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Modelo da Repulsao dos Pares de

Elétrons da Camada de Valéncia

v' Estrutura das moléculas — repulsdes entre elétrons na
camada de valéncia;

v Par de elétrons nao-ligante (maior volume)

v" Disposicao dos atomos (A - central e X - outros) e par de
elétrons (E): AX,E,,

v Presenca de insaturacoes

v" Influéncia da eletronegatividade
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Angulos 18h 1200(

linear trigonal plana tetraédrica
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HF
AX,

BeCl,
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Arranjo dos eléetrons e forma

v’ Estabelecer a estrutura de Lewis 1564 P”“[ }]90‘
S

i

v Estabelecer o arranjo dos elétrons ‘\b\&g
e

v Identificar da geometria (forma) AX; octaedrica

v" Verificar as distor¢cdes Nao ha



Arranjo dos eléetrons e forma

v" A:amobnia (NH;) nédo é trigonal plana e a agua (H,0) n&o é planar

¢€Lr)
@< ®e
AX;E 107°
«
Arranjo dos tetraédrico tetraédrico JOX
elétrons 7N\
H H
Forma o .
piramide trigonal angular

(geometria)

* Repulséo elétron-elétron > elétron-atomo > atomo -atomo



Presenca de elétrons
nao-ligantes no atomo central

O=5-0 ‘0—N=0
0/’\. oo
SO, NO,
AX,E angular angular
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AX,E

tetraedrica ’



Formas

XeF, Brig
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Formas

ClF,
AX3E, formade T

QO 169.8 pm
<+—>
F—<0|———

8r.5° 1159.8 pm

F

Sk,
AX,E gangorra

O 164.6 pm
\

F ", 173.1° F
154.5 pm 101.6:"',
FF



Presenca de insaturacoes
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Moléculas polares e apolares

H-F .
w=191D V—J

CO CO,
L=0,12D u=0D
HO H,O

u=0,25D u=185D
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Moléculas polares e apolares

Ay

SF,
AX,E gangorra

Quais moleculas sao polares?

AX, octaédrica
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Teoria de ligacao de valéncia (TLV)

v Descreve a formacéao da ligacdo quimica a partir da quimica
guantica

Orbitais atdmicos

Q.

_Z
Ligacao o

1s

¢

Ligacéo o
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Ligacao o

Hils

F2 AN A
Orbitais atomicos - IN¢ T\L 1‘ i

Ligacao o

H-F

Ligacéo o
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Ligacao «t

L Ligacdo o
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Ligacao =«

Orbitais atdbmicos

N2p

'ﬂ'(sz, pr) N

2 ligacbestelo
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Moléculas

co, NH, HCN
O=C=0 H-|}|-H H-C=N
H

Qual é o numero de ligacoes o e n formadas?
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Hibridizacao de orbital

Distribuicéo eletronica

C2sp?

1

11T

1

1

——

[¢ \vif
)
o

*0d

Plano nodal

[He]2s*2p,'2p, ’

%
8 -

Hibridizacao

,bl =S +px +py +pz
,bZ = S Py 'py P,
,b3 =S Py +py P,
,b4 =S Py 'py P,

tetraédrico

(109,5°)
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Hls

Hibridizacao - metano

Hibridizacao
sp3-s & ligacao
c(C2sps-H1s)
CH,

tetraédrico
(109,59
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Hibridizacao - etano

tetraédrico
(109,59
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Hibridizacoes (2)




. Estrutura de Lewis:

Exemplo — CIF;

:F_~€|:I_E: AX3E,
Cl = [Ne]3s23p® F:

QO 169.8 pm
+—>

. Arranjo dos elétrons:  bipiramide trigonal F——Cl-—F
5° \-‘ 1159.8 b

87.

F

. Geometria da molécula: *" formade T

. NUmero de orbitais atomicos: 5

. Construcédo dos orbitais hibridos: sp3d S p°
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HibridizacOes e insaturacoes

A 4
Cop 9
C2s T T Csp? T C2sp3
— R Ml 1T
HC=N H,C=CH, H,C-NH,

0=C=0 O=CH, HO-CH,
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w(C2p, C2p)

HCOOH

acido férmico

Sp?

H,C=CH,

s Csz »
S / Osp2
\ 9 4 =
& Hls
Osp> * 7
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sp?- benzeno




H-C=C-H

SP

COED

m(C2p,,, C2p,) 1T(C2.py, C2py

Q(Csp, Csp)

y
@=—Q-
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Teoria do orbital molecular (TOM)

v TOM: elétrons distribuidos nos orbitais moleculares (deslocalizacao)

v Paramagnetismo de O, ndo é explicado por Lewis ou TLV

Composto diagmagnético: e- emparelhados (repuls@o por um campo magnético)

Composto paramagnético: e- desemparelhados (atracéo por um campo magnético)

v Ordem de ligacéo quimica menor do que 1
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TOM: ligacao guimica

H-H

Plano nodal

N

o

Anti-ligante
Orbital Orbital
atdbmico atbmico  His

/

Ligante

k™)

Orbitais
moleculares

Atomo Molécula Atomo

Energia
Energia

Hls
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LigacOes quimicas: cem

Ligacéo o Ligacao =

Plano nodal Plano nodal
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Grafico de energia

: 8 orbitais
Li,aN O,eF
2 2 A moleculares 2 2

O'zp"‘

Energia

3 orbitais p

Y

3 orbitais p

1 orbital s

& l 2s

1 orbital s

\ B
¥

Total: 4 orbitais Total: 4 orbitais
atémicos atémicos
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Exemplo = N,

v Esquema de preenchimento para o N, (10 elétrons)

N

Ordem de ligacao (b):

=N

b= 0’5(e-OM ligantes —€owm anti-ligantes)

b =0,5(N —=N*) = 0,5(8 -2) = 3

31



Exemplo - F,

v Esquema de preenchimento para o F, (14 elétrons)

- N
) | P
2s 2s 2s
N o N

C o~ 2 D 2 4 %4
F,1 65705 O2p Top Top

Ordem de ligacao (b):

b =0,5(N —=N*) = 0,5(8 -6) = 1
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Exemplo - O,

v Esquema de preenchimento para o O, (12 elétrons)

WZp T

1

—N

1

02p Al
v
02" N
v
T2 T |
v

Ordem de ligacao (b):

| b =0,5(N-N* =0,5(8 -4) = 2

c o 2 D2 4 *D
O, 655705 Oop Top Top



Ligacao covalente polar

Energia

N

Atomo mais
eletronegativo

Plano
nodal

A2s

(0}

o”

Atomo menos
B2s eletronegativo

\ 4
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Excitacao eletronica

Energia
A

LUMO

| Excitagao

HOMO

Orbitais nao
preenchidos

Orbitais preenchidos
com elétrons
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Proxima aula

Forcas intermoleculares

v" Veremos como as moléculas interagem entre si no
meio liquido e solido
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