligagio o ¢ uma ligagio 7 com cada dtomo de C ou O adjacente.]

Teste 3.9B Descreva a estrutura da molécula de propeno, CH,—CH=CH,, em termos de
orbitais hibridos, dngulos de ligagio ¢ ligagoes o e .

Nas ligagies milltiplas, um dtomo forma uma ligagdo o, usando wm orbital bibrido
sp ou Sp, e wma ou mais ligagoes w, usando orbitais p ndo hibridados. A superposigdo
lateral que produz wma ligagdo w restringe a rotagdo das moléculas, resulta em liga-
goes mais fracas do que as ligagoes o e impede gue dtomos com raios maiores formem
ligagdes muiltiplas.

TEORIA DOS ORBITAIS MOLECULARES

A teoria de Lewis da ligacio quimica foi brilhante, mas ela se baseou muito em suposighes
inspiradas em sua intuicio quimica. Lewis ndo tinha como saber por que os pares de elétrons
eram tio importantes para a formagdo de ligagdes covalentes. A teoria da ligagio de valéncia
explicou a importincia do par de elétrons em termos do pareamento de spins, mas nio pode
explicar as propriedades de algumas moléculas. A teoria dos orbitais moleculares, que também
se baseia na meciinica quintica e foi introduzida por Mulliken ¢ Hund no fim da década de
1920, mostrou ser melhor para a descrigio da ligagio quimica: ela resolve todas as deficiéncias
da teoria de Lewis e é mais ficil de usar nos cdlculos do que a teoria da ligagio de valéncia.

3.8 Limitacoes da teoria de Lewis

De acordo com a descrigiio de Lewis ¢ com a teoria da ligagio de valéncia, a molécula de oxigé-
nio € um desafio. Para aprecid-lo, precisamos saber que as substincias podem ser classificadas de
acordo ¢com séu comportamento em um campo magnético: uma substincia diamagnética tende
a se mover para fora de um campo magnético e uma substinda paramagnética € uma substinda
que tende a se mover para dentro de um campo magnético. O diamagnetismo significa que todos
os elétrons de uma molécula estio emparelhados; o paramagnetismo indica que a molécula tem
eléerons desemparelhados (Quadro 3.2). De acordo com a descrigdo de Lewis e a teoria da liga-
¢io de valéncia, o O, deveria ser diamagnético. Mas, na verdade, ele é paramagnético (Fig. 3.24).
A teoria de Lewis também falha na descrigio do composto diborano, B,H,, um gds
incolor que se inflama em contaro com o ar. O problema € que o diborano tem 12 elétrons
de valéncia (trés de cada dtomo de B e um de cada dtomo de H), mas para uma estrutura
de Lewis seriam necessdrias sete ligagbes, ou seja, 14 elétrons, para ligar os oito dtomos!
O diborano & um exemplo de um composto deficiente em elétrons, um composto com
menos elétrons de valéncia do que os necessdrios para ser representado por uma estrutura
de Lewis vilida. A teoria de ligagio de valénda pode explicar as estruturas de compostos
deficientes em elétrons em termos de ressondncia, mas a explicagdo ndo é simples.

FIGURA 3.24 As propriedades
paramagnéticas do oxigénio ficam
evidentes quando oxigénio liquido
¢ derramado entre os polos de um
ima. O liguido prende-se ao ima
em vez de fluir.
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QUADRO 3.2

Os materiais comuns sdo normalmente diamagnéticos. A ten-
déncia de uma amostra do material de se afastar de um cam-
po magnético pode ser medida suspendendo-se uma amostra
longa ¢ fina no brago de uma balanga e colocando-a entre os
poles de um elerroimi. Esse arranjo, que jd fol a técnica mais
usada para medir as propriedades magnéricas de mareriais, é
chamado de balanga de Gowy. Quando o eletroima € ligado,
a amostra tende a subir para fora do campo e parece pesar
menos do que na ausénda do campo. O diamagnetismo € uma
consequéncia do efeito do campo magnérico sobre os elétrons
da molécula: o campo forga os elétrons a circularem através da
estrutura nuclear. Como os elétrons sdo particulas carregadas,

serd a diminuigio da energia; entdo, as amostras tendem a se
mover em diregio ao campo aplicado. O oxigénio € uma subs-
tincia paramagnética porque tem dois elétrons desemparelha-
dos: propriedade que é utilizada para detectar a concentragio
de oxigénio em incubadoras. Todos os radicais sio paramag-
néticos. Muitos compostos dos elementos do bloco d séo para-
magnéticos, porque tém elérrons d desemparelhados.

Modernamente, usa-s¢ um aparelbo supercondutor de
interferéncia quintica (SQUID) para medir as propriedades
magnéticas de uma amostra. Ele é muito sensivel a peque-
nos campos magnéticos e permite medidas muito precisas em
AMOSLras pequenas.

0 MOvimento provoca o aparecimento de uma corrente elérica
na molécula. Essa corrente cria seu proprio campo magnético,
que se opde a0 campo originalmente aplicado. A amostra ten-
de a se afastar do campo para reduzir esse campo contrdrio.
s compostos que tém clétrons desemparelhados sdo para-
magnéticos. Eles tendem a mover-s¢ na direcio do campo mag-
nético e podem ser identificados porque parecem pesar mais em
uma balanga de Gouy, quando um campo magnético € aplicado,
do que quando ele estd ausente. O paramagnetismo & devido
a0 spin dos elétrons, que se comportam como pequenas bar-
ras magnéticas que tendem a se alinhar com o campo aplicado,
Quanto mais elétrons puderem se alinhar dessa forma, maior

666666606
66666066
00006000

Uma balanga de Gouy &

utilizada para se obser- {2} Em um campo magnético, os spins dos elétrons de substin-
var o cardter magnético cias paramagnéticas e ferromagnéticas se alinham (o ferromag-
de um material pela ex- netismo estd descrito no Capitulo &), (b) Os spins dos elétrons
tensdo da aproximagio de uma substancia paramagnética retomam uma orientagio

ou do afastamento da aleatdiria quando o campo magnético & removido. Os spins dos
amaostra de um campo elétrons de uma substincia ferromagnética, entretanto, perma-
magnético. necem alinhades apds a remogdo do campo magnético.

O desenvolvimento da teoria dos orbitais moleculares (teoria MO), no final da década de
1920, permitiu que essas dificuldades fossem superadas. Ela explica por que o par de elétrons
£ tdo importante para a formagio da ligagio e prediz o paramagnetismo do oxigénio. Ela en-
globa os compostos deficientes em elétrons, como os hidretos de boro, de maneira tio natural
como o faz com o metano e a dgua. A teonia dos orbitais moleculares também pode ser am-
pliada para explicar as estruturas e as propriedades dos metais e de semicondurores. Ela pode
ser usada também para explicar os espectros eletrdnicos das moléculas, que sdo consequéncia
da transi¢io de um elétron de um orbital molecular ocupado a um orbital molecular vazio.

As teorias VB e MO sdo procedimentos para representar as funges de onda reais dos
elétrons como aproximagtes, mas elas constroem essas aproximagoes de maneiras diferen-
tes. A linguagem da reoria da ligagio de valéncia, na qual o foco estd na ligagio entre pares
de dtomos, estd em toda a quimica orginica. Os quimicos falam de ligagdes o e w entre
determinados pares de dromos, hibridagio e ressondncia. No entanto, a teoria dos orbitais
moleculares, na qual o foco sio os elétrons que se espalham pelo esqueleto nuclear e man-
tém junta a colegdo de dtomos que forma a molécula, desenvolveu-se mais do que a teoria
da ligacio de valéncia e é o procedimento quase universalmente empregado no cdlculo das
estruriras moleculares, como as descritas na Técnica Principal 5, que segue o Capitulo 14,

Ao contririo da teoria de Lewis, a teoria dos orbitais moleculares pode explicar o
paramagretismo do oxigénio e a existéncia de compostos deficientes em elétrons.
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3.9 Orbitais moleculares

Na teoria dos orbitais moleculares, os elétrons ocupam orbitais chamados orbitais mole-
culares, que se espalham por toda a molécula. Em outras palavras, enquanto nos modelos
de Lewis e de ligacio de valéncia os elétrons estio localizados em dtomos ou entre pares de
dtomos, na teoria dos orbitais moleculares todos os elétrons de valéncia estio deslocaliza-
dos sobre roda a molécula, isto é, ndo pertencem a nenhuma ligagio em particular.

Como fizemos na descrigio da ligagio de valéncia, comegaremos nesta segio pela mo-
lécula mais simples, H,, e nas prdximas segdes aplicaremos os mesmos principios a molé-
culas mais complexas e a sélidos. Os orbitais moleculares sdo sempre construidos a partir
de orbitais atbmicos que pertencem  camada de valéncia dos dtomos da molécula. Assim,
um orbital molecularde H, é

e =ty t+ iy (n*

em que §,,, € um orbital 15 centrado em um dtomo (A) € by, € um orbital 1s centrado em
outro dtomo (B). O termo técnico usado para adicionar fungdes de onda (algumas vezes com
diferentes coeficientes) é “formar uma combinagdo linear”, e o orbital molecular da Eq, 1 é
chamado de combinagiio linear de orbitais atdmicos (LCAO - linear combination of atomic
orbitals), Qualquer orbital molecular formado a partir da combinagio linear de orbitais atd-
micos € chamado, por extensdo, um LCAQ-MO. Mote que, neste estdgio, ndo existem elétrons
no orbital molecular, que & somente uma combinagio (neste caso, a soma) de fungGes de onda.
Como os orbitais atdmicos, o orbital molecular da Eq. 1 é uma fungio matemstica bem defi-
nida que pode ser determinada em gqualquer ponto do espago ¢ desenhada em trés dimensdes.

O LCAO-MO da Eq. 1 tem energia menor do que qualguer um dos orbirais atbmicos em-
pregados em sua construgio. Os dois orbitais atdmicos sdo como ondas centradas em niicleos
diferentes. Entre os niicleos, as ondas interferem construtivamente uma com a outra, no sentido
de que a amplitude total da fungic de onda aumenta onde ocorre superposigdo (Fig. 3.25). O
aumento da amplirude na regido internuclear indica que existe uma maior densidade de pro-
babilidade entre 0s niicleos. Qualquer elétron que ocupa um orbital molecular € atraido por
ambaos os nicleos e tem energia menor do que quando estd confinado ao orbital atdmico de um
dromo. Além disso, como o elétron pode ocupar agora um volume maior do que quando estd
confinado a um tnico dtomo, ele também tem energia cinética mais baixa, como acontece com
uma particula confinada em uma caixa de dimenses maiores (Segdo 1.7). O orbital resultante
da combinagdo de orbitais atbmicos que tém 2 menor energia total & chamado de orbital ligante.

Um aspecto importante da teoria MO € que

N orbirais arbmicos podem formar N orbitais moleculares,

Mo caso do hidrogénio molecular, em gue estamos construindo orbirais moleculares a par-
tir da combinagdo linear de dois orbitais atdmicos, existem dois orbitais moleculares. No
segundo orbital molecular, a interferéncia dos dois orbitais atémicos é destrutiva quando
cles se sobrepSem. Este orbital tem a forma

=y — P,

© sinal negativo indica que a amplitude de i, subtrai-se da amplitude de ,,, quando
eles se superpdem (Fig. 3.26), e existe uma superficie nodal nos pontos em que os orbitais
atbmicos se anulam. No caso da molécula de hidrogénio, a superficie nodal é um plano
equidistante dos dois niicleos. Se um elétron ocupa este orbiral, ele é excluido fortemente da
regido intermuclear e, consequentemente, tem energia mais alta do que quando ocupa um
dos orbitais atdmicos. A combinagdo de orbitais atbmicos que tem a maior energia total,
como na Eq. 2, € chamada de orbital antiligante.

Uma mota em boa pritica: O que o sinal negativo na Eg. 2 realmente significa € que mu-
damos o sinal de ,,, em todos os pontos (e um pico vira um buraco e vice-versa), e entio
adicionamos a fungio de onda resultante a ;..

2)*

As energias relativas dos orbitais atdmicos originais ¢ dos orbitais moleculares ligante
e antiligante sio comumente representadas na forma de diagramas de niveis de energia dos
orbitais moleculares, como o da Figura 3.27, O acréscimo de energia de um orbirtal antili-
gante em relagio aos orbitais arémicos é aproximadamente igual ou um pouco maior do
que a diminuicio de energia do orbital ligante correspondente.
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FIGURA 3.25 Quando dois orbi-
tais 1s se superpdem na mesma re-
gifo do espaco e suas fungdes de
onda tEm o mesmo sinal naguela
regidio, elas (linhas vermelhas)
interferem construtivamente e dio
Ofigem a uma regido com maior
amplitude entre o5 dois nacleos
ilinha azul).

FIGURA 3.26 Quando dois orbi-
fais 15 se superpdem na mesma
regidio do espaco e suas fungdes
de onda t8m sinais opostos,

elas (linhas vermelha e laranja)
interferem destrutivamente e dio
Origem a uma regido com menor
amplitude e um nodo entre os dois
niiclecs (linha azul).

FIGURA 3.27 Diagrama de
energia dos orbitais moleculares
ligantes e antiligantes, que podem
ser construidos a partir de dois
orbitais 5. Os sinais diferentes dos
arbitais s (que indicam como eles
se combinam para formar o orbital
molecular) sio representados por
diferentes tonalidades de azul.
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FIGURA 3.28 Os dois elétrons da
molécula H, ocupam o orbital mo-
lecular de menor energia (ligante)
e formam uma molécula estivel,

B

FIGURA 3.29 Dois orbitais p
podem se sobrepor para formar

um orbital or ligante {inferior) & um
orbital w antiligante (superior). Ob-
servie que este ditimo tem um plano
nodal entre os dois niclecs. Os
dois orbitals o tém nodos que pas-
sam através dos dois nicleos mas
ndio segundo o eixo da ligagdo.
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FIGURA 3.30 Dois orbitais p
podem se sobrepor lateralmente
para formar um orbital = ligante
{inferior) e um orbital = antiligante
(superior), Observe que este dlti-
o tem um plano nodal entre os
dois ndcleos. Os dois orbitais tém
um plano nodal que passa através
dos dois niclens e se assemelham
a orbitais p quando observados ao
longo do eixo internuclear.
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Os orbitais moleculares sdo formados pela combinagio de orbitais atdmicos: guan-
do os orbitais atdmicos interferem construtivamente, formam-se orbitais ligantes, e
gquando interferem destrutivamente, formam-se orbitais antiligantes. N orbitais ato-
miicos combinam-se para dar N orbitais moleculares.,

3.10 Configuragoes eletronicas das moléculas diatomicas

MNa descrigio dos orbirais moleculares de moléculas diatdmicas homonucleares, deve-se cons-
truir primeiro todos os orbitais moleculares possiveis, a partir dos orbitais atbmicos da camada
de valéncia disponiveis. Os elétrons sdo, entdo, acomoedados nos orbitais moleculares, segunde
o mesmo procedimento do principio da construgdo nos orbitais atmicos (Segio 1.13), isto é:

1. Os elétrons sio acomodados inicialmente no orbital molecular de mais baixa energia e,
depois, sucessivamente, nos niveis de energia mais alta.

2. De acordo com o principio da exclusio de Pauli, cada orbital molecular pode acomo-
dar até dois elétrons. Se dois elétrons estio no mesmo orbital, eles estio emparelhadas.

3. Se mais de um orbiral molecular de mesma energia estiver disponivel, os elétrons os
ocupam um a um, adotando spins paralelos (Regra de Hund).

Vamos ilustrar a aplicagio dessas regras inicialmente a H, e, depois, a outras moléculas dia-
témicas. Os mesmos principios aplicam-se a moléculas poliatémicas, porém seus orbitais
moleculares sio mais complicados e suas energias mais dificeis de serem preditas. Progra-
mas matemiticos de cilculo dos orbitais moleculares ¢ suas energias sio muito comuns,
hoje, e mostraremos alguns dos resultados obridos.

No H,, dois orbitais atdmicos 1s (um em cada dtomo) se fundem para formar dois
orbitais moleculares, um orbital ligante &,, & um orbital antiligante o,,*. O simbolo 15 na
notagio corresponde aos orbitais atémicos usados na formagio dos orbirais atbmicos. O
simbolo o indica que construimos um orbital o, um orbital que tem simetria cilindrica, sem
plano nedal que contém o eixo internuclear. Dois elétrons, um de cada dromo H, podem ser
usados e ambos ocupam o orbital ligante (de menor energia), resultando na configuragio
o, * (Fig. 3.28). Como s6 o orbital ligante estd ocupado, a energia da molécula é menor do
que a energia dos dtomos quando separados e o hidrogénio existe na forma de moléculas de
H.. Dois elétrons em um orbital o formam uma ligagio o, como na ligagio o da teoria VB.
Até mesmo um tnico elétron, entretanto, pode manter dois dtomos ligados, embora com
energia aproximadamente igual 2 metade da de um par de elétrons, e, por iss0, a0 contririo
do previsto pela teoria de Lewis ¢ pela teoria da ligacio de valéncia, um par de elétrons no
€ essencial para manter uma ligagdo. Ele &, apenas, o nliimero maximo de elétrons permitido
pelo principio da exclusio de Pauli para ocupar um orbital molecular. Até mesmo um iinico
elétron pode manter juntos os dtomos da ligagio.

Podemos, agora, estender essa ideia a outras moléculas diatbmicas homonucleares dos
elementos do Periodo 2. A primeira etapa é a construgio do diagrama de energia dos orbitais
meoleculares a partir dos orbitais atdmicos da camada de valéncia dos dromos. Como os dro-
mos do Periodo 2 tém orbitais 25 ¢ 2p nas camadas de valéncia, construimos os erbitais mo-
leculares por superposigio desses orbitais atdmicos. Existem, no total, oito orbitais atdmicos
{um orbital 25 e trés orbitais 2p em cada dromo), isto &, podemos construir oito orbirtais mo-
leculares. Os dois orbitais 25 se superpem para formar dois orbitais o, um ligante (o orbital
a,,) ¢ o outro antiligante (o orbital o,,*), que se assemelham aos orbitais o, e 0,* do H,. Os
seis orbitais 2p (trés em cada dtomo vizinho) formam os seis orbitais moleculares remanes-
centes. Eles podem se sobrepor de duas maneiras diferentes. Os dois orbitais 2p direcionados
ao longo do eixo internuclear formam um orbital ligante o (o, ) ¢ um orbital antiligante o*
{r;,*) (Fig. 3.29). Os dois orbitais 2p de cada itomo que sio perpendiculares ao eixo inter-
nuclear se superpdem lateralmente para formar “orbitais =" {Fig. 3.30). Um orbital = é um
orbital molecular com um plano nodal que contém o eixo internuclear. Existemn dois orbitais
2p em cada dromo, perpendiculares ao eixo internuclear; logo, quarro orbirais moleculares,
dois orbitais m,, ligantes ¢ dois orbitais =, * antiligantes, formam-se por superposigio.

Cilculos detalhados mostram que existem pequenas diferengas na ordem dos niveis de
energia em diferentes moléculas (Quadro 3.3). A Figura 3.31 mostra a ordem para os ele-
mentos do Periodo 2, com a excegio de O, e F,, que estio na ordem mostrada na Fig. 3.32.
A ordem dos niveis de energia é ficil de explicar para essas duas moléculas. Em primeiro
lugar, como cada dtomo de O ¢ de F tem muitos elétrons que contribuem para a blindagem,
os orbitais 25 ficam muito abaixo dos orbitais 2p ¢ podemos pensar em construir os orbi-




QUADRO 3.3 |
As energias dos orbitais sdo calculadas, amualmente, pela reso-
lugdo da equagiio de Schrisdinger com programas de computa-
dor. Os programas comerciais disponiveis sio hoje tio comple-
tos que a solugdo € rio ficil como digitar o nome da molécula
ou desenhi-la em uma tela. No entanto, esses valores sio tedri-
cos. Como podemos medir essas energias experimentalmente?
Um dos melhores métodos € usar a espectroscopia foro-
eletrénica (PES), uma adaptagdo do efeito fotoelétrico (Se-
¢do 1.4). Um espectrometro fotoeletrbnico (veja a ilustragdo)
contém uma fonte de alta frequéncia, com radiagio de bai-
xo comprimento de onda. A radiagio ultravioleta € a mais
frequentemente empregada, porém raios X sio utilizados na
exploragio dos orbitais do interior de sélidos. Em ambag as
faixas de frequéncia, os f6tons tém energia suficiente para ex-
pulsar os elétrons dos orbitais moleculares que eles ocupam,
Suponhamos que a frequéncia de radiagio € v (nu); logo,
cada foton tem energia bv. Um eléron que ocupa um orbital
molecular tem energia E_,..; abaixo do zero de energia (que cor-
responde a um elétron muito afastade da molécula). Assim, um
fiton gue colide com o elétron pode expulsi-lo da molécala se
tiver a energia necessdria. A energia remanescente do foron, by
— E .. Aparece como a energia cinética, E , do elétron ejetado:

b"'_EMEE‘

Conhecemos v, a frequéncia da radiagio que estd sendo uti-
lizada para bombardear as moléculas, Se pudermos medir a
energia cinética do elétron expulso, E , podemos resolver essa
equagdo e encontrar a energia do orbita,l E .

Diagrama de um espectrimetro fotoeletrénico.
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A energia cinética de um elétron expulso depende de sua
velocidade, v, porque E; = {m.” (Segio A). Um espectrd-
metro foroeletrinico age como um espectrometro de massas,
porque mede a velocidade dos elétrons, o mesmo que o espec-
trémetro de massas faz para os {ons, como vimos na Segio
B. Neste método, os elétrons passam através de um campo
elétrico ou um campo magnético, que muda sua trajerGria.
Quando a intensidade do campo é modificada, a trajetiria
dos elétrons também se altera até que eles atinjam um de-
tector ¢ fornegam um sinal. Sabendo a intensidade de campo
necessdria para a obtengdo do sinal, podemos calcular a ve-
locidade dos elétrons expulsos de um determinado orbital. A
partir da velocidade, podemos calcular a energia cinética dos
elétrons e obter a energia do orbital do qual eles sairam.

0 espectro fotoeletrénico do nitrogénio € mostrado abai-
x0. Existern diversos sinais, que correspondem a elétrons que
sio expulsos de orbitais de energias diferentes. Uma anilise
detalhada mostra que o espectro € uma boa representagio do
arranjo qualitative da estrutura (come se pode ver em 45).

Sinal do detecror

/.hﬂmlh&'h

! I I £
17 15 13 11

Encrgia de tonizacio (elétron-volts)

O espectro fotoeletrnico do nitrogénio (M) tem diversos plcos,
um padrio que indica que os elétrons podem ser encontrados em
virios niveis de energia da molécula. Cada grupo principal de [i-
nhas corresponde & energia de um orbital molecular, A “estrutura
fina® adicional de alguns grupos de linhas se deve 3 excitagio
dos modos de vibragio molecular quando um elétron & expelido.

tais o usando separadamente os dois conjuntos de orbitais. Entretanto, como os dtomos
dos elementos anteriores no periodo rém menos elétrons, seus orbitais 2s ¢ 2p tém energias
mais proximas do que no caso de O e de F Como resultado, ndo € mais possivel pensar em
um orbital o formado pelos conjuntos separados de 2s e 2p,, e os quatro orbitais devem
ser usados para construir os quatro orbitais o. Fica, entio, dificil prever, sem cilculos deta-
lhados, a posigio dos quatro orbitais, mas sabemos que eles estio na ordem da Fig. 3.31.

Depois de sabermos que orbitais moleculares estio disponiveis, podemos construir Tip
as configuractes eletrnicas do estado fundamental das moléculas usando o principio da
construgio. Vejamos, por exemplo, N,. Como o nitrogénio pertence ao Grupo 15/V, cada T [
dromo contribui com cinco elétrons de valéncia. Um total de dez elétrons deve ser colocado NI
nos orbitais moleculares da Figura 3.31. Dois deles preenchem o orbirtal o,,. Os dois se- ot
guintes preenchem o orbital o, *. Na sequéncia de ocupagdo estdo os dois orbitais 7, que .
podem acomodar um total de quatro elétrons. Os dois iltimos elétrons ocupam, entio, o e, .

45 Nitrogénio, N,

—

orbital o, . A configuragio do estado fundamental &, portanto:

3 7 b
NJ: LI"::EI;,*"TF:F-‘U;P_
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FIGURA 3.31 Diagrama tipico de niveis de
energia dos orbitais moleculares das molé-
culas diatbmicas homonucleares Li, até M,
Cada caixa representa um orbital molecular
gue pode acomodar até dols elétrons,

FIGURA 3.32 Diagrama de nivels de energia dos
orbitais moleculares das moléculas diatdmicas
homonucleares que estio 4 direfta do Grupo 2 da
Tabela Periddica, especificamente O, e F,.

Essa configuragio estd representada em (45), em que as caixas representam os orbitais
moleculares. Essa descri¢io dos orbitais moleculares de N, parece muito diferente da des-
crigio de Lewis (:MN=N:). No entanto, elas sio muito proximas. Podemos reconhecer isso
definindo a ordem de ligagio (b) na teoria dos orbitais moleculares como o nimero liguido
de ligaghes, permitindo o cancelamento dos elétrons em orbitais ligantes pelos antiligantes:

Ordem de ligagio = | % (nimero de elétrons nos orbitais ligantes — nimero de
elétrons nos orbitais antiligantes)
b= T!.' X (N, — N7 (3)*

Aqui, N, ¢ o mimero de elétrons dos orbitais moleculares ligantes e N,* € o niimero de
elétrons dos orbitais moleculares antiligantes. Essa definigio é a generalizagio da definigio
dada na Secdo 2.6, em que contamos somente os pares compartilhados. No caso de N,
existem oito elérrons nos orbitais liganres e dois nos orbirais antiligantes. Assim, a ordem
de ligagio & ! (8 — 2) = 3. Como a ordem de ligagio é 3, N, tem efetivamente trés ligagdes
entre o5 dtomos de N, exatamente como sugere a estrutura de Lewis,

Como assinalar cargas formais para determinar a estrutura de Lewis mais

BASE CONCEITUAL

ligante ¢ um antiligante ¢ desenhe o diagrama de niveis de

Quando N orbitais atdémicos de valéncia se superpdem, eles
formam N orbitais moleculares. A configuragio eletrénica
do estado fundamental de uma molécula é obtida pelo uso
do principio da construgio para acomodar todos os elétrons
de valéncia nos orbitais moleculares disponiveis. A ordem
de ligagio é o niimero de ligagdes que mantém junta a mo-
lécula.

PROCEDIMENTO

Etapa 1 ldentifique todos os orbitais das camadas de valén-
cia ignorando o niimero de elétrons que eles contém.

Etapa 2 Use cada par de orbitais atbmicos compativeis da
camada de valéncia para construir um orbital molecular

energia dos orbitais moleculares (veja as Figs. 3.31 e 3.32).
Etapa 3 Anote o nimero total de elétrons que estio nas ca-
madas de valéncia dos dois dtomos. 5¢ a espécie é um ion,
ajuste o nimero de elétrons para levar em conta a carga.
Etapa 4 Acomode os elétrons nos orbitais moleculares, de
acordo com o principio da construgio.

Etapa 5 Para determinar a ordem de ligagio, subrraia o ni-
meeo de elétrons que estio nos orbitais antiligantes do nd-
mero de elétrons que estio nos orbitais ligantes, ¢ divida o
resultado por 2 (Eq. 3).

O Exemplo 3.7 ilustra este procedimento.
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Deducdo da configuracdo eletrénica do estado fundamental de uma
molécula diatémica

Deduza a configuragio eletrénica do estado fundamental da molécula de flior e calcule a
ordem de ligagio.

Antecipe Camnlutrunundel.ewispmuﬁé::['f“:l{:‘
de ligagio € 1.

PLANEJE Estabeleca o diagrama de niveis de energia e use o principio de construgiio para
acomodar os elétrons de valéncia como descrito na Caixa de Ferramenras 3.2, Calcule,
entdo, a ordem de ligagio a partir da configuragio resultante.

RESOLVA

Etgpa 1 Identifique os orbitais atdmicos de valéncia, g p

3
Cada dromo contribui com um orbital 25 e trés orbitais 2p, em %ﬁ-‘jﬂ"ﬂ- —mﬂ’ﬁﬁ
um total de oito crbitais.

=

a4
=)
—
Z
m
e
T

podemos antecipar que a ordem

Etapa 2 Construa o diagrama de niveis de energia dos orbitais
maoleculares.

Veja a Fig. 3.32.

Etapa 3 Conte os elétrons de valéncia.
2x7=14

Etapa 4 Construa a configuragio de elétrons preenchendo os
orbitais na ordem crescente de energia.

ﬁ:.zﬂzi'aﬂzpzﬂzp*“zp'*

Etapa 5 Determine a ordem de ligagfio a partir de
b=1% (N, — N*):

b=lix[R+2+4)—-2+4) =1

s J

Awvglie Como esperado, F, € uma molécula com uma ligagio simples, de acordo com a
estrutura de Lewis. Note que os primeiros dez elétrons repetem a configuragdo do N, {ex-
cero pela mudanga na ordem dos orbitais o, e ).

Teste 3.10A Deduza a configuragio eletrdnica e a ordem de ligagio do fon carbeto (C,7).
[Resposta: al-'!“l-‘l“!p"flpzt b=3
Teste 3.10B Sugira uma configuragio para o fon O, e determine a ordem de ligagdo.
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A configuragio elerrdnica do estado fundamental de O, € obrida pela adigio dos 12
elétrons de valéncia (seis de cada dtomo) aos orbitais moleculares da Figura 3.32. Os pri-
meiros 10 elétrons repetem a configuragio de F,, como no Exemplo 3.7. De acordo com
o principio da construgio, os iiltimos dois elétrons ocupam dois orbitais w,,* com spins

paralelos. A configuragio &, entio:

2 2 2 4 sl el
()_1: Fa, '[l'zf 'Ifr__l_-F,I ".I'I'IP '“Ep "ITJI.

como em (46). Essa conclusio é um pequeno triunfo para a reoria dos orbitais molecula-
res porgue os dois Gluimos spins estio desemparelhados, seus campos magnéticos nio se
cancelam e a molécula deve ser paramagnética - exatamente como observado. A ordem de
ligagio de O, é

b=1lX[242+4)=-2+1+1)=2

A ligagio dupla da molécula é, na realidade, uma ligagio o mais duas “meias ligagbes w*,
cada meia ligagiio sendo um par de elétrons em um orbital ligante e um elétron em um
orbital antiligante.

Pomto para pensar: Serd que vocg pode usar a teoria dos orbitais moleculares para explicar
por que o flior é um gis tio reativo?

As configuragies eletronicas do estado fundamental das moléculas diatomicas sdo
deduzidas pela construgdo dos orbitais moleculares a partir de todos os orbitais atd-
micos das camadas de valéncia dos dois dtomos e pela adigdo dos elétrons de valéncia
aos orbitais moleculares, na ordem crescente de energia e de acordo com o principio
da construgdo.

3.11 Ligagdes em moléculas diatdmicas heteronucleares

A ligagio em uma molécula diatdmica heteronuclear, uma molécula diatdmica construfda com
dromos de dois elementos diferentes, € polar com os elétrons sendo compartilhados desigual-
mente pelos dois dtomos. Podemos, entio, reescrever a Eq. 1 come a combinagio linear

th = cafy + eptly (4)*

em que os coeficientes ¢, e ¢, siio diferentes. Como sempre, tomamos os quadrados das fun-
oes de onda ao interpretd-las em termos de probabilidades, se ¢,” & grande, entio o orbital
molecular fica muito parecido com o orbital atdémico de A e a densidade eletrdnica € maior
perto de A. Se ¢,’ & grande, o orbital molecular fica muito parecido com o orbital atémico
de B e a densidade eletrénica é maior perto de B. Em geral, o dtomo com os orbitais atdmi-
cos de energia mais baixa domina os orbitais moleculares ¢ a densidade eletrdnica é maior
perto daquele dtomo. Os valores relativos de ¢, e ¢;” determinam o tipo de ligagio:

« Em uma ligagio covalente apolar, ¢,” = ¢," & o par de elétrons ¢ compartilhado igual-
mente entre os dois dromos.

* Em uma ligagdo 16mica, o coeficiente de um dos fons € praticamente zero, porque o
outro fon captura quase toda a densidade eletrénica.

» Em uma ligacdo covalente polar, o orbital atdmico do dtomo mais eletronegativo tem a
energia menor, logo ele contribui mais para o orbital molecular de menor energia (Fig.
3.33). Ao contririo, a contribui¢io do orbital atémico de maior energia (mais antili-
gante), que pertence ao dromo menos eletronegativo, é maior para o orbital molecular
de maior energia.

Para encontrar a configuragio eletrnica do estado fundamental das moléculas diatémi-
cas heteronuecleares, utilizamos o mesmo procedimento que usamos para as moléculas diatd-
micas homonucleares, mas, primeiro, temos de modificar os diagramas de niveis de energia.
Vejamos, por exemplo, a molécula de HE A ligagio o dessa molécula é formada por um par
de clétrons em um orbiral o, construidoe a partir dos orbitais F2p, e H1s. Como a eletrone-
gatividade do flior € 4,0 ¢ a do hidrogénio ¢ 2,2, podemos admitir que o orbital o ligante
tem cardter predominantemente F2p, e que o orbital o* antiligante tem maior cardter Hls.
Essas suposighes sdo confirmadas por calculos tedricos (Fig. 3.34). Como os dois elétrons do
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FIGURA 3.33 Diagrama ‘;)

tipico de niveis de energia

de orbitais moleculares o 1
de uma molécula diatbmica
heteronuclear AB. As contri-

Energia —»

atdmicos para os orbitais
moleculares estio represen-

orbital ligante sio mais provavelmente encontrados no orbiral F2p, do que no orbital His,
existe uma carga parcial negativa no dtomo de F ¢ uma carga parcial positiva no dtomo de H.

Os diagramas de niveis de energia de orbitais moleculares de moléculas diatdmicas he-
teronucleares sio muito mais dificeis de predizer qualitativamente e temos de calcular cada
um deles explicitamente porque os orbitais atdmicos contribuem de maneira diferente para
cada um deles. A Figura 3.35 mostra o esquema calculado geralmente encontrado para o
CO e o NO. Podemos usar esse diagrama para obter a configuragio eletrnica usando o
mesmo procedimento descrito para as moléculas diatémicas homonucleares.

Escrever a configuracdo de uma melécula ou ion diatdmicos
heteronucleares

Escreva a configuragio eletrnica do estado fundamental da molécula de mondxido de
carbono.

PLANEJE Atribua elétrons aos orbitais da Fig. 3.35 de acordo com o principio da construgio.

RESOLVA Existemn 4 + 6 = 10 elétrons de valéncia para acomodar (quatro de C e seis de
O). A configuragio resultante, obtida da Fig. 3.35, ¢

CO: 10?20 w30

EXEMPLO 3.8

Teste 3.11A Escreva a configuragio do estado fundamental do éxido nitrico (mondxido
de nitrogénio)
[Resposta: 10" 20" 1730 2% )

Teste 3.11B Escreva a configuragio do estado fundamental do ion cianeto, CN™, supondo
que o diagrama de niveis de energia dos orbitais moleculares £ idéntico ao do CO.

As ligagtes em moléculas diatomicas beteronucleares envolvem wm compartilbamen-
to desigual dos elétrons de ligagio. O elemento mais eletronegativo contribui mais
fortemente para os orbitais ligantes ¢ o menos eletronegativo contribui mais forte-
mente para os orbitais antiligantes.

3.12 Orbitais em moléculas poliatomicas

A teoria dos orbitais moleculares de moléculas poliatdmicas segue os mesmos principios
descritos para as moléculas diatémicas, porém os orbitais moleculares se espalham sobre
todos os dtomos da molécula. O par de elétrons de um orbital ligante ajuda a manter unida
toda a molécula, nio somente um par de dtomos. As energias dos orbitais moleculares das
moléculas poliatémicas podem ser estudadas experimentalmente com o uso da espectrosco-
pia no visivel e no ultravioleta (veja a Técnica Principal 2, que segue este capitulo).

A descrigio da ligagio em moléculas poliatémicas pode ser muito complexa. Podemaos,
entretanto, ilustrar qualitativamente o uso da teoria dos orbitais moleculares descrevendo

buigdes relativas dos orbitais ...ﬁ_ Zr (E/-_.I/— )

p -

tadas pelo tamanho relative

das esferas e pela posigio

horizontal das caixas. Neste Lt 10

caso, A& 0 mais eletronega- ¥
tivo dos dois elementos. H

FIGURA 3.34 Diagrama
esquemdtico dos orbitais
moleculares da molécula
) de HF. Os orbitais estdo

marcados com uma con-
vengdo padrio. Os dois
orbitais 1= sdo ndo ligan-
tes, os trés orbitais o s3o
progressivamente mais
antiligantes (1o, ligante;
3o, antiligante).

FIGURA 3.35 Esquemas tipicos
dos orbitais moleculares calcu-
lados para uma molécula de um
dxido diatbmico, EC (em que
E=CparaCOef = Npara

NO). MNote gue os orbitais o s3o
formados pela mistura de orbitais s
e p, de ambos os dtomos, Por isso,
sdo chamados de 1o, 2o, @i, na
ordem de energia crescente,
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FIGURA 3.36 Diagrama esque-
miitico dos orbitais moleculares de
H,0. Os orbitais estdo marcados
com uma convengdo padrdo para
maléculas triatémicas angulares.
s orbitais tornam-se progressi-
vamente mais antiligantes (1a,,
ligante; 2b,, antiligante). O orbital
marcado como 1b, € nio ligante,
porque & formado por um orbital
{O2p ) que ndo se superpde a ne-
nhum dos dtomos de hidrogénio.
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as ligaghes de uma das moléculas poliatdmicas simples mais importantes, a dgua. A molécu-
la da dgua tem seis orbitais atdmicos (um O2s, teés O2p e dois H1s). Esses seis orbitais sdo
usados na construgdo de seis orbitais moleculares nos quais o grau do cardter de ligagio
estd relacionado ao mimero de nodos internucleares (Fig. 3.36). O orbital molecular que
nio tem nodos entre dtomos vizinhos € totalmente ligante ¢, quando ocupado, contribui
para manter todos os dromos juntos. O orbital que rem um nodo entre rodos os pares de
dtomos vizinhos é totalmente antiligante e, se ocupado, contribui para separar todos os
dromos, Existem oito eléwons a serem acomodados: seis do dtomo de O ¢ um de cada dro-
mo de H. Dois elétrons no orbital de menor energia, mais ligante, mantém os trés dtomos
juntos. Dois elétrons no orbital formado somente pelo orbital O2p_ (em que x € perpendi-
cular ao plano da molécula) estio localizados completamente sobre o dtomo de oxigénio e
ndo contribuem diretamente para a ligagdo. Um orbital como este, quando ocupado, ndo é
ligante nem antiligante, e € classificado como um orbital ndo ligante. Em alguns casos, um
orbital nio ligante é um tinico orbital atdmico, mas em outros pode ser uma combinagio li-
near de arbitais atdmicos de dtomos que ndo sdo vizinhos ¢ cuja superposicio & desprezivel,

Ponto para pensar: Os elétrons nio ligantes de uma molécula ndo tém fungio ou sdo im-
portantes para as propriedades da dgua?

MNota em boa pritica: Os conceitos de promogdo, hibridagio e ressonincia pertencem 3
teoria da ligagio de valéncia, nio 4 teoria dos orbitais moleculares. Os orbitais moleculares
siio construidos a parir de todos os orbitais atdmicos ndo hibridados disponiveis conside-
rando s¢ eles tém ou ndo a forma correra para se sSuPErporem uns ao0s OLITos.

Cutra molécula poliatdmica importante é o benzeno, C_H,, 0 modelo dos compostos
aromiricos. Na descrigio dos orbitais moleculares do benzeno, fodos os orbirais C2s, C2p
e H1s contribuem para os orbitais moleculares que se espalham sobre todos os 12 dtomos
{seis de C e seis de H). Os orbitais que estio no plano do anel (os orbitais C2s, C2p, e Cp,
de cada dtomo de carbono e todos os seis orbitais H1s) formam orbitais o deslocalizados
que mantém os dromos de C juntos e os ligam aos dromos de H. Os orbirais C2p, que sdo
perpendiculares ao anel, contribuem para os seis orbitais 7 deslocalizados que se espalham
pelo anel. Os quimicos (exceto os que executam cilculos detalhados e usam um esquema
MO puro), entretanto, misturam, com frequéncia, as descrigdes MO e de orbitais de valén-
cia (VB) ao discutir moléculas orginicas. Como a linguagem da hibridagio e entrosamento
de orbitais é razodvel para a descrigio de lipagbes o, os quimicos costumam descrever o
esquelero o das moléculas em termos VB. Assim, eles imaginam o esqueleto o do benzeno
como sendo formado pelo entrosamento de orbitais hibridos sp’ em dromos vizinhos. Em
seguida, como a deslocalizagio € um aspecto fundamental do componente « das ligagdes
duplas conjugadas, que se alternam como em —C=C—-C=C—C=C—, eles tratam as liga-
¢hes w em termos da teoria MO, Faremos o mesmo.

Vejamos primeiro a parte VB da descrigio do benzeno. Cada dtomo C ¢ hibridado sp’,
com um elétron em cada orbital hibrido. Cada dtomo de C tem um orbital p,, perpendicular
ao plano dos orbitais hibridos, ¢ ele contém um elétron. Cada dois orbitais sp” dos dtomos
de carbono se superpdem para formar ligagGes o com os C vizinhos, formando o dngulo de
120" interno do hexdgono do benzeno. O terceiro orbital sp’ de cada C aponta para fora
do anel ¢ forma uma ligagio o com um dtomo de hidrogénio. O esqueleto o resultante é
idéntico ao ilustrado na Fig. 3.20.

Vejamos, agora, a parte MO da descri¢io. Formamos, a partir dos seis orbitais C2p,,
seis orbitais w deslocalizados, cujos formatos estio mostrados na Figura 3.37 e suas ener-
gias, na Figura 3.38. O cardter dos orbitais varia de ligante a antiligante conforme o ni-
mero de nodos entre os nicleos aumenta de zero (totalmente ligante) a seis (romlmente
antiligante).

Cada dtomo de carbono contribui com um elétron para os orbitais w. Dois elétrons
ocupam o orbital de menor energia, o orbital mais ligante, e os outros quatro ocupam os
orbitais seguintes na ordem crescente de energia (dois orbitais de mesma energia). A Figu-
ra 3.38 mostra uma das razdes da grande estabilidade do benzeno: os elétrons w ocupam
somente orbirais ligantes. Wenhum dos orbitais anriligantes, desestabilizadores, € ocupado.

A deslocalizagio dos elétrons explica a existéncia de moléculas com deficiéncia de elé-
trons. Como a influéncia de um par de elétrons se espalha por todos os dtomos da molé-
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FIGURA 3.37 Os seis orhi-
tais w do benzeno. A posigio
dos nodos € mostrada por
desenhos em linhas. Observe
que os orbitais variam de
totalmente ligante {nenhum
nado internuclear) aé
totalmente antiligante (seis
nodos intemnucleares), O
zero de energia corfréspande
4 energia total dos dtomos
separados. Os trés orbitais
com energia negativa tém
cardter ligante.

Encrgia —»

Clp

cula, nio é necessdrio que exista um par de elétrons em cada par de dtomos. Um nimero
menor de par de elétrons espalhados por toda a molécula pode ser capaz de manter rodos
05 dtomos juntos, especialmente se os nicleos ndo tiverem uma carga muito alta ¢ ndo se
repelirem fortemente. Esse é o caso do diborano, B,H, (Seqio 15.11), no qual seis pares de
elétrons mantém os oito niicleos juntos.

Outro mistério resolvido pela teoria dos orbirtais moleculares é a existéncia de compos-
tos hipervalentes, isto é, compostos em que o dtomo central forma mais ligagdes do que o
permitido pela regra do octeto (lembre-se da Segdo 2.10). Na teoria da ligagdo de valéncia,
esquemas de hibridagdo sdo necessdrios para explicar esses compostos. Assim, por exem-
plo, a camada de valéncia expandida dos elementos do Periodo 3, como o SF, se explica
pela hibridagio sp'd’. Entretanto, os orbitais d do enxofre estio em energias relativamente
altas e podem nio estar acessiveis para a ligagio. Na teoria dos orbitais moleculares, um
esquema de ligagio que nio envolve orbirais d pode ser desenhado para o 5F,. Os guatro
orbitais de valéncia do dromo de enxofre e os seis orbitais dos dromos de fldor que apon-
tam para o dtomo de enxofre, em um total de 10 orbitais atdmicos, resultam em 10 orbitais
moleculares com as energias dadas pela Fig. 3.39. Os 12 elétrons ocupam os seis orbitais de
energia mais baixa, que sio ou ligantes ou nio ligantes, e assim prendem todos os dtomos
sem a necessidade de usar os orbirais d. Como quatro orbirais ligantes estio ocupados, a
ordem de ligagio média de cada uma das ligagdes S—F é %,

Por fim, voltemos 3 introdugio deste capitulo e vejamos como a teoria dos orbitais
moleculares explica as cores dos vegetais. Os elétrons muito deslocalizados das grandes
moléculas encontradas nas péralas das flores, nos frutos e nos vegerais sio os grandes
responsdveis por suas cores. Como muitos dtomos de carbono contribuem com orbitais
p para os sistemas  dessas moléculas, existem muitos orbitais moleculares. Um elétron
em um sistema 7 como o dessas moléculas é como uma particula em uma caixa unidi-
mensional muito grande. Como a “caixa”™ € muito grande, os niveis de energia sdo mui-
to proximos, Nessas grandes moléculas, o orbital molecular ocupado de maior energia
(HOMO = highest occupied molecular orbital) estd muiro préoximo, em termos de ener-
gia, do orbital molecular ndo ocupado de menor energia (LUMO - fowest unoccupied
molecular orbital). Em consequéncia, a encrgia necessdria para excitar um elétron do
HOMO para o LUMO € muito pequena (Fig. 3.40). Os fotons da luz visivel tém energia
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FIGURA 3.38 Diagrama de
niveis de energia de orbitals
moleculares dos orbitais

7 do benzeno, No estado
fundamental da molécula,

estao ocupados somente o5
orbitals ligantes,
2']
3
[=]
1[| :.'%
<

— .
1=.$ % *

1ay M|
[

FIGURA 3.39 Diagrama de ener-
gia dos orbitals moleculares do 5F,
e a ocupagio dos orbitais peles 12
orbitais de valéncia dos dtomos,
Ohbserve que nenhum dos orbitais
antiligantes estd ocupado e que hi
interagdo total das ligaghes mesmo
sem envolver orbitais d,

Ligantes
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Energia suficiente para excitar os elétrons e a absorgio da radiagio resulta na cor que perce-
;s bemos. O corante das cenouras ¢ precursor da vitamina A, o B-caroteno (47), tem um
sistema 7 altamente deslocalizado. O mesmo acontece com o licopeno (48), o composto

vermelho responsivel pela cor dos tomates.
L
L : &
v

i ‘rb LY % L3 L
,&,,,ﬁ P
FIGURA 3.40 Em moléculas A T “ ‘.
& Lo Lo L= %
L LS

Desocupado

1
[{Z‘ LUMO
Excitagio
HOMO

47 p-Caroteno, GygHgg

Ocupado

grandes, existem muitos niveis de

energia proximos e a diferenca

HOMO-LUMO € muito pequena. e
Essas moléculas sio normalmente

coloridas, porque os fétons de 48 Licopeno, CygH g

luz visivel podem ser absorvidos

quando os elétrons sdo excitados De acordo com a teoria dos orbitais moleculares, a deslocalizagio dos elétrons em uma
de HOMO para LUMO. moléesla poliatimica espalba os efeitos ligantes dos elétrons por toda a molécula.

o

CONHECIMENTOS QUE VOCE DEVE DOMINAR

O 1 Explicar a base do modelo VSEPR de ligagio em termos das [ § Construir e interpretar um diagrama de niveis de energia de
repulstes entre clétrons (Seqdo 3.1). orbitais moleculares de uma espécie diatdmica (Sepoes 3.9 ¢ 3.10)
3 2 Utilizar o modelo VSEPR para predizer o arranjo de elé- O 6 Deduzir as configuragdes eletrdnicas do estado fundamental
trons ¢ a forma de uma molécula ou um fon poliatbmico a partir de moléculas distémicas do Periodo 2 (Caixa de Ferramentas 3.2
de sua formula (Caixa de Ferramentas 3.1 e Exemplos 3.1, 3.2 ¢ Exemplos 3.7 ¢ 3.8).

¢ 3.3). O 7 Utilizar a teoria dos orbitais moleculares para descrever as
3 3 Predizer o cardter polar de uma molécula (Exemplo 3.4). ligagtes de moléculas poliatdmicas, como a molécula do benzeno
2 4 Explicar a estrutura de uma molécula em termos de orbitais (Segin 3.12).

hibridos ¢ ligagies o ¢ w (Exemplos 3.5 e 3.6).

EXERCICIOS
Os exercicios marcados com [@ exigem cdleulos. ou ndo pode ter um ow mais de um par de elétrons no dtomo
central.
Formas das moléculas ¢ ions

3.1 Abaixo, estio modelos de bolas e palitos de duas moléculas.
Em cada caso, indique s deve ou ndo existir, ou talvez exista, ou
nio pode ter um ou mais de um par de elétrons no dtome central.
120°
m {a)

g 180°
b
120° 180° ™
{a) {b) 3.3 (a) Qual £ a forma do fon ClO,"? (b) Qual € o dngulo de

ligagio OCIO?

3.2 Abaixo, estio modelos de bolas ¢ palitos de duas moléculas. 3.4 (a) Qual & a forma do fon ClO, "2 (b) Quais sdo os valores
Em cada caso, indique se deve ou nio existir, ou talvez exista, esperados para os dngulos OCIO}




3.5 (a) Qual € a forma da molécula do cloreto de tionila, SOC,2
O enxofre € o dromo central. (b) Quantos ngulos de ligagio
OSC diferentes existern na molécula? (¢} Quais sio os valores
esperados para os dngulos O5Cl e CISCI?

3.6 (a) Qual & a forma da molécula XeF ? (b} Quais sio os valo-
res esperados para os dngulos FXeF?

3.7 (a) Qual € a forma da molécula ICLy, (o iodo € o dtome cen-
tral)? {b) Qual € o valor esperado para o dngule CIICI?

3.8 (a) Qual é a forma do fon SbE,*"# (b) Quantos dingulos FSbF
diferentes existem na molécula? (¢) Quais sdo os valores espera-
dos para os dingulos FSbF?
3.9 Utilize as estrururas de Lewis ¢ a teoria VSEPR, para dara
Foemula VSEPR ¢ predizer a forma de cada uma das scguintes es-
pécies: {a) terraclorero de enxofre; (b) ricloreto de iodo; (c) [F,
(d) tridxido de xendnio.
3.10 Utlize as estrururas de Lewis e a teoria VSEPR para dizer
a féemula VSEPR ¢ predizer a forma de cada uma das seguintes
espécies: (a) PF, "z (b) ICL,"; (c) pentaflucreto de fosforo; (d) tetra-
fluoreto de xendnio.
3.11 D¢ a fdrmula VSEPR, a forma molecular ¢ os dngulos de
ligagiio de cada uma das seguintes espécies: (a) I, ; (b) POCL;
(e} 10, ;{d) N,O.
3,12 Dé a térmula VSEPR, a forma molecular ¢ 05 dngulos de
ligagdo de cada uma das seguintes espécies: (a) 5iH,; (b) AsCl;
(¢} SCl; (d) IF,".
3.13 Escreva as estrumuras de Lewis e a formula VSEPR, indigue
a forma da espécie ¢ prediga os dngulos de ligagio aproximados
de: (a) CF,CL; (b) TeCl,; (<) COF,; (d) CH, ™.
3.14 Escreva as estrumuras de Lewis e a férmula VSEPR, indigue
a forma da espécie ¢ prediga os ing-ulns de ligagio aproximados
de: (a) PCLF;; (b) 5nF,; (c) SnF.% ; (d) IF; (c) XeO,.

composto 2,4-pentanodiona (tambfm conhecido como
acetilacetona e abreviado como acac) € dcido e pode ser despro-
tonado. O dnion forma complexos com metais que sio usados
como aditives de gasolina, lubrificantes, inseticidas e fungicidas,
{a) Estime os dngulos de ligagio marcados com os arcos e leteas
minisculas na 2,4-pentanodiona ¢ no {on acac. (b) Quais s3o as
diferencgas, se houver alguma?

(8] L8]

a b U
CAEC
I-[,Cfl}? “CH,

B

Acetilacetona Ion aceuiaxmnam

3.16 Estime os dngulos de ligagio, que estio marcados com arcos
¢ letras minisculas, do peroxiacetilnitrato, um irritante dos olhos
que ocorre na neblina poluida:

Lo oo
{;H,-ff.'& : Teo
o Uf
3.7 Prediga os ingulos das ligagdes que envolvem o dromo cen-
tral dos seguintes fons e moléculas triatbmicos: (a) ozdnio, Oy
{b) ion azido, N, ; {c) fon cianato, CNO"; (d) fon hidrénio, H,0".
3.18 Prediga os dngulos das ligagdes que envolvem o dromo cen-
tral dos seguintes ions e moléculas triatbmicos: (a) OF
(b €10, 75 () NO,; {d) SeCl,.
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reva as estruturas de Lewis ¢ prediga se as seguintes mo-
sdo polares ou ndo polares: (a) CH,CL; (b) CCl,; () G55
{d) 5F,.
3.20 Escreva as estruturas de Lewis ¢ prediga se as seguintes
moléculas sio polares ou nio polares: (a) H,Se; {b) AsF; (c) 5i0,;
(d) NF,,

iga se as seguintes moléculas devem se comportar como
po ou nio polares: (a) C,H,N (piridina, uma molécula
semelhante a0 benzeno, excero que um grupo —CH — & substi-
tuido por um dtomo de nitrogénio); (b) C.H, {etano); (c) CHCl,
(tricloro-metano, também conhecido como cloroférmio, um
solvente orginico comum que j4 foi usado como anestésica).

iga s¢ as scguintes moléculas devem se comportar como
polares ou ndo polares: (a) Cl; (b) CH,OH (metanol, dlcool de
madeira); (c) CH,COCH, (2-propanona, acetona, um solvente

orginico comum usado na remogio de esmalie de unhas).
iﬁuﬂn trés dicloro-benzenos, CH,Cl,, que diferem entre

si nas posicoes relativas dos dtomos de cloro ligados ao anel ben-
zeno. (a) Quais das trés formas sdo polares? (b) Qual delas tem o
maior momento de dipolo?

L & ¢

mcm trés difluoro-etenos, C,H,F,, que diferem nas posi-
¢Bes dos dromos de fldor. (a) Quais das formas s3o polares e quais
sdo nido polares? (b) Qual delas tem o maior momento de dipolo?

F H F H F

% I \ 5 !
Cm Cm( C=0
! N, / ! !
F H H F H H

q::riinniuiln, CH,CHCN, € empregada na sintese de fibras
a

erilicas {poliacrilonitrilas), como o Orlon. Escreva a estrutura
de Lewis da acrilonitrila & descreva os orbitais hibridos de cada

dtomo de carbono. Qual ¢ o valor aproximado dos dngulos de
ligagio?
3.26 O xenénio forma XeO,, XeO, ¢ Xe0,"", que sio poderosos

agentes oxidantes. Escreva suas estruturas de Lewis, fingulos de
ligagio e dé a hibridagio dos dromos de xendnio. Qual deles teria

as maiores distincias Xe— OF

3.27 Prediga a forma ¢ estime os dngulos de ligagiio de: (a) fon
tissulfato, (a) 5,0,7; (b) (CH,),Be; (€) BH, ; (d) SaCl..

3.28 Para cada uma das seguintes molécolas ou fons, escreva a
estrutura de Lewis, liste o nimero de pares isolados do dtomo
central, identifique a forma ¢ estime os dngulos de ligagdo:

(a) PBr,; (b) XeOF,; (c) 5F,"; (d) IF; {e) BrO, ",

3.29 Escreva as estruturas de Lewis ¢ d2 os dngulos de i
aproximados de: (a) C.H,; (b) CICN; (c) IDP(II,, (d) N.H,.

3.30 Escreva as estruturas de Lewis e prediga a forma de:

() TeFy; (b) NH,; (c) NO,"; (d) NH,"; (e} SnH,; () OCS.
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3.31 Escreva as estruturas de Lewis e prediga as formas de:
{a) OSBCly; (b) SO,CL; (¢) I0,F,". O dromeo em negrito £ o
dtomo central.

3.32 Escreva as estruturas de Lewns e prediga as formas de:
{a) OCCL; (b) OSbCL, ™. O dromo em negrito € o dtomo central.

Teoria da ligagio de valéncia
3.33 D¢ as orientagbes relativas dos seguintes orbitais hibridos:
(a) sp”; (b) sp; (c) sp’d’; (d) sp®.
3.34 A orientagio das ligaghes do dromo central de uma molécu-
la que ndo tem pares isolados de elétrons pode ser qualquer uma
das listadas a seguic. Qual é a hibridagiio dos orbitais utilizados
por cada dtome central para acomodar os pares de ligagdo:
(a) retraedro; (b) bipirimide rigonal; (c) octaedro; (d) linear?
3.35 D& a hibrida¢io do dromo em negrito das seguintes molécu-
las: {a} BeCly; (b) BH,; (c} BH, ; (d} SiF,,
3.36 D¢ a hibridagiio do dtomo em negrito das seguintes mo-
léculas: (a) §F,; (b) O,01—0—ClOy; (¢} H,N—CH,— COOH
(glicina); (d) OC{NH,), {ureia).
3.37 Identifique a hibridagio usada pelos dtomos em negrito nas
seguintes cspécies: (a) BF; (b) AsF; (c) BrF; (d) SeF, .
rifique o8 orbitais hibridos utilizados pelos dromos em
negrito nas seguintes moléculas: (a) CHCOCH, ; (b) CH,NN-
m_l; lc) tCHj]}CC{mj!z: (d) {mjljm:mi}zi
3.39 Identifique os orbitais hibrides utilizades pelos dromos de fis-
foro nas seguintes espécies: fa) PCL,"; (b) PCL,"; (¢} PCL,; (d) PCL,.
3.40 Identfique o5 orbitais hibridos urilizados pelos dtomos em
negrito nas seguintes moléculas: (a) H,OCCH,; (b) HyCCH,; (¢)
CH,NNHN,; (d) CH,COOH.
3.41 O fésforo branco, P,, € tio reativo que inflama ao ar. Os
quatro dtomos de P, formam um tetraedro no qual cada dtomo
de Pestd ligado a rés outros dtomos de P (a) Sugira um esquema
de hibridagio para a molécula de P, (b) A molécula de P, & polar
ou nio polar?
3.42 Na fase vapor, o fosforo pode existir come moléculas de P,
que sio muito reativas, enquante o N, € relativamente inerte. Use
a teoria da ligaciio de valéncia para explicar essa diferenca.
3.43 Sabende que os dngulos de ligagio de um dtomo hibridade
sp sio 109,5" ¢ os de um dtomo hibridado sp® sio 120°, vocé
esperaria que o dngulo de ligagio entre dois orbirais hibridos
aumentasse com o aumento do cardter s dos orbitais hibridos ou
diminufsse?
3.44 NH, eNH, sio espécies angulares, mas o dngulo de
ligagio em NH, ¢ menor do que em NH, . {a) Qual & a razio da
diferenga? (b) Faga o eixo x perpendicular ao plano da molécula.,
Serd que o orbital N2p participa da hibridagio nessas espécies?
Justifique de forma resumida sua resposta.
Descreva a estrutura da molécula de formaldeide, CH, O,
em termos de orbitais hibrides, dngulos de ligagio e ligagies o e
ar. O dtomo de C ¢ o dtomo central ao qual 08 outros trés dbomos
estio ligados.
4 a4 estrurura da molécula de formamida, Hpow-
NH,, em termos de orbitais hibridos, ingulos de ligagio ¢ liga-
goes or e w. O dromo de C esed ligado a dois dtomos de H, a um
dtomo de O terminal ¢ 2o dromo de M. O dromo de N também
estd ligado a dois dromos de H.

[g.!-.-i? Sabendo gue os orbitais ardmicos usados para fabricar os

hibridos sio normalizados a 1 ¢ s3o mutuamente ortogonais,
{a) mostre que os dois hibridos tetraédricos b, = s + p, + p,

+ p,ehy =5 —p,+ p, — p,sio ortogonais. Construa os dois
hibridos tetradédricos restantes, que sio ortogonais a esses dois
hibridos. Sugestdo: Duas fungbes de onda sdo ortogonais se
fds = 0, em que [ . . . d7 significa “integrado sobre todo
o espago”.

[ﬂus O arbital hibride b, = s + p, + p, + p, a que o Exercicio

3.47 se refere ndo estd normalizade. Encontre o fator de norma-
lizagio N, levando em conta que todos os orbirais atdmicos estio
normalizades a 1.

3.49 A composigio dos hibrides pode ser discutida quantitativa-
mente. O resultado € que, se dois hibridos equivalentes composios
de um orbiral ¢ e dois orbitais p formam um dngulo 8, entdo os
hibridos podem ser considerados sp‘,n:m:l. A = —cos Heos (:E AL
Qual é a hibridagio dos orbitais de O que formam as duas liga-
goes O—H em H,OF

3.50 Levando em conta a informagio dada no Exercicio 3.49,
construa um grifico que mostre como a hibridagio depende do
angulo entre dois orbitais hibridos formados por um orbital s

& dois orbitais p e confirme que ele varia de 90°, quando nio se
inclui o orbital = na mistura, até 120°, em que a hibridagio & sp!.

Teoria dos orbitais moleculares

3.51 Desenhe um diagrama de niveds de energia dos orbitais
moleculares ¢ determine a ordem de ligagdo esperada para cada
uma das seguintes espéeies: (a) Liyg (b) Li, ; (e) Li; . Decida se
cada molécula ou jon tem cardter paramagnético ou diamagnéri-
co. Mo caso de ser paramagnético, dé o niimero de eléerons ndo
emparelhados,

3.52 Desenhe um diagrama de niveis de energia dos orbitais
moleculares ¢ determine a ordem de ligagdo csperada para cada
uma das seguintes espécies: (a) B; (b) B,"; () B,". Decida se cada
molécula ou fon tem cardter paramagnético ou diamagnétice. No
caso de ser paramagnético, dé o niimero de elérons ndo empare-
lhados,

3.53 (a) Escreva, com base na configuragio da molécula
neutra F,, a configuracio dos orbitais moleculares de valéncia
de (1) F,; (2) F,"; (3) ;¥ (b) Dé a ordem de ligagio esperada
para cada espécie. (¢} Quais dessas espécies 530 paramagnéti-
cas, se alguma? (d) O orbital ocupado de mais alta energia tem
cardrer o ou w#

) Escreva, com base na configuragio da molécula neutra
MN,a mnﬁ%maﬁu dos orbitais moleculares de valéncia de (1)
N, 2N (3) I“-IzI . (b) D& a ordem de ligagio esperada para
cada espérie. (c) Quais dessas espécies sdo paramagnéticas, se
alguma? (d) O orbital ocupado de mais alta energia tem cardter
o ou T
3.55 A configuragdo elerrdnica do estado fundamental do fon
C," éo, 0, m,' o, Qual é a carga do fon e sua ordem de
ligagio?
3.56 A configuragio cletrdnica do estado fundamental do fon B,
(LT -rrz;, Qual é a carga do ion ¢ sua ordem de ligagio?
3.57 (a) Desenhe o diagrama de niveis de energia dos orbitais
moleculares de N, e nomeie os niveis de energia conforme o tipo
de orbiral do qual eles provém, isto £, se eles sio orbitais o ou T,
e s siio ligantes ou antiligantes. (b} A estrutura dos orbitais do
ion diatdmico heteronuclear NO™ & semelhante & do M,. Como a
eletronegatividade diferente de N e de O afeta o diagrama de ni-
veis de energia de NO™ em relagiio ao de N,? Use essa informagio
para desenhar o diagrama de niveis de energia de NO™. (c) Nos
orbitais moleculares, os elétrons tém maior probabilidade de estar
em N ou em OF Por qué?
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3.58 (a) Como a weoria dos orbitais moleculares explica as liga-
ghes ibnicas ¢ as covalentes? (b} O grau de cardter idnico das liga-
gdes fol relacionado i eletronegatividade no Capitulo 2. Como a
eletronegarividade afera o diagrama de orbitais moleculares se as
ligagies rornarem-se ifnicas?

3.59 Escreva as configuragies cletrfnicas da camada de valéncia
¢ as ordens de ligagdo de: (a) By; (b) Beg (¢} F..

3.60 Escreva as configuragtes eletrdnicas da camada de valéncia
e as ordens de ligagdo de: (a) NO; (b) N,"; (¢) C,.

3.61 Escreva as configuragtes eletrdnicas da camada de valéncia
¢ as ordens de ligagio de CO ¢ ©O". Usc essa informagio para
prever que espécie tem a entalpia de ligagio maior,

3.62 Escreva as configuragbes cletrénicas da camada de valéncia
¢ as ordens de ligagio de CN e CN . Use essa informagio para
prever que espécie tem a entalpia de ligagio maion

3.63 Quais das seguintes espécics sio paramagnéticas: {a) By;
{b) B,7; (c) B, "2 S¢ a espécie £ paramagnérica, quantos elérrons
desemparelhados ela tem?

3.64 Quais das seguintes espéeies sio paramagnéticas: (a) N, ;
(b} E,"; (€} 021':" Se a espécie € paramagnética, quantos clétrons
desemparelhados ela tem?

3.65 Derermine as ordens de ligagio ¢ utilize-as para predizer
que espécie em cada par tem a ligagio mais forte: (a) F, ou F,;
(b} B,ouB,".

3.66 Determine as ordens de ligagio ¢ utilize-as para predizer
que espécic em cada par tem a ligagio mais forte: (a) G, ou Cj;
{b) O, 000,

3,67 Com base nas configuracfes eletrbnicas da camada de
valéncia, que espécie vocé ﬂpﬂ'_nl'lll que renha a menor energia de
ionizagio: (a) C,"j(b) Cys (€) Gy ™.

3.68 Com base nas configuragies eletrdnicas da camada de
valéneia, que espéeic voc esperaria que tenha a maior afinidade
eletrdnica: (a) Bey (b) Fy; (c) B, (d) C,°

mﬂ.ﬁﬂ E conveniente utilizar fungdes de onda “normalizadas”, isto

&, em que a integral [¢'dr = 1O orbital ligante da Eq. 1 nio
estd normalizado. Uma fungio de onda  pode ser normalizada
escrevendo-a como N e encontrando o fator N que garante que
a integral sobre (Ny)® € igual a 1. Encontre o fator N que norma-
liza o orbiral ligante da Eq. 1, sabendo que os orbitais atémicos
nela utilizados estio normalizados. Expresse sua resposta em ter-
mos da “integral de recobrimento™ 5 = fi.h',, il dT. (A notacio
& mesma usada no Exercicio 3.47.)

[!3.?0 O orbital antiligante da Eq. 2 ndo estd normalizado (veja

o Exercicio 3.69). Encantre o fator que o normaliza a 1, saben-
do que os orbitais ardmicos nela utilizados estio normalizados.
Expresse sua resposta em termos da “inregral de recobrimente™
5= [y ddr (A notagio ¢ mesma usada no Exercicio 3.47.)
Confirme que os orbitais ligante e andligante sio muruamente
ortogonais, isto €, que a integral do produte das duas funges de
onda £ zero.

Exercicios integrados

3.71 Escreva a estrutura de Lewis de cada uma das seguintes es-
pécies, diga qual € a forma e a hibridagio de cada dromo central,
dé os dngulos de ligagio ¢ diga s¢ a espécic € polar ou nio polar:
{a) GaCl,"; (b) TeF,; (<) SbCI,"; (d) SiCl,.

3.72 Escreva a estrutura de Lewis de cada uma das seguintes es-
pécies, diga qual & a forma e a hibridagio de cada dromo central,
dé os dngulos de ligagio ¢ diga se a espécie € polar ou ndo polar:
{a) 5nCl,"; (b) TeOy; (c) NO, ; (d) 1CL,,
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3.73 (a)Desenhe as estrumuras de Lewis das seguinte espécies:
CH,"; CH,;; CH, ; CH; CH:I"; CH,"". (b} Idenrifique cada
uma delas como sendo ou ndo um radical. {¢) Coloque-as na
ordem crescente de dngulos de ligagio HCH. Explique suas
escolhas,

3.74 Os halogénios formam compostos entre si, Esses compos-
tos, chamados de iter-balogénios, im a fdemula 300, XX e
XX',, em que X representa o dromo de halogénio mais pesado.
(a) Prediga suas estruturas e dngulos de ligagiio. Quais deles sio
polares? (b) Por que o halegénio mais leve ndo £ o dtomo central
dessas moléculas?

massa molar de um composto orgdnico destilado da ma-
deira ¢ 32,04 g-mol ' ¢ ele tem a seguinte composigio por massa:
37.5% de C, 12,6% de H e 49,9% de O. (a) Escreva a estrurura
de Lewis do composto ¢ determine os ngulos de ligagio que
envolvem os dtomos de carbono e oxigénio. (b) DE a hibridagio
dos dtomos de carbono e cadgenio. (c) Prediga se a molécala é
polar ou nio polar.

3.76 Desenhe as estruturas de Lewis de cada uma das seguintes
espécies ¢ prediga a hibndagio de cada dromo de carbono:
{2) H,CCH"; (b) H,CCH,"; (¢} H,CCH, .

a) Desenhe os orbitais ligantes e antiligantes que corres-
po i ligagio o em H,. (b) Repita o procedimento para HE
{¢) Em que esses orbitais diferem?

3.78 (a) lmagine uma espécie hipotética “HeH". Que carga
{magnitude ¢ sinal} ela deveria ter para produzir a molécula ou
ion mais estdvel possivel? (b) Qual seria 2 ardem de lipagio mé-
xima que cssa molécula ou fon poderia ter? () 5¢ a carga dessa
espécie aumentasse ou diminuisse de uma unidade, qual seria o
efeito sobre a ligagio da molécula?

3.79 (a) Cologue as seguintes moléculas na ordem crescen-

te de comprimento da ligagio C—F: CF°, CE, CF . (b) Serd
que alguma dessas moléculas é diamagnética? Explique seu
raciocinio.

3.80 Descreva o mais completamente possivel a estrutura e as
ligagies do fon carbamaro, H,NCO, . Os comprimenros das
ligagbes C—0 siio 128 pm ¢ o da ligagio C—N, 136 pm.

3.81 A borazina, B,N,H,, um composto que tem sido chama-

do de “benzeno inorgdnice™, devido a sua estrutura hexagonal
semelhante (mas com dtomos de B e de N alternados substituindo
os dtomos de C), € a base de uma extensa classe de compostos
boro-nitrogénio. Escreva sua estrutura de Lewis e diga qual éa
composicdo dos orbitais hibridos utilizados por cada dromo de B
ede M.

3.82 Sabendo que o carbono tem valéncia quatro em quase todos
o5 seus compostos & que ele pode formar cadeias e anéis de dto-
mos de C, (a) desenhe duas das trés possiveis estruturas de CH,;
(b} determine todos os dingulos de ligagio de cada estrurara; (c)
determine a hibridagio dos dtomos de carbono das duas estrutu-
ras; {d} verifique se as duas sdo estruturas de ressondincia ou ndo e
explique seu raciocinio.

3.83 Oz dois orbitais atdmicos que contribuem para o orbital an-
tiligante da Eq. 2 3o proporcionais a ¢ "™, em que r ¢ a distincia
do ponto ao niicleo correspondente. Confirme gue existe um
plano nodal cquidistante dos dois niscleos.,

3.84 Lance em grifico a amplitude dos arbirais ligantes ¢ ndo
ligantes das Egs. 1 ¢ 2, sabendo da informagio dada no Exercicio
3.83. Ignore os farores de normalizagio e rome a distincia inter-
nuclear como (a) ag (b) 2a,; () Sa,. Qual dessas trés distincias de
ligagio deve estar mais pronima do valor experimental?
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3.B5 Escreva a estrutura de Lewis, dé a formula VSEPR ¢ iden-
tifique a forma molecular e os ingulos de ligagdo do fon inter-
-halogénio IF,".

3.86 Moléculas de corantes tém importincia comercial, porgue
sio intensamente coloridas. A maioria das moléculas de corantes
tém muitas ligagoes milriplas e frequentemente sio aromiticas,
Por que isso & importante para as propriedades dos corantes?
3.87 Trate o sistema w de uma molécula de corante, composta
por N dromos de C em uma cadeia conjugada, como se fosse
uma caixa de comprimento NR, em que R ¢ a distincia média da
ligagio C—C. Sabendo que cada ditomo contribui com um elétron
e que cada estado da caixa pode acomodar dois elétrons, derive
uma express3o para o comprimento de onda da luz absorvida
pela rransicio de mais baixa energia. Seria necessdrio aumentar o
nimero de dtomos de carbono da cadeia ou seria necessdrio dimi-
nuir a cadeia para deslocar o comprimento de onda para valores
mais altos? Vieja a Técnica Principal 2, que vem logo depois destes
exercicios.

3,88 Mostre que uma molécula com configuragio = tem uma
distribuicio eletrénica cilindricamente simétrica. Sugestdo: Faga
os arbitais 7 serem iguais a xfe v, em que & uma funcio que
depende somente da distinca do eixo internuchear.
3.89 Além de formar ligagtes o ¢ 7 semelhantes ds dos orbitais
p, o orbitais d podem se superpor para formar ligagies 8. (a)
Desenhe diagramas de superposicio mosirando trés manciras
diferentes de combinar os orbitais a para formar ligagtes. (b) Co-
loque os trés tipos de ligagio d-d—o, w e §—na ordem, da mais
forte para a mais fraca.
3.90 Um orbiral s & um orhital p em dtomos diferentes podem se
superpor para formar orbitais moleculares. Uma dessas combina-
¢Oes forma uma ligagdo o ¢ a outra & ndo ligante. Desenhe os dia-
gramas que representam o dods tipos de superposicio de orbitais
que dio origem aos orbitais ligantes o ¢ niio ligantes.
3.91 ({a) Descreva as mudangas que podem ocorrer nas liga-
goes do benzeno se dois elétrons forem removidos do HOMO
(orbiral molecular ocupado de energia mais alta). Esse processo
corresponderia & oxidacio do benzeno a CH,™". (b) Descreva as
mudangas que podem ccorrer nas ligagtes se dois elétrons forem
adicionados ao LUMO (orbital molecular vazio de mais baixa
energia). Esse processo corresponderia i redugiio do benzeno a
C.H,". Vocé esperaria que esses fons fossem diamagnéticos ou
paramagnéticos?
3.92 (a) Confirme, utilizando a trigonometria, que os dipolos
das trés ligagbes de uma molécula trigonal piramidal, AB,, nio se
cancelam e que a molécula € polar (b) Mostre que os dipolos das
quatro ligaghes de uma mol&eula retraédrica, AB,, se cancelam e
que 2 molécula é apolar
3.93 O benzino ¢ uma molécula muite reativa de foemula CH,
que 56 pode ser detectada em baixas temperaturas. Ele estd rela-
cionade com o benzeno em fungio dos seis dtomos de carbono do
anel, mas, em lugar de tés ligagBes duplas, a estrutura é normal-
mente desenhada com duas ligagdes duplas ¢ uma ligagio tripla,
{a) Desenhe uma estrurura de Lewis para a molécula do benzine.
Indigue, na estrutura, a hibridagio de cada dtomo de carbono. (b)
Use sua compreensio das ligaghes quimicas para explicar por que
essa molécula deve ser muito reativa.

A estrutura de Lewis da cafeina, C,H N, 0., um estimu-
lante comum, & dada abaixo. (a) D& a hibridacdo de cada dromo

que ndo o hidrogénio. (b) Considerando sua resposta para a parte
{a), estime os dngulos de ligagio que envolvem cada dromo de
carbono e de nitrogénio. (c) Procure na literatura quimica pela
estrumura da cafeina ¢ compare os parimetros estruturais observa-
dos com suas predigfes.

G cH
CH, .

i
M

3.95 O ciclo-propano, C;H,, é um hidrocarboneto formado por
um anel de trés dtomos de carbono. {a) Determine a hibridagio
dos dtomos de carbono. (b) Prediga os ingulos CCC e HCH de
cada carbono, considerando sua resposta no item [a). (¢) Quais
devem ser os ngulos CCC “reais” do ciclo-propano? (d) Que
caracteristica define uma ligagio o em relagio a uma ligagio ,
por exemple? (e) Como as ligaghes o do ciclo-propans ampliam a
definigio das lipagies o convencionais? () Faga um esquema dos
orbitais moleculares para ilustrar sua resposta.
3.96 O didmetro de uma molécula de C,, (Segio 15.12) € aproxi-
madamente 700 pm. (a) Serd que mais de um dtomo de lantinio
poderia ocupar o interior de uma molécula de C_.# {b) Como é
possivel reduzir o C,, {seis redugBes, etapa por etapa, aré €,
j4 foram obtidas), também € possivel que um dnion La®" exicea
no interior de uma molécula de C,,. Serd gue dois fons de La™*
poderiam ser colocados dentro de uma maolécula de C 2
3.97 Em quais das seguintes moléculas pode ocorrer transigio
na w*? Explique suas escolhas. (a) Acido férmico, HCOOH;
{b) etino, C,H,; (<) metanol, CH,OH; (d) cianeto de hidroge-
nio, HCN. Veja a Técnica Principal 2, que vem logo apds cstes
exercicios.
3.98 As solugdes de compostos que contém fons Cu®’ em dgua
sio azuis devido & presenga do [on complexo Cu{H,0),**. Este
fon absorve na regido do visivel? Sugira uma explicagio. Veja a
Técnica Principal 2, que vem logo apds estes exercicios.
3.99 Examine as ligagdes em CH,=CHCHO. {a) Desenhe a
estrutura de Lewis mais importante. Incloa todas as cargas for-
mais diferentes de zero. (b) Identfique a composicio das ligagbes
¢ a hibridagio de cada par isolado - por exemplo, eserevendo
o(H1s,C2sp’).

beerve as moléculas H,CCH,, H,CCCH, e H,CCCCH,.
{a) Desenhe estruturas de Lewis para elas. (b) Qual € a hibridagio
dos dtomos C? (c] Que tipos de ligagio existem entre os dtomos
de carbono (simples, dupla, erc.)? (d) Quais s3o os dngulos entre
as ligagoes HCH, CCH ¢ CCC dessas moléculas? (e) Serd que
todos os dtomos de hidroginio estio no mesmo plano? (f) Uma
formula geral para moléculas desse tipo é H,C(C),CH,, em que x
&0, 1, 2, etc. O que pode ser dito sobre a orientagio relativa dos
dtomos de H das extremidades da cadeia em fungio de x#
3.101 Na reagio entre SbF, e CsF abaém-se, entre outros produtos,
o anion [Sb,F.]". Esse dnion ndo tem ligagées F—F nem Sh—Sb.
{a) Proponha uma estrutura de Lewis para o jon. (b} D€ um esque-
ma de hibrida¢io para os dtomos de Sh.

As seguintes moléculas sio bases que participam da

estrutura dos dcidos nucleicos envolvidos no ebdigo genético.
Identifique: {a) a hibridacio d¢ cada dtomo de Cede N, (bl o
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niimero de ligagoes o e m, e ¢} o nimero de pares isolados de
elétrons das moléculas.

NH, 0
1 ]
H*-. -*"-"'H(._,..-N

I_'/"_{:.“ ___._N

M C™n M w
I 0 c-H L c-H
oy B S "N
H H

1 2

3.103 Assim como o AlCl, forma dimeros (Segdo 2.11), no fon
[Bi,CLJ'" dois dos dtomos de Cl formam “pontes” entre os dois
dtomos de Bi. Proporha uma estrutura para o ion [Bi,CL]*
3.104 O germinio forma uma série de dnions conhecidos como
“germetos”. Mo fon Ge,” os quatro dromos de Ge formam um
terracdro, com cada dromo de Ge ligando-se aos outros és. Cada
dtomo tem um par isolado de clétrons. Qual € ovalor dem, a
carga do dnion? Explique seu raciocinio.
3,105 Uma das formas do fon poliatémico I, tem uma estru-
tura em ¥V pouco comum: um dtomo de [ fica no vértice do ¥,
com uma cadeia linear de dois dromos de [ em cada brago. Os
dingulos sio 887 no dromo central e 180" nas cadeias laterais.
Desenhe uma estrutura de Lewis para I, que explique a forma
descrita e indigue a hibridagio que voc daria a cada dtomo nio
terminal.
3,106 Moléculas e fons, como os dtomos, podem ser isocletréni-
cos, isto & podem ter o mesmo nidmero de elérons. Por exemplo,
CH, e NH," sio isoeletrdnicos. Eles tém, portanto, 2 mesma
forma molecular. Identifique uma molécula ou ion que seja isoe-
letrnico com cada uma das seguintes espécies e mostre que cada
par tem a mesma forma: (a) CO,* 5 (b) O {c) OH .
3.107 A molécula Al,Cl, descrita na Segiio 2.11, € polar ou nio
polar? Justifique sua conclusio.

estrutura molecular do benzeno, C,H,, € planar A
estrutura molecular do ciclo-hexane, CH,,, € planar também? (a)
Desenhe uma estrutura de Lewis para o ciclo-hexano. (b) Indique
os dngulos de ligagio de cada dromo. (¢) Qual & sua conclusio
sobre a forma da molécula do ciclo-hexano?

s complexos dos metais dos blocos d ¢ f podem ser des-
ritos em termos de esquemas de hibridagio, cada um associado
com uma forma em particular. Lembrando que o nimero de or-
bitais atdmicos hibridados deve ser o mesmo niimero de orbitais
hibridos produzidos, relacione os orbitais hibridos sp'd, sp'd’ ¢
sp'd’f is seguintes formas: (a) bipirimide pentagonal; (b} cubo;
{c) quadrado plano,

3,110 (a) A férmula do ion bromato, BeQ, ", & semelhante 3

do fon clorate, ClO, , mas as formas dos fons nitrato ¢ fosfato
tém niimeros diferentes de dtomoes de oxigénio, como as dos
ions nitrito ¢ fosfitn, Dé estruturas de Lewis para esses quatro
ions e explique por que as fdrmulas sio diferentes. (b} Energia &
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rransferida para os misculos no organismo através de mudan-
¢as no ATP, uma molécula que contém cadeias de ions fosfaro
(=PO, = 0=P0,~0=PO,~0~). Explique por que os ions

fosfaro podem se ligar dessa maneira, mas os {ons nitcao ndo.

Ligagbes com a quimica
3.111 O perdxido de hidrogénio, H,0,, € um alvejante
nio téxico utilizado em lavanderias industriais ¢ domés-
ticas em substituigio ao cloro. O processo de alvejamen-
to & uma oxidagio ¢, quando o perdxido de hidrogénio age como
alvejante, o (nico produto & dgua.
{a) Desenhe a estruiura de Lewis do perdxado de hidrogénio e
determine as cargas formais de cada dtomo. Qual € o nimero de
oxidagio do oxigénio no perdxido de hidrogénio? Qual € mais
el na predigio da capacidade do H, 0O, de agir como agente
oxidante, a carga formal ou o niimero de oxidagio? Expligue scu
raciocinio.
(b} Prcdlg,a os dngulos de t?gaqia em tormno de cada dtomo de O
em H,0,. Os dromos estio todos no mesmo plano? a molécula &
polar ou nde polar? Explique seu raciocinio.
() Escreva a configuracio eletronica de valéncia de (1) O (2)
0,7 1(3) 0,7 (4) 0, D&, para cada espécie, 2 ordem de ligagio
esperada ¢ indique quais, s alguma, sio paramagnéticas.
{d) As seguintes distincias de ligagio foram encontradas: (1) O,
121 pmy; (2) 0.7, 134 pm; (3) 0,7, 112 pm; (4) O, 144 pm.
Sugira uma explicasio para essas diferencas na base das configu-
raghes da parre (c).
{e) Uma reagio em que H,0, age como agente oxidante &
Fe''(ag) + H,O,{aq) + H (ag) — Fe'"(aq) + H,0{l). Balanceie
a equagdo ¢ determina que massa de ferro(ll) pode ser oxidada
a ferro(Ill) por 54,1 mL de uma solugdo 0,200 v de H, 0, (aq).
Sugestdo: Lembre-se de balancear as cargas e as massas.
(£} O pertxido de hidrogénio rambém pode funcionar como
redutor, como em Fe'*(ag) + H,0,(aq) + OH (aq) — Fe**({aq)
+H,0fl) + O2{g). Balanceie a equagio e determine que massa
de ferro(lll) pode ser reduzida a ferro{ll) por 35,6 mL de uma
solugdo 0,200 M de H,0,laq). Sugestdo: Lembre-se de balancear
45 CATEAS € 45 MAsEas.
{g) O perdxide de hidrogénio deve ser mantide em garrafas
escuras porque na presenga da luz pode disproporcionar-se, isto
é, oxidar-se e reduzir-se na reagio 2 H,0,laq) — 2 H,O(l) +
O,(g). Quantos elétrons sdo transferidos na reagio represenrada
por essa equagio?
(h) Embaora os perdxidos nio gerem residuos perigosos, podem
causar problemas na atmosfera. Se chegar & estratosfera, uma
molécula de perdxido de hidrogénio pode quebrar-se em dois ra-
dicais OH, que ameagam a camada de ozénio que protege a Terra
de radiaghes perigosas. Use os dados da Tabela 2.4 para caleular
a frequéncia minima e o comprimento de onda correspondente da
luz necessdria para quebrar a ligagio HO — OH.
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TECNICA PRINCIPAL 2

odas as cores da vegeragio a nossa vola sio consequéncia

da absor¢io e reflexio seletiva da luz visivel. Se os nossos
olhos fossem sensiveis 4 radiagio ulravioleta — a radiacio ele-
tromagnética de comprimentos de onda menores (frequéncias
maiores) do que os da luz violeta —, poderiamos ver uma va-
riedade de cores ainda maior porque as substincias também
absorvem e refletem seletivamente na regido do ultravieleta.
As abelhas tém essa capacidade ¢ podem “ver™ na faixa do ul-
travioleta e no visivel. A absorgio e transmitincia seletiva da
luz visivel e da radiagio ultravioleta € a base de uma técnica
espectroscdpica de identificagio de compostos e determinagio
de suas concentragbes em amostras.

Técnica

Quando a radiagio eletromagnética incide em uma molécula,
ocorre excitagio de elétrons para um estado de maior energia.
A radiagio de frequéncia v (nu) pode aumentar a energia da
molécula em AE:

AE = hv (1)

em que b é a constante de Planck. Esta é a condigdo de frequén-
cia de Bobr, que ji encontramos na Seciio 1.4. Nos compri-
mentos de onda tipicos do ultravicleta (300 nm ou menos, que
correspondem i frequéncia de aproximadamente 10" Hz), um
foton possui energia suficiente para excitar os elétrons de uma
molécula a outra distribuigio. O estudo da absorgio no visivel
e no ultravioleta, portanto, di informagdes sobre os niveis ele-
tronicos de energia das moléculas.

Espectros de absorcio no visivel ¢ no ultravioleta (UV) sdo
medidos em espectrimetros de absorgio. A fonte emite intensa
radiagio no visivel ou no ultravieleta do espectro. Os compri-
mentos de onda podem ser selecionades com um prisma de
vidro para a luz visivel e com um prisma de quartzo ou uma
rede de difragiio para a radiagio ultravioleta (que € absorvida
pelo vidro), A Figura 1 mostra um espectro tipico de absorgio,
o da clorofila. Note que a clorofila absorve luz vermelha e azul,
¢ reflete a luz verde presente na luz branca. E por isso que a
maior parte da vegetagio parece verde. O espectro ajuda a ava-
liagio quantitativa da absorgio ¢ permite a andlise precisa da
capacidade de absorgio de energia de uma molécula.

Absorgio (%)

5 e
400 500 &) 700
Comprimento de onda (nm)

FIGURA 1 Espectro de absorcio dptica da clorofila em um grifi-
co da percentagem de absorgio contra o comprimento de onda.
A clorofila a estd em vermelho e a clorofila b, em azul.

Espectrometria de ultravioleta e visivel

Cromdforos

O aparecimento de certas bandas de absorcio nos espectros
visivel e ultravioleta estid ligado i presenga de certos grupos ca-
racteristicos de dtomos nas moléculas. Esses grupos de dtomos
sio chamados de cromdforos, das palavras gregas para “que
trazem a cor”.

Um importante croméforo é a ligagio dupla carbono-car-
bono. Em termos da linguagem da teoria de orbirais molecu-
lares, quando energia € absorvida ocorre uma transigio eletri-
nica por excitagio de um elétron de um orbital ligante « a um
orbital antiligante =*. Essa transigio € conhecida como transi-
gdo w-m* (pi-pi estrela) (Fig. 2). Essa transigio ocorre em 160
nm, aproximadamente, na regiio do ultravioleta. A transigio
pode ocorrer, porém, na regifo do visivel quando a diferenga
de energia entre os orbitais ligantes e antiligantes diminui. [sso
ocorre se a molécula tiver uma cadeia de ligages simples e
duplas alternadas. Essas ligacBes duplas “conjugadas™ ocorrem
M COMPOSIOs COMOo 0 caroteno (veja a estrutura 47 no Cap.
3), que & parcialmente responsdvel pela cor das cenouras, man-
gas ¢ caguis. Compostos semelhantes sio responsdveis pela cor
dos camardes e dos flamingos. Essa transicio também € a prin-
cipal responsivel pela visio, conforme explicado na Segiio 3.7.

Outro croméforo importante é o grupo carbonila, =C=0,
que absorve em 280 nm, aproximadamente. A transigiio respon-
sdvel por essa absorgio € a excitagdo eletrdnica de um par isolado
do dromo de oxigénio (um elétron “ndo ligante™, #1) a um orbital
vazio antiligante =* da ligagio dupla C=0 (Fig. 3). Essa transi-
o é chamada de transigo n-w" (n-pi estrela).

Um ion de metal d também pode ser responsdvel pela cor,
como se pode ver pela grande variedade de cores de complexos
metilicos d (veja o Capitulo 16). Dois tipos de transigio po-
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FIGURA 2 Ma transicio w— *, um elétron de um orbital [igante
7 & excitado a um orbital antiligante = vazio.
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FIGURA 3 Em uma transigdo n-w* do grupo carbonila, um efé-
tron de um orbital ndo ligante (localizade no Stomo de oxigénie)
& excitado a um orbital antiligante 7* espalhado sobre os dois
dtomos.




dem estar envolvidos. No primeiro, chamado de fransigdo d-d,
um elétron é excitado de um orbital d, com uma certa energia,
para um ouwtro orbital d, com energia mais elevada. Como as
diferengas de energia entre os orbitais d sdo muito pequenas,
a luz visivel tem a energia necessdria para provocar essa ex-
citagio. As cores s3o absorvidas da luz branca e as amostras
adquirem cores complementares ds absorvidas (Fig. 4). Um se-
gundo ripo de transicio que envolve os orbitais d £ a chamada
transigdo de transferéncia de carga, na qual elétrons dos ito-
mos ligados ao dtomo central migram para orbitais d do metal
ou vice-versa, Essa transferéneia de carga pode levar a uma
absorgdo muito intensa. Ela & responsdvel, por exemplo, pela
forte coloragiio roxa dos fons permanganato, MnO, .

Exercicios relacionados: 3.87, 3.97 ¢ 3.98

Capitulo 3 » Forma e Estrutura das Moléculas 131

Vialeta 430

‘L'rrrl1'|c1'!1:_|

360

FIGURA 4 A cor percebida de um complexo, sob luz branca, éa
cor complementar da luz que ele absorve. Nesta roda de cones, as
cores complementares estio em posigdes opostas. Os ndmeros re-
presentam comprimentos de onda aproximados, em nandmetros.






