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Ligacao
covalente

H-H

(0 Par de eletrons
compartilhado
igualmente
entre os atomos

Ligacao quimica

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

uma ligacéo covalente polar

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



Aumento da
desestabilizacao

Energia potencial

Aumento da

estabilizagao

—

|

o

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

Energia de
dissociacao
de ligacao

T e

Comprimento de ligagao

P
) Os atomos estao

| ’ < juntos,
repulsdo entre os

nucleos

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

dominio da mais estavel.

Os atomos estao

separados, eles
nao interagem

Dominio da atracao e
formacao de uma
ligacao estavel

Distancia entre os nucleos



Eletronegatividade (¥)

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

* Eletronegatividade de Pauling (x°)

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

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

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

L (F) =3 9p
XPIn) : 220



Fletromegatividade de
Pauling, x”

Figura 3.6 Valores de eletronegativi-
dade de Pauling (x") para os elementos
dos blocos s e p. Embora Pauling tenha
originalmente utilizado um valor de 4
para o fltor, o valor atualmente usado €
ligeiramente menor para tornar as eletro-
negatividades mais autoconsistentes.



[6nico

A diferenga de
eletronegatividade entre
os dois elementos

Metalico Covalente

ik

A eletronegatividade média
dos dois elementos

Figura5.31 Um trigangulo de tipos de ligacao. Para um composto binario, o tipo de ligacéo pode
ser previsto por representacao grafica da diferenca de eletronegzatividade para 0s dois alomos
em funcao de sua eletronegatividede médiz.
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155, iy g Modelo de Lewis -~

“Regro o6 0e 2,

0O,

F N,
X
Par
M isolado
) ol

x e O representam N
Ligacao simples Ligacao dupla Ligacao tripla | os elétrons na camada
externa dos dois
‘F—F: ‘0=0" ‘N=N: atomos de cada
I : ’ molécula y

Figura3.3 Diagramas de pontos e cruzes representando as ligagoes no F,, O, e N, juntamente
com representacoes simplificadas. O compartilhamento de elétrons leva cada atomo & atingir

a configuracao de um gas nobre. DATIVA
: (5%0 :
<

PAMv4
Uma das ligagdes do CO € uma
o Mo B ) ligacao dativa, com ambos os elétrons
H—Fe *C=0: ou provenientes do atomo de oxigénio.
:C=0:

Figura 3.4 Diagramas de ponto e cruz mostrando a ligacao no HF e CO, juntamente com
representacoes simplificadas. 9
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LimitagOes: paramagnetismo do O,

Figura 3.5 O oxigénio liquido é vertido
entre 0s polos de um eletroima potente
O oxigénio liquido e atraido para o ima e
flutua no ar entre 0s polos do ima & me-
dida que evapora.
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“K— "’F> I~ POLAR

A,UGULAI'{
O TC e P OC Cc® Fs)

L |/l‘/EA-'r’{ H H

O atomo de carbono tem 8
elétrons de valéncia, 2 de cada
uma das 4 ligagdes covalentes

p
O atomo de carbono tem 8
elétrons de valéncia, 4 de
cada uma das duas
ligacdes duplas

O atomo de oxigénio tem 8

. D PV elétrons de valéncia, 2 de cada
06 ¢ @ uma das ligagdes covalentes e
- 2 de cada par isolado.

Figura 4.2 Estruturas de Lewis mostrando as ligacoes covalentes e 0s pares de elétrons
Isolados no CO,, H,O, CH;0OH e CH,. Cada atomo diferente do hidrogénio tem um octeto de
eletrons de valéncia completo.
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A presenga de um elétron
desemparelhado significa

que o NO, & um radical

O atomo de nitrogénio |
contém apenas 7
elétrons de valéncia

+ o

N—O"

-

0 N o 9e¢-

I\

Escrito desta maneira,
0 atomo de nitrogénio tem

9 elétrons de valéncia.
Isso nao é possivel

O atomo de boro
contém apenas 6
1 elétrons de valéncia |

Figura 4.3 Estruturas de Lewis para
0s compostos deficientes em elétrons
NO, e BH,.

74, 55,40,
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O atomo de xenbnio "
tem 14 elétrons
de valéncia

O atomo de fosforo
tem 10 elétrons
de valéncia

:*»‘O

‘ fYe™

SFE X
) CI/ \CI O¢. \O

e(D —m

Figura4.4 Esiruturas de Lewis para
0s compostos PCl. e XeO, Ambas as
moléculas contém atomos centrais
hipervalentes.



Geometria molecular

Teoria da Repulsao dos Pares de Elétrons da Camada de

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

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

Principios

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

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

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



Geometria molecular

 Teoria da Repulsao dos Pares de Elétrons da Camada de

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

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

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

— Alguns atomos dentro de uma molécula podem ter

pares de elétrons nao envolvidos na ligacao: pares
isolados.

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

17



As setas mostram que ambos

os elétrons da ligacdo covalente
vém do mesmo atomo

Numero de elétrons na
camada de valéncia de 8 4 6 4 6 6 (4" eg -
um atomo livre

— Numero de ligacdes o _4 _5 9 _4 2 ,
com o atomo Lere ) —
C 4/:-54 e - _ =
— Namero de elétrons _4 0 _4 4 0 4 N Tree 7wy
nao compartilhados = (#"o -

- Cargas formais [0 [0] [0] @
<Adedl
Figura 4.5 Cargas formais para os dlomos em duas estruturas possiveis para o didxido de

carbono. (_/'/a,\n 2 . ?f”“l‘?*lw A .
WW;)W-WWOL%.“’M wlg

O C O C O O




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

Figura 4.6 Duas esiruturas possiveis
para o anion tiocianato. AEstrutura A e

Mmals Imporante, pois a carga negativa
se encontra localizada no atomo mals

eletronegalivo.

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

0] (o &Y

‘N=C S

Estrutura B
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Nimero de pares de elétrons 2 3
em torno do atomo central

. Trigonal
Linear plana
Forma
X
A |~120°
ngulos de ligacéo X—A—X A
\_/ x> x
180°
Exemplo BeF, BF,

4 5 6
) Bipiramidal .
Tetraédrica trigonal Octaédrica

‘“"n...____‘
1 o 1
ng,sf Xn, 1™ ~
e 1200( A—X X—A—X
X};/ \K )E/ x/ |Jgg»
X X
CF, PF, SF,

Figura4.7 As geometrias adotadas pelas moléculas de formula geral AX, (n = 2-7)em que
todos os pares de elétrons sao pares ligantes. O uso de cunhas inteiras e tracejadas para mostrar
as ligacoes que entram e saem na paging e descrito na Seceo 9.2.

-

Bipiramidal
pentagonal
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H

| _| O angulo de ligagao
C\‘I 09,5 H-C-H é 109,5°.
Y
H\\\/ SH
H

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

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

Figura4.9 A amonia adota uma es-

truture piramidal trigonal.

As linhas vermelhas
mostram a forma de
uma piramide trigonal.

22



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

Hy0 =2 IO rilvig © PPty

P f’I

.

PL 00 PL

09,5
Z

Figura4.9 A amobnia adota uma es-
trutura piramidal trigonal.

\\
R /

H
| .| O angulo de ligagao
\109,5 H-C-H & 109,5°.
G =
e i

=F

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

N
H\\ 106> H | O angulo de ligagéo
H Z H-N-H é 106,7°

/I'\
1 \

\\‘ ’I \

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

Estrutura de Lewis PF4~

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

— Numero de ligacdes com o atomo de P

— Numero de elétrons nao compartilhados

Carga formalno P

Figura4.10 Calculo da carga formal
no atomo de [? no PF, .
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F
O angulo da ligagéo
F1,, 90° F-P-F & 90°
F— P\ 3

7

As linhas vermelhas

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

Figura4.ll OionPF,” temforma octaédrica. Cada um dos atomos de fllor assenta-se em um
dos seis vertices de um octaedro regular com o atomo de fosforo no centro.

25



Os atomos axiais
de F estdo em um
/ ambiente diferente

F dos atomos
F /’//,, | equatoriais de F
P=F .
F /
F

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

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

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

O par isolado
esta em uma
posicao
equatorial

O par isolado
esta em uma
| posicao axial

27



Figura4.13 Geomelrias possiveis

Estrutura A

pare 0 Sk, nas quais existem 4 pa-

AR

; k res ligantes e | par isolado em torno
///""'s' do &tomo de enxoffe.
F/ )
O par isolado
F estda em uma
posicao
E,ggutuQB equatorial

F

F//,,,, |

O par isolado
estd em uma
posicao axial

4L
F E

Figura4.14 O SF, tem
uma geometria disfenoi-
de em que um dos ver-
lices equatorials de uma
bipirdmide trigonal € ocu-
pado por um par isolado.

O angulo F-S-F envolvendo os
| atomos axiais de F € de 173°

As linhas vermelhas
mostram a forma de
uma bipiramide trigonal.
As linhas em cinza
mostram os pares
de elétrons.

28



$.—

F
Forma da molécula: FormadeT
repulsdes de 90° 2 pl-pl, 4 pl-pi
repulsées de 120° 2 pl-pi, 1 pi—pi
repulsées de 180° 1 pl-pl

“Cl—F Cl—F
F/ F/g
Trigonal plana Piramidal

6 pl-pi 2 pl-pl, 3 pl-pi, 1 pi-pi

3 pl-pl 1 pl-pl, 2 pl-pi

1 pi—pi 1 pl—pi

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

par isoledo.
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O angulo F-CI-F
envolvendo os atomos

axiais de F é de 175°

As linhas vermelhas
mostram a forma de uma

g

; ; bipiramide trigonal. As
\ linhas em cinza mostram
e

0s pares de elétrons

/ -~

F
C

Figura4.16 A geomelria em forma de T adotada pelo CIF,.
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Sem pares isolados Um par isolado Dois pares isolados
X
I
Estruturas baseadas na ) G A\X
geometria tetraédrica —
Tetraédrica Piramidal trigonal Angular
X X X
X, | X, | -
Estruturas baseadas /T‘_x /‘T" T o
na geometria bipiramidal X X X X X I
trigonal X
Bipiramidal trigonal Disfenoide EmformadeT
X :
| X P X
Estruturas baseadas na X— Ay X— A"\— X
geometria octaédrica 7" P2
X % X i
Octaédrica Piramidal quadrada Plana quadrada

Figura4.17 Geometrias adotadas pelas moléculas baseadas nas geomeltrias tetraédricg, trigo-
nal, bipiramidal e octaédrice contendo zero, Um ou dois pares isolados. Para aquelas que contém
pares isolados, & forma observada geralmente difere um pouco daquela mostrada por causa do
meiar efeito repulsivo dos pares isolados. A Unica excecao é & plang quadrada.
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7 A~y
e |
A
®
Hj114°
P
7 o
1042

Figura4.18 A forma do POCI,

19 N
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a—
co,

Figura 4.19 A geomelrig trigonal plana adotada pelo ion carbonatg As medicoes mostram
que 0s comprimentos das trés ligagoes carbono-oxigénio sao idéntess e 0s angulos de ligagao
$a0 [odos de 120°.
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Vo, Vo, -
(a) (b)

.

O O angulo de ligacdo é de

‘ | 134,1°. Menor repulsdo
por parte do elétron

desemparelhado

O angulo de ligagéo &
de 115,4°. Maior repulsao

por parte do par isolado

O
[P
SR

Figura 4.20 As formas do (a) NO, e (b) NO,".

“"‘"—-—-
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+

D
N

Figura 4.21 A conformacao de me-
nor energia da hidrazina (N,H,).
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Br

‘\\\\\ Br

Br Te Br

Bf"/

Br

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

Geometria basica

0 pares ndo ligantes
X—A—X
Linear (CO2)
\“x
X—A
\X
Trigonal planar (BCl3)
T
A iy
N "X
X7\
X
Tetraédrica (CH,)
X
x'u ¥
Pig _x
X |
X
Bipiramidal Trigonal (PCls)
X
xn““A‘““‘x
X | )
X
Octaédrica (5Fg)
X
X, ’ o
X A
X( X
X

Bipiramidal pentagonal (IF7)

1 par ndo ligante

E
A
7N
X X
Angular (S0z)
IlE
A ”M"
X -~ \ X
X
Piramidal (NH4)
E
X—A—X
X X
Gangorra (5F4)
X
X”“"AH““X
X | ~wy
E
Piramidal quadrada (BrFg)
E
X, ’ ...... X
X 2 x

X

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

2 pares ndo ligantes | 3 pares ndo ligantes

E ;_E
W
X/ \X

Angular (Hy0)

E E E

.
3
$
g

X —T —X | x—A—X
X E E
formato T (CIF3) Linear (I37)

E

Xn“”A“\“'lx
X | Sy
E

Quadrada plana (XeF4)

X =x
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Numero Estérico «~ | Pares ligantes (X) #  Pares ligantes (E) % Geometria ¢ Angulo das ligagbes 4 Exemplo +# Imagem ¢
2 2 0 linear 180° CO; -
3 3 0 trigonal plana 120° BFs ;L)
3 2 1 angular 120° (119°) SO JAJ
4 4 0 tetraédrica 109.5° CHg ‘}'\J
4 3 1 piramidal 109.5° (107.5%) MH4 .}Q
4 2 2 angular 109.5° (104.5%) HoO JAJ
5 5 0 bipiramidal trigonal 90°, 120° PCls J-%}
5 4 1 gangorra 180°, 120° (173.1°, 101.6°) SFa *ﬁ.ﬁ"
5 3 2 formade T 90°, 180° (B7.5°, < 1807) ClF5 “t’
5 2 3 linear 180° XeF, ,i,,
6 B 0 octaédrica aop- SFg %7’
6 5 1 piramidal quadrada 90° (84.8°) BrFs *)
6 4 2 quadrada plana 90° XeFy Jf__)
7 7 0 bipiramidal pentagonal aQe, 72° IF7 5?4




A seta vermelha

— - .= re
presenta a
d— d+ d— )?OQ\ l diregdo do
o) O &+, O+ dipolo molecular

Os dois dipolos dentro da Os dois dipolos dentro
molécula cancelam-se. da molécula ndo

O CO, é apolar | se cancelam. A H,O é polar

Figura 4.23 O CO, e a H,O contém ligacdes polares, mas somente a H,O é uma molécula
polar.
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¢ Momento de
/,,:r Ca+ dipolo molecular

A ligagao C—Br € menos polar Figura 4.24 O CBrCl; é polar, pois os dipolos das rés

que as ligagdes C—Cl. Globalmente, §  j+> 505 C_C| n3o sao completamente cancelados pelo
a molécula tem um dipolo pequeno _ . .
dipolo menor da ligaceo C-Br.

40



Cl Nesse isdbmero, cada
ligacdo SF esta a 180°
‘ )4: de outra ligagao SF
W\

— N

F S F
A

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

Momento Cl Nesse isdmero, algumas
de dipolo das ligagdes SF estao

molecular A a 180° das ligacdes
otk SCI

cuW—TS -
F

F

Os dipolos grandes S—F nao séao
cancelados pelos dipolos menores S—CI.

Esse isbmero do SF,Cl, & polar

Figura4.25 O SF,Cl, forma dois iso-
meros, Um dos quels € polar e o outro

nao é.

41
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Modelos mais avancados como a
Teoria da Ligacao de Valéncia e a
Teoria do Orbital Molecular
permitem o melhor entendimento
da ligacao covalente e a solucao das
limitacoes do modelo de Lewis!



Ligacao quimica

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

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

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



Reconhecimentos

* Linus C. Pauling

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

application to the elucidation of the structure of
complex substances”

e Robert S. Mulliken

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

electronic structure of molecules by the molecular
orbital method”



Teoria da Ligacao de Valéncia

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

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

* Esse orbital ligante contém dois elétrons.



Teoria do Orbital Molecular

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

e S30 chamados orbitais deslocalizados.

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

el i
}i_ Hibridizacdo /7" %

Nz

No presente livro, os orbitais s sao
mostrados em vermelho, os orbitais, p em

azul, e os orbitais mistos, em purpura

i —_— _ Hibridos sp
> 14 p

Os orbitais 2s e 2p, em um Os orbitais hibridos sp séo
atomo de nitrogénio combinam-se, direcionais e apontam a
dando dois orbitais hibridos sp | 180° um do outro
Nt P Figura3.7 Ahibridizacao sp envolve
a mistura dos orbitais s e p, em um
~ -l atomo, formando dois orbitais hibridos

sp. Os pontos neqgros representam as
posicoes dos nucleos. 51



] o o c’:%wwu
Hibridizacao v 4.t .,

7 "
DS — -diP-
rllbrdos:sp Dois orbitais hibridos sp combinam-se

formando um qzhitaHigante ¢
valéncia, a tripla ligagdo no
_ N, é formada por uma.ligacéo
N o eduasli
—— . o = -
Q A
Dois orbitais p, combinam-se Cada atomo de nitrogénio tem
formando um orbital ligante um par de elétrons isolado
que consiste em dois elétrons
< 4 4 o
(Difscionado are Figura3.8 Ateoriadaligacdodevalén-

em um orbital hibrido sp
fora da pagina) Dois orbitais p, combinam-se, clapreve ques tr[ plaligacao no N, gonsis-
formando um orbital ligante = e em uma ligacao o e duas ligagoes .
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Na teoria da ligagéo de




2

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



VIEPR - M

O orbital 2s e trés
orbitais 2p do carbonc
combinam-se para formar
quatro orbitais hibridos sp®

Os quatro orbitais hibridos sp® s&o
direcionados para os vértices de
um tetraedro

cHy 2p + + -

A energia total dos quatro orbitais
2s | L

Energia

hibridos sp® € a mesma que a
energia total dos orbitais se p

Atomo de C no estado fundamental

Figura 4.27 Hibndizac2o sp’ para o carbono. Os quatro orbitais hibridos sp’ tém um I6bulo
mazior que o ourro e s2o direcionados do centro de um refraedro para 0s quatro Verrces.
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-, 2ntiligante o*

-
’f
'4 .
.
\ \
\
3 \ N
sp . \

G C-H =
(hibrido sp?) (1s")

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



Renpmoi bodprol,  p T Fe
5 <_>@440—v-.
. Iy Il o
e C 0% i‘/C\d-} Q)‘
0 L s
o , :,
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e
Cada orbital ligante ¢ C-H
€ formado a partir de uma

interagdo entre um orbital
H hibrido sp® do C e um

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

i

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

orbital 1s do H. Ele contém
dois elétrons que d&o
uma ligacéo o.




O orbital ligante 0 C-C &
formado a partir de uma
interacao entre dois orbitais
hibridos sp® do C. Ele contém
dois elétrons dando uma

H\ | H "
e - c':/
H \

H

.
Cada orbital ligante c C-H &
formado a partir de uma interagéo
entre um orbital hibrido sp® do C

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

Figura 4.30 As ligacdes no e@no.
Ambos 0s 2tomaos de carbono esteo
em ambilentes letraédricos, 0 que é
condizente com & hibridizag¢2o sp-



L]
5 ’ H / ™~
= K o H
L Um dos orbitais
) % hibridos sp® contém
5 um par isolado
Atomo de N no estado fundamental 4

Cada orbital ligante o N-H &
formado a partir de uma
interacao entre um orbital
hibrido sp* do N e um orbital
1s do H. Ele contém dois
eletrons dando uma ligagao o

Figura 4.31 Nz amonia hé trés ligacoes o formadas das interacoes entre os orbitals hibridos

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



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

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

Energia

em um plano e s&o direcionados no

sentido dos vértices de um tridngule
y
X
O orbital p, permanece
2 + + — + 2p, néo hibridizado
) ::::_";v + + + sz

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

5 e de dois dos orbitais p

Atomo de C no estado fundamental

Figura 4.32 Hibridizacac sp? no carbono. Os trés orbitais hibridos sp? s2o direcionados do
centro de um triangulo para os tres vertices.



Cada orbital ligante c C—H &
formado a partir de uma
interacdo entre um orbital
hibrido sp? do C e um orbital 1s
do H. Ele contém dois elétrons
que dao uma ligagéo o

Estrutura plana de ligagao o

Os trés orbitais hibridos sp? H H
apontam a 120° um do outro \ /
<

O orbital ligante ¢ C-C é formado a partir de
uma interacdo entre dois orbitais hibridos sp’
de C. Ele contem dois elétrons que dao
uma ligagéo o

ligacdo =
Os orbitais p, ndo _ Os orbitais p, combinam-se formando
hibridizados aponztam a 90° A Hin, H um orbital ligante =, que fica acima e
da estrutura de ligagao o C H '#C — abaixo da estrutura plana de ligagéo o.

Ele contém dois elétrons que dao
uma ligacao

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



Os orbitais 2s e 2p, do

carbono combinam-se
formando dois orbitais
hibridos sp

> hibridos sp S._

Os orbitais hibridos sp séo ;
direcionados a 180° um do outro

Os orbitais p, € p,
permanecem nao
hibridizados

o
-

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

entre a dos orbitais se p

Atomo de C no estado fundamental

Figura 4.34 Hibridizacao sp para o carbona Os dois orbirtais hibridos sp sao direcionados a
180° um do outro.



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

um orbital 1s do H. Ele contem

dois elétrons que dao uma ligagéo o

Os dois orbitais
hibridos sp apontam

a 180° um do outro Estrutura linear de ligagao o

= —

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

ligagbes &

Os orbitais p, e p, néo
hibridizados apontam a 90° da
estrutura de ligagéo o

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

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



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

Cada orbital ligante o C-C & formado a partir

H de uma interacdo entre dois orbitais hibridos
L (A sp? do C. Ele contém dois elétrons que
H\p L \»46 formam uma ligacdo o
T |
I

C
H7 \C/’_\’I-L(Cada orbital ligante o C-H & formado a partir
== de uma interagao entre um orbital hibrido sp
H do C e um orbital 1s do H. Ele contém dois
elétrons que dao uma ligagéo o
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Ligacao Quimica

Modelos mais avancados como a
Teoria da Ligacao de Valéncia e a
Teoria do Orbital Molecular
permitem o melhor entendimento
da ligacao covalente e a solucao das
limitacoes do modelo de Lewis!



Ligacao Quimica

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

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

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



Reconhecimentos

* Linus C. Pauling

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

application to the elucidation of the structure of
complex substances”

e Robert S. Mulliken

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

electronic structure of molecules by the molecular
orbital method”



I Teoria da Ligacao de Valéncia

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

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

* Esse orbital ligante contém dois elétrons.



I Teoria do Orbital Molecular

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

e S30 chamados orbitais deslocalizados.

* Os orbitais moleculares sao uma propriedade
da molécula como um todo, e os elétrons da
molécula ficam distribuidos dentro desses
orbitais.
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I Teoria do Orbital Molecular

A soma representa uma
combinacg&o em fase

AN

Esta é a forma real

Figura 3.9 Superficie de contorno

para a combinacao em fase de dois do orbital ligante
orbitais s do hidrogénio. Os pontos Orbitais atémicos Orbital molecular ligante 10, obtida a partir
Negros representam as posicoes dos TsdoH 16,doH, dos calculos

nlcleos. A superficie de contorno con-

tém 95% dz densidade eletrénica. 01s(H)  + 0s(Hg)  ——  Vemrtese
A subtragéo representa Este orbital tem um plano nodal
uma combinac¢ao e o sinal do orbital € diferente
fora de fase em um dos lados deste plano

Tl } "
D — )

. Esta é a forma
H, Y\ real do orbital

~ antiligante
Orbitais atémicos Orbital molecular T?rf’g'pHr
Figura 3.10 Supefficie de contorna 1sdoH antiligante 15, do H, | dos caleulos

para a combinacao fora de fase de dois

orbitais s do hidrogénic. ¢1s(Ha) d1s(Hg) ——

Wiora de fase



T.0M,

Lddad oo 2 Combinacsy Conton dos sl ooy

MO ~L.C AD
QM m,ZJJ Y 7, 3...M) - W) Y(2) L//(Ll 18(4/)
1')(/!4.0.): LCAO (@)
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Teoria do Orbital Molecular

(a) Combinagdo em fase

Orbitais atémicos, ¢(H) Orbital molecular, w(H W3(H,)

ragzi;ugg?: fi(()jii g?lgfais Comb(iaa;;io en('1Hfa)se, A(;Jem:r?ggnci?a??sbggltlr%idse
1s do hidrogénio P15 (Fn) + 015 (Mg entre os nucleos

(b) Combinag&o fora de fase

Orbitais atémicos, ¢(H) Orbital molecular, y(H, w2(H,)

Figura 3.1l As funcdes de onda radiais para dois orbitais Is do hidrogénio combinzdas em (a)
um modo em fzse e (b) um modo fora de fase.

Combmagao fora de fase,
015(Ha) = 04, (Hg), que € igual
a ¢,s(Hp) + (=945 (Hg))

Reducao da probabllldade
de encontrar os elétrons
entre os nucleos
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I Teoria do Orbital Molecular

(

Um cilindro tem simetria c.
A forma é inalterada pela
rotacao em torno do eixo
que € mostrado na figura

Figura 3.12 Um orbital o, parecido
com o cilindro da ilustracao, fica inalte-
rado guando sofre rotacao de qualguer
angulo em torno do eixo internuclear.
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Teoria do Orbital Molecular

Inversao
B

~

X A inverséo correlaciona | | O sinal do orbital ligante
todo ponto nas coordenadas G permanece 0 mesmo
y (X, ¥, Z) a um ponto nas na inversao. Trata-se
Z .
coordenadas (-x, -y, —2) de um orbital g.

i

O sinal do orbital antiligante
o muda na inversio. Trata-se

de um orbital u.

Figura 3.13 Na inversao, o sinal (fase) de um orbital g permanece o mesmo, mas o de um

orbital ¥ muda. ) | W?,LH&
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I Teoria do Orbital Molecular

& oy - Os orbitais moleculares
""W s&o apresentados no meio

“
O orbital molecular

antiligante tem uma
energia superior a dos

A i orbitais atémicos do H
© + 9 5 +
o 1s 1s
0] ~ . p
e N .
w
Os orbitais atdmicos O orbital molecular
sao apresentados no ey ligante tem uma
lado esquerdo e O . % ’109 energia inferior & dos
no lado direito LA orbitais atomicos do H
Gl ¢ !/
H H, H
Orbital atomico  Orbitais moleculares  Orbital atomico
Figura 3.14 Diagrama de niveis de '
_ - e 2, ol ,47, ez
energia dos orbitals moleculares do H.. £ /2 A

. . e -of
O H, tem um orbital ligante ocupado

e um orbital antiligante vazio, assim a

ordem de ligacao do H, é |, ; f o= "/7_ Ozl Ml /"70«5-5:7’ 78



I Teoria do Orbital Molecular

(@) Hy (b) Hy

A 16,* 16,*
e u u _//
s \ ’ Ay
’ Y ’ Y 2
7’ Y 7’ \
7’ \ s N
P . ¥ .
7’ A ’ Y
/ Y 7 Y
s ~ 7’ -
s A Y 7’ N
’, Y 7’ Y
7’ - /s ~
7’ Y 7/ Y
s’ ~ ’ S
’ Y 7’ Y
I > e >
4 > 4 >
\ 7/ Y rd
Y 7 N\ ’
S N ’ S S N . S
Y ' 5 rd
A Y 4 Y ’
A = 3 -
\ s N /
N 7’ N 7’
. ’ . ’,
Y ' N\ /
\ s S s
Y rd Y ’
\ 7’ A Y '

Energia

H H,’ H H H, H
Suponha que H' e H se combinem, Suponha que/H e H se combinem,
formando H,*; total 1 elétron formando H,"; total 3 elétrons
Ordem de ligagéo = § -0 =7 Ordem de ligagdo = 1- 3 = 1

// 4

Figura 3.15 Diagramas de niveis de
energia dos orbitais moleculares do (a)
H,* e (b) H,-



I Teoria do Orbital Molecular

(@) Hy (b) Hy

A 10 * 10 K
e u u
’ \ ’ N
’ Y ’ Y
7’ N / N
' \ s N
P . P .
7’ A ’ Y
/ Y s’ Y
s’ N s ~
s A Y 7’ N\
’ Y 7’ Y
7’ ~ s ~
7’ Y 7’ N
’ ~ ’ N
s’ Y 4 Y
I > e >
5 s Y ’
Y 7 Y 7’
Y 7/ N\ ’
S N y S S N y S
Y ' 5 rd
Y ' Y ’
. ¢ . ’
N s N\ /
\ 7’ Y 7’
. ’ Y ’,
Y 'd N /
\ s hY '
Y s Y ’
Y 7’ Y 7’

Tabela 3.2 Propriedades do H,*" e H,

Energia

Comprimento de Propriedades

Ordem de ligacao D/K] mol™! ligacao/pm magneéticas
Hy 3 +256 105,2 Paramagnético
H, 1 +435,8 74,1 Diamagnético
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I Teoria do Orbital Molecular

A 10, *
u
Fd L
Fi A"
Fa %
i L
rd L
r LY
F L

He @ IaY

Energia
—
m#
7

He He, He
Figura 3.16 Diagrama de niveis de Ordem de ligagao = (1-1) = 0/
energla dos orbitals moleculares do
He,. O He, tem ordem de ligacao zero,

de modo que ele ndo existe °



Teoria do Orbital Molecular

(a) Inclui todos os orbitais

A

Energia

20,*

’
.
.
’
,
.
.
‘.
,
’
N
N
N
S N
.
.\
N

’
’
’
.
~ ’
\ ’
N ’
8 s
A ’
~ ¢
. ”
. P

%101
e T

Li Li,

(1s?2s')  Ordem de ligacéo
=2-1)=1

(b) Inclui apenas os orbitais de valéncia

. ,
. ,
. )
. ,

~ ' A
A s Y
» . #

’ ~ ’
2s 2s . . 2s
. ,
. ,
. ,

20,*
L I s

.

.
A ’
~ ’

. ’

5 ’
~ z
~ -

. .

Li Li, Li

(1s?

2s') Ordem de ligagdo (1s?2s")
=(1-0)=1

|

Li

A sobreposicao é fraca para os orbitais
1s, e, uma vez que o preenchimento dos
orbitais 16, e 16,* ndo contribui com nada
para a Ilgagao esses orbitais geralmente
nao sao mostrados

<

Figura3.17 O diagrama de niveis de
energia dos orbitais moleculares do Li,,
que tem uma ordem de ligagao igual

a l. Em (a) sao mostrados todos 0s
orbitais moleculares, mas em (b) sao
omitidos 0s orbitais Is e seus orbitais
moleculares resultantes, uma vez que
eles nao fornecem nenhuma contribui-
¢e0 para a ligageo.

(182 2s")

82



I Teoria do Orbital Molecular

N

7

N

As funcdes de onda radiais para
os dois orbitais 1s orbitals no H,.

O grau de sobreposicdo é

alto, dando uma ligagao forte

\

Li, /\ Lig

\

As funcdes de onda radiais
para os dois orbitais 1s no Li,.
O grau de sobreposicao-€-baixo,
devido ao aumento da distancia
internuclear

Figura 3.18

AS Interacoes entre 0s

orbitais Is no H, e no Li..
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Tabela 3.1 Entalpias de dissociacao de ligaceo, D, e comprimentos de ligacao para algumas
moléculas diatdmicas homonucleares

D/K] mol™! Comprimento de ligacao/pm
H, +435,8 74,1
Li, +105,0 267,3
Na, +74,8 307,9
K, +57,0 390,5
N, +944,8 109,8
P, +489,1 189,3
O, +498,4 120,7
S, +425,3 188,9
F, +158,7 141,2
Cl, +242,4 198,38
Br, +193,9 228,1

I, +152,3 266,6
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Teoria do Orbital Molecular

>
Direcao do
outro atomo

Os sombreados diferentes
representam os sinais
do orbital

(Direcionado para fora da pagina)

Figura 3.19 Os (rés orbitais p apon-
tam em diferentes direcoes. Em uma
molécula diatdmicg, os orbitais p, es-
[30 um na direcao do outro 86



I Teoria do Orbital Molecular

Esta é a forma real do
orbital ligante ¢, obtida
através de calculos

(a) Combinagéo em fase de orbitais p,

Orbital ligante o,

Esta é a forma real do
orbital antiligante ¢,* obtida
através de calculos

Plano nodal
entre os
nucleos

(b) Combinacéo fora de fase de orbitais p,

DD DD — D= > rvvvw

Orbital antiligante ¢,*

Figura 3.20 Supefficies de contorno para as combinagoes lineares de dois orbitais atdmicos
p,.(a) A combinagao em fase produz um orbital ligante o, e (b) @ combina¢ao fora de fase produz
um orbital entiligante o,
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I Teoria do Orbital Molecular

Esta é a forma real do
orbital ligante r, obtida
(a) Combinacao em fase de orbitais p, através de calculos

-+ —_— ° °
— - Orbital molecular ligante =,

[ Plano nodal ]
entre os nucleos Esta é a forma real do

\\X orbital antiligante r,*
(b) Combinagao fora de fase de orbitais p, N obtida através de calculos

Figura 3.21 Supefficies de con- | Q O

torno para as combinagoes line-
ares de dois orbitais atbmicos p,
(a) A combinacao em fase da um v Q
orbital moleculer ligante w, e (b) &

combinacao fora de fase d& um
orbital molecular antiligante m,*. Orbital molecular antiligante m*
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Os sinais das fungdes de onda
s$ao 0s mesmos, 10go, isso leva
a uma interacao ligante

Teoria do Orbital Molecular

liquida, pois as interacdes

Os sinais das funcdes de onda
sao opostos, logo isso leva a
uma interacao antiligante

ligantes e antiligantes
se cancelam

i : . o
Nao ha nenhuma interacao

4

Figura 3.22 Nao h& nenhuma inte-
racao entre um orbital p, e um orbital
p,,POIS eles nao tém a simetria correta.
As Interagoes ligantes e antiligantes
se cancelam.
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I Teoria do Orbital Molecular

O orbital 30,* |

é o LUMO 9

N N

Os orbitais 1m,*

{ | * ‘ sSao0 0s HOMO
17r N ~\ % % +

I 2p

“p-1+4++

© Os orbitais mostrados ) . o

= em azul provém de % 30, Figura 3.23 Diagrama de niveis de
0 orbitais p € 0s em , o

(T vermelho, de orbitais energla dos orbitais moleculares do F..

23% %Zs

F F, F

90
(252 2p°) Ordem de ligacdo = (4 - 3) = 1 (282 2p°)



I Teoria do Orbital Molecular

Energia

Figura 3.24 Diagrama de niveis de
energia dos orbitais moleculares do O.. (o)

1 ' 206,*

A presenca de elétrons
desemparelhados

, 30,* f
explica o
1 1 - paramagnetismo do O,
‘ 2p \\\\\\\ \ | 1 |

S
b i Yees 3
g 3
w5
~
=
P
1RU,”1’ 2p
s s
ad s
.
7’
’
’
’
. .
A 4
S s
N 7
30,

(2s?2p*) Ordem de ligagdo =4 —[1+(2x3)]=2 (25 2p*)



I Teoria do Orbital Molecular

A presenca de elétrons
desemparelhados

explica o
paramagnetismo do O,
% + + 11tx \\ % + +
2p T, ,,,',"" 2p
‘ } 30,

Comprimento de

ergia

Tabela 3.3 Propriedades do O,*, 0,7 e 0,2~

Ordem de ligacao D/K] mol™! ligacao/pm e
@ 23 +643 112 %23
0, 2 +498,4 120,7 »
O, 12 +360 128
0,2 1 H55 149

(2s?2p*) Ordem de ligagdo =4 —[1+(2x3)]=2 (25 2p*)



3{3”;;( ’,,' ,i
. [ | I ]
(a partir de 2p,) /
11'[0’5‘- I — —.\ r;_
‘ “‘ J:
., — '.‘ ’,' —
1‘j'|:u I ”/*: —— |“{', —
30, 2 N
. (gé’gm; " [ Mistura s—p empurra o orbital
> P- \|  3c,de modo que ele fica
o acima do orbital 17,* em
S o6 * termos de energia
u i —— A\
(a partir SN \
de 28) f"‘ ‘\ \\‘K‘ ‘\
J", ‘\\ \:\
20-9 l" ‘\u
' — \
(a partir
de 2s) e
*y — —
_ _—

o, mistura s—p

Antes da mistura
S=p

G, Mmistura s—p

>

Mistura s—p
desestabiliza
os orbitais
30, e 30,*

Orbitais afetados pela
mistura s—-p s&o
mostrados em purpura

>.

Depois da mistura

Mistura s—p
desestabiliza
0s orbitais
20, € 20,*

Figura 3.25 Efeitos da mistura s—p
nas energigs dos orbitais moleculares
para o N, Observe que este diagrama
mostra apenas os orbitais moleculares
— Qs orbitais atdmicos sao omitidos. A
misture dos orbitais g, e g, € mostra-
da separeadamente para maior clareza.
Os orbita's w, € w," ndo sao afetados
pela mistura s—p
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Figura 3.26 Diagrama de niveis de N N, N
energia dos orbitais moleculares do N,

Amistura s-p faz com que o orbital 30, (282 2p°) Ordem de ligagcdo=(4-1)=3 (25% 2p?)
fique acima do orbital I, em termos

de energia.
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Ll Tabela 3.4 Propriedades do N,, N,*, N, e N2~
Comprimento de
Ordem de ligacao D/K] mol™! ligacao/pm
N,* 2% +840 112
N, 3 +944,8 109,8
N, 21 +765 119
N~ 2 Desconhecido 122
Figura 3.26 Diagrama de niveis de N N, N
energia dos orbitais moleculares do N,
Amistura s-p faz com que o orbital 30, (282 2p°) Ordem de ligagcdo=(4-1)=3 (25% 2p?)

fique acima do orbital I, em termos
de energia.



Energia

Figura 3.27 Dizgramas de niveis de
. energia dos orbitais moleculares{a) do
(a) B, e 30 B,e(b)doC,
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Energia

(b) G,

T T

C
(25 2p?)

Ordem de ligagdo=(3-1)=2

Figura 3.27 Dizgramas de niveis de
energia dos orbitais moleculares{a) do
B,e(b)doC,

O C, nao tem elétrons
desemparelhados,

logo nao é
paramagnetico

C
(257 2p7)

s
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Figura 3.28 Energias relativas dos
orbitais moleculares das moléculas
diatbmicas homonucleares formadas

30— — pelos elementos do sequndo periodo.
L e - S—
-~ — — ‘.1--_ — T — -"‘—L.L_SG "
30'5'—-. .. “'u__ — u
| S e g
T | e— —-n.,_‘*‘_ — b —-._.__‘_.___
e A A "-I- ‘.T""u._
T T

Li, Be, B, c, N, 0, F,

Ordem
de ligacéo
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I Teoria do Orbital Molecular

Tabela 3.5 Entalpias de dissociacao de ligacao, D, e comprimentos de ligagao para algumas
moléculas diatdmicas heteronucleares

D/K] mol™ Comprimento de ligacao/pm
HF +569,7 91,7
HCI +431,4 127,5
HBr +366,2 141,5
HI +298,3 160,9
CO +1076,4 112,8
NO +631,6 1151
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I Teoria do Orbital Molecular

Figura 3.29 Diagrama de niveis de
energia dos orbitals moleculares do

Os identificadores g e u n&o A. LiH, juntamcnte Com as SUDCTﬂCiGS
sao mais usados para e
moléculas diatémicas de contormo dos orbitals moleculares.

heteronucleares, uma vez
que a inversdo muda

a posigao dos nucleos e
\ ) /.E
20* -
_ - —

> Na combinagéo fora de fase,
2s

a fungao de onda tem uma
maior contribuicao do orbital
atémico do Li

Energia

‘ \
\ \
s \
A \
> \
A >
\ i
\ -
\ ,"
\ »””
: % £
N —
\ >

N

. Na combinacido em
Li LiH fase, a funcao de onda
tem uma maior
(1s22s")  Ordem de ligagdo = (1s") contribuicao do
(1-0)=1 orbital atdmico do H
o
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I Teoria do Orbital Molecular

(a) combinagio em fase

orbital ¢ ligante
(densidade eletrénica
aumentada entre os nucleos)

(b) combinacéo fora de fase

+

18

orbital o* antiligante

Figura3.30 A interacdo entre um or- (densidade eletronica

bital Is do hidrogénio e um orbital 2p,
leva a (a) um orbital ¢ ligante e (b) um
orbital ¢* antiligante.

diminuida entre os nucleos)
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I Teoria do Orbital Molecular

Interagcao
ligante

Interacao
antiligante

» | Nenhuma interacao
liquida

Figura 3.31 N&o hénenhuma intera-
cao liquida entre um orbital Is do hidro-
genio e um orbital 2p, do fldor.
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Energia

Teoria do Orbital Molecular

1 interagir com o orbital
1s N 1sdoH J
N % %TK \“.\% % +
\‘\ ’,"’ ’\ 2p

-

-

Os orbitais 1 sdo n&o

ligantes, pois ndo tém a
simetria correta para

H ’3(5

O orbital 2 € nao ligante
porque os orbitais 1s do

O fluor € mais eletronegativo
que o hidrogénio, logo seu
orbital 2p tem energia
mais baixa que a do
orbital 1s do H

H e 2s do F estao muito

afastados para interagir 1 I
2c

H HF
(1s") Ordem de ligagéo=(1-0)=1

________ ‘ & 2s Figura 3.32 Diagrama de niveis de
energia dos orbitais moleculares do

HF. O orbital lo é essencialmente o
(252 2p°) orbital atdmico Is do fldor.
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Figura 3.33 Fluxograma mostrando como construir um diagrama de niveis de energia para
uma molécula diatémica.

Pares de OAs s ou OAsp,
interagem para formar OMs o,ca;*
Pares de AOs p, ou p, interagem
para formar OMs &, e m*

|

| Determine o grau de inter.

do segundo pedodo am sm'
s—p é significativa para

| Li; até N, mas nao para O, e F,
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Figura 3.33 Fluxograma mostrando como construir um diagrama de niveis de energia para
uma molécula diatémica.

speé sugnlﬂcahva para
Li; até N, mas nao para O, e F,
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Figura 3.33 Fluxograma mostrando como construir um diagrama de niveis de energia para
uma molécula diatémica.

Pares de OAs s ou OAsp,
interagem para formar OMs o,ca;*
Pares de AOs p, ou p, interagem
para formar OMs &, e m*

|

| Determine o grau de inter.

do segundo pedodo am sm'
s—p é significativa para

| Li; até N, mas nao para O, e F,
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Figura 3.33 Fluxograma mostrando como construir um diagrama de niveis de energia para
uma molécula diatémica.

speé sugnlﬂcahva para
Li; até N, mas nao para O, e F,
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Para a combinacédo
em fase, os orbitais

deHtémo
mesmo sinal

Para a combinagdo
fora de fase, os
e - e — 0 Ea orbitais de H
tém sinais opostos

Figura 4.37 Ascombinacoes em fase e forza de fase dos arbitais Is do hidrogénio no BeH.,




Qo -

Quando o orbital 2s [ Quando o orbital 2s do
do Be esta em fase Be esta fora de fase

com a combinacéo com a combinacdo em
em fase dos orbitais fase dos orbitais 1s do
1s do H, resulta em H, resulta em um orbital

um orbital ligante Y | antiligante
Estas figuras
; A S— representama -7
F_|gur§ 4.38 Ainteracao entre acom- fonra calclsda
binacao em fase dos orbitais Is do hi- dos orbitais
drogenio e o orbital 2s de Be da um moleculares

orbital ligante e um orbital antiligante. orbital ligante 10, orbital antiligante 10,



Quando o orbital 2p, )
do Be esta em fase
com a combinacgéo

fora de fase dos orbitais
1s do H, resulta em um

orbital ligante

orbital ligante 10,

Quando o orbital 2p, do
Be esta fora de fase com a
combinagéo fora de fase
dos orbitais 1s do H, resulta
em um orbital antiligante

Estas figuras
representam a
forma calculada

dos orbitais

moleculares

orbital antiligante 1o,

Figura4.39 Ainteracaoentre acom-
binacao fora de fase dos orbitais Is do
hidrogénio e o orbital 2p, do Be dé um
orbital ligante e um orbital antiligante



Energia

Os dois orbitais ligantes
estao ocupados dando
uma ordem de ligagao

igual a 2, espalhados
sobre as duas ligagbes

Be-H

Be
(2s?)

H-Be-H

2H
(1s)

Figura 4.40 Diagrama de niveis de
energia do orbital molecular para o
BeH, gasoso



P - @D Od@ - OB

A combinacdo em fase A combinacéo fora de fase
dos orbitais p, do F dos orbitais p, do F

Figura 4.41 Ascombinagdes em fase e fora de fase dos orbiteis 2p, do fluor no XeF..



(a) A combinacao em fase dos orbitais p, do F

I Interagéo ligante ' ‘ Interag@o antiligante ’

(b) A combinacgao fora de fase dos orbitais p, do F

-

Esta combinagédo da um orbital ligante

Esta combinacdo da um orbital antiligante

Figura 4.42 As interacoes entre as combinacdes dos orbitais 2p, do fllor e o orbital 5p, do
xendnio. (@) A combinacao em fase dos orbitais 2p, do F e (b) @ combinacao fora de fase dos

orbitais 2p.do F

-
A combinacdo em fase dos orbitais

p, do F tem a simetria errada para

interagir com um orbital p, do Xe.
Essa combinacao dos orbitais p

do flior &€ um orbital ndo ligante

A combinacgio fora de fase dos
orbitais p, do F interage com o

orbital p, do Xe, resultando em um
| orbital ligante e um orbital antiligante




5p. H R Um orbital p, de

‘ cada atomo de F

Os orbitais ligantes e antiligantes
estdo preenchidos. Esta &€ uma

ligacéo de 3 centros e 4 elétrons

Xe
(5p°

Figura4.43 Umdiagrama parcial de
niveis de energia dos orbitais molecu-
lares para 0 XefF,,



A combinagao em fase dos
orbitais do B tem a simetria correta
para interagir com o orbital 1s

do H e pode dar um orbital ligante ...

A combinagéo fora de fase dos
orbitais do B n&o tem a simetria
correta para interagir com
o orbital 1s do H

Figura4.44 Ascombinacdes em fase e fora defase dos orbitais hibridos sp? do boro no B,H,
e suas interacdes com o orbital 1s do H.



Apenas o orbital ligante esta
preenchido. Esta € uma ligagéo
de 3 centros € 2 elétrons

2B B-H-B H
(sp®) (1s")

Figura 4.45 Um diagrama parcial dos niveis de energia dos orbitais moleculares para o
BsH..
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Dois exemplos sdo:

F
| H F N
B. - : N —_—
/ ’,,,/ . F“\\\"B_N'H"”H
F E s F/ \H
0]
C H3 @) C H3
sl. o/ — \3—0/
Gy WG oWy
O/ % \CH3 0/ CHs

Ambas as reacdes envolvem 4cidos e bases de Lewis que sao independentemente estaveis,
tanto em fase gasosa quanto em solventes que nao formam complexos com eles. Conseqiien-
temente. as espécies individuais (assim como os complexos) podem ser estudadas experi-
mentalmente.

A Figura 4.9 mostra a interagao dos orbitais responsaveis pela ligagdo nos complexos
de Lewis. O carater exotérmico da formagéo do complexo deriva do fato de que os novos
orbitais lizantes formados sdo povoados pelos dois elétrons fornecidos pela base, enquanto
que o orbital antiligante recém formado fica desocupado. Como resultado, hd uma redugao

da energia global quando a ligagao se forma.

(a) Reacdes de deslocamento

Pontos em destaque: Numa rea
écido ou base de um complexo de Lewis.

ase de Lewis por uma outra ¢ uma reacdo do tipo

¢do de deslocamento, um 4acido ou uma base expulsa um outro

O deslocamento de uma b

B—A +:B’ — B: + A—B’

A A-B :B

LUMO

Energia —

v v
b
A ! 4 A
Y
/ Y

Acido Complexo Base

Figura 4.9 A representacao por orbitais
moleculares da interagao orbital respon-
savel pela formag@o de um complexo
entre um acido de Lewis A e uma base de
Lewis :B.
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Transicao eletronica

Transigao eletronica do H,
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INCREASING ENERGY OF ORBITALS
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Transicao eletronica

Eteno
y —— ¥ (LUMO)
Mz . UV light
# L 173 kcal/mol (165 nm)
H H Y l
' — 1t (HOMO)
Butadieno
Py
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p atomic orbitals
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Transicao eletronica
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Transicao eletronica
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Transicao eletronica
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Espectroscopia eletronica

Fig.7 Shimadzu UV-2550
UV-VIS Spectrophotometer

A
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LA "‘-\‘ "H.\‘\ "H.‘_H ‘\.\‘\1
AN

[p-carotene




Espectroscopia eletronica

--------

6000 8000

nm

Fig.6 Absorption Spectrum of B-carotene 490 nm
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Transicao eletronica
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Densidade eletronica

Large density value

¢ Exemp|0: Anilina e Small % electron enclosure

Electron density calculated for aniline, high
density values indicate atom positions,
intermediate density values emphasize bonding,
low values provide information on a molecule's

shape and size.

Small density value

>

Large % electron enclosure
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Interacoes em fase gasosa

lon - lon

Z1Z,
d?

Créditos: Gary L. Bertrand, University of Missouri-Rolla
http://web.mst.edu/~gbert/INTERACT/intermolecular. HTM



Interacoes em fase gasosa

Momento de dipolo

Créditos: Gary L. Bertrand, University of Missouri-Rolla
http://web.mst.edu/~gbert/INTERACT/intermolecular. HTM



Interacoes em fase gasosa

lon — Dipolo Dipolo-Dipolo

Créditos: Gary L. Bertrand, University of Missouri-Rolla
http://web.mst.edu/~gbert/INTERACT/intermolecular. HTM



Interacoes em fase gasosa

Dipolo flutuante em moléculas apolares

Créditos: Gary L. Bertrand, University of Missouri-Rolla
http://web.mst.edu/~gbert/INTERACT/intermolecular. HTM



Interacoes em fase gasosa

lon — Dipolo induzido Dipolo-Dipolo induzido

Créditos: Gary L. Bertrand, University of Missouri-Rolla
http://web.mst.edu/~gbert/INTERACT/intermolecular. HTM



Interacoes em fase gasosa

Forcas de Dispersao (London)

Créditos: Gary L. Bertrand, University of Missouri-Rolla
http://web.mst.edu/~gbert/INTERACT/intermolecular. HTM
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Interacoes em moléculas

Relative strength of forces [edit

Bond type Dissociation energy (kcal/mol)®!
lonic Lattice Energy 250-4000 [17]
Covalent Bond Energy 30-260
Hydrogen Bonds 1-12 (about 5 in water)
Dipole—Dipole [=pliriiniizsizy

London Dispersion Forces | <1 to 15 (estimated from the enthalpies of vaporization of hydrocarbons)!]

Note: this comparison is only approximate — the actual relative strengths will vary depending on the molecules
involved. lonic and covalent bonding will always be stronger than intermolecular forces in any given substance.

Fonte: http://en.wikipedia.org/wiki/Intermolecular_force



Interacoes em moléculas

Relative strength of forces [edit

Bond type Dissociation energy (kcal/mol)®!
lonic Lattice Energy 250-4000 [17]
Covalent Bond Energy 30-260
Hydrogen Bonds 1-12 (about 5 in water)
Dipole—Dipole [=pliriiniizsizy

London Dispersion Forces | <1 to 15 (estimated from the enthalpies of vaporization of hydrocarbons)!]

Note: this comparison is only approximate — the actual relative strengths will vary depending on the molecules
involved. lonic and covalent bonding will always be stronger than intermolecular forces in any given substance.

Ligacao de hidrogénio: H ligado a F, O ou N!

Fonte: http://en.wikipedia.org/wiki/Intermolecular_force



Diagramas de fase

Agua

4,579
mmHg

4 Pressao (mmHg)

so6lido _
lC (ponto critico)
................. I gas
E |
' vapor |
: |
1 . —
0,0098 t Temperatura (°C)

c
(temperatura critica)



Diagramas de fase

4 Temperature
Agua 0K 50K 100K 150K 200K 250K 300K 350K 400K 450K 500K 550K 600K 650K
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Diagramas de fase

Gas Carbonico

Tanoo

i T T
1000 Co, solid
m CO, liguid
£ Suhlim ation point
5 gk -785°Cat 1 atm e ges \
T \ ; Critical pairt
— 1
e L] - \
L 1
L I
o o | Triple point
01 L 56.6°C at 5.11 atm
S
001 % CO, gas
00T '

-140 120 100 -B0 -6B0 40 -20 0O 20 40 6O 80O 100
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Prezssure-Temperature phase diagram for CO,.



Diagram

Carbono
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pressure [ GPa]

Sio,

Diagramas de fase

573°C

Silica Melt

1000 1200 1400|1600 [1800 2000
870°C 1470°C 1705°C
temperature [°C ]

300

250

200

150

100

approximate depth [ km ]



Diagramas de fase

Silicatos
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Tipos de solidos

O iodo é um sélido molecular. ]

O silicio forma uma estrutura de rede
covalente, com cada atomo formando
ligacdes covalentes com outras quatro

Ha fortes ligagdes covalentes entre os atomos
de cada molécula, mas as interagoes
intermoleculares sao fracas

Silicio, Si
O ferro é um metal. Os cations metalicos sdo O cloreto de sédio € um sélido iénico. Os fons sdo
unidos por elétrons deslocalizados. Na figura, mantidos unidos em uma rede por interacées
as linhas unem vizinhos mais proximos eletrostaticas. Na figura, as linhas unem vizinhos
e nao representam ligagdes covalentes. mais proximos € nao representam ligagdes covalentes

Ferro, Fe Cloreto de sédio, NaCl

Figura 5.1 As estruturas dos solidos: iodg, silicio, ferro e cloreto de sddio.



Propriedades de solidos

Tabela 5.1 Propriedades de Substéncias com Diferentes Tipos de Ligacao

Ponto de fusio

Condutividade e ponto de Propriedades
Exemplos elétrica ebulicao fisicas Solubilidade
Estruturas Iodo (1,) Isolantes Baixo Gases, liquidos, ou Alguns compostos se
moleculares Agua (H,0) solidos. dissolvem em agua.
Diéxido de carbono (CQO,) Se s6lido, macio Muitos se dissolvem
e frequentemente em solventes
quebradico organicos
Estruturas de  Carbono (C, diamante ¢ Normalmente Muito alto Sélidos duros ¢ Geralmente
rede covalente grafita) isolantes quebradicos insoltaveis em agua e

Metais

Compostos
ionicos

Dioéxido de silicio (SiO,)

Nitreto de boro (BN)

Ferro (Fe)
Cobre (Cu)
QOuro (Au)

Cloreto de sodio (NaCl)
Oxido de magnésio (MgO)
Fluoreto de calcio (CaF,)

Bons condutores,
quando sélidos ou
liquidos

Conduzem quando
fundidos ou em
solugdo aquosa

Geralmente alto

Alto

S6lidos duros, mas
maleaveis e dGcteis

Solidos duros e
quebradicos

solventes organicos

Insolaveis em agua
(embora alguns
reajam) e solventes
organicos

Alguns compaostos
dissolvem-se em
agua. Insoltiveis em
solventes organicos




I Estruturas de Rede Covalente

* Alotropia:

— E a capacidade de alguns elementos de formarem
mais de uma estrutura.

— Exemplo: Grafite, diamante e fulereno sao
alotropos de carbono



Alotropia do fosforo

White phosphorus

P_P Red phosphorus
~«——> diphosphorous
189.5 pm

I

et P-\. - N WA ORI
1 ' 3

AP ﬁ? ,

o ,%\ p\ / violet phosphorus

1

P\l,P\‘/P\ ,\R u\ N&)\V\J

black phosphorus




Alotropia do fosforo

Properties of some allotropes of phosphorus!=4]

Form white(a)

white(B)

Symmetry Body-centred cubic | Triclinic

Pearson symbol

aP24

viclet black
Monoclinic | Orthorhombic

mP&4 058

Space group 143m P1 No.2 P2/c No.13 | Cmca No.64
Density (g/cm?) 1.828 1.88 2.36 2 69
- Bandgap (eV) 2.1 15 0.34
Refractive index 1.86244 26 2.4
12.000bar

o

-]

g

P white over 280°C red 1-2 weeks over 550°C  violet

T oglelSelple]gfl= —— 3  phosphorus — phosphorus

____» temperature

http://en.wikipedia.org/wiki/Allotropes_of phosphorus



Alotropia do carbono

Diamante Grafita Buckminsterfulereno, C,
(rede covalente) (rede covalente) (moléculas covalentes)

) & N s R
O diamante tem A grafita tem uma O buckminsterfulereno
uma estrutura estrutura em camadas, consiste em
tridimensional com apenas interagées moléculas de C,
' \fracas entre as camadasj (“buckybolas™)

Figura5.2 Diamante, grafite e buckminsterfulereno sao, todos, alétropos do carbono.



Estruturas do SiO,

(b)

quartzo B-cristobalita

Ambas as estruturas contém tetraedros de SiO,, em que cada atomo de silicio,
mostrado em azul, esta ligado a quatro atomos de oxigénio, mostrados em
vermelho. As estruturas diferem em como os tetraedros sdo mantidos unidos

Figura 5.3 As estruturas (a) do quartzo e (b) da p-cristobalita. Esses séo polimorfos do SiO,,
com todos 0s atomos de silicio em geomelrias tetraédricas cercadas de quatro atomos de
oXIigénio.



Materiais: ceramicas

Combinac¢ao de compostos!



Materiais: vidros




Materiails: Quasicristais

e Estrutura ordenada mas
nao periodica!

Potential energy surface for silver =%
depositing on an aluminium-
palladium-manganese (Al-Pd-Mn)
quasicrystal surface.

e Dan Shechtman

— Prémio Nobel de Quimica em 2011: “for
the discovery of quasicrystals”



http://en.wikipedia.org/wiki/Aluminium
http://en.wikipedia.org/wiki/Palladium
http://en.wikipedia.org/wiki/Manganese

Materiais: ligas metalicas

* Ligas: Material que contém dois ou mais metais ou um
metal com nao metais.

— Solucao sodlida: Mistura entre metais nas mais
variadas proporcoes.

e Ex: Bronze = solucdo sdélida de Cu e Sn (proporcao de 1 a

40%] e

— Composto intermetalico: Possui composicao fica.

* Ex: Amalgama sédio-mercurio = NaHg,.

o B8 aep



Materiais: ligas metalicas

* Solucao solida - tipo mais comum de liga:
— Liga substitucional: atomos de um metal sao

trocados pelo de outro na estrutura da rede.

e Ex: Latao: até = 40% dos atomos da estrutura ECC do cobre
podem ser trocados por zinco , sem distrocdes na rede.

e Raios atdmicos: Cu =128 pm; Zn =137 pm.

o ColNNG o



Materiais: ligas metalicas

* Solucao solida - tipo mais comum de liga:
— Liga substitucional: atomos de um metal sao

trocados pelo de outro na estrutura da rede.

e Ex: Latao: até = 40% dos atomos da estrutura ECC do cobre
podem ser trocados por zinco , sem distrocdes na rede.

e Raios atdmicos: Cu =128 pm; Zn =137 pm.
— Liga intersticial: os atomos de um elemento estao
presentes nos sitios intersticiais de uma rede de um
metal.

* Ex: Aco: liga de Fe com até 2% de C, ocupando os sitios
intersticiais da rede ECC do Fe.



Materiais: ligas metalicas

* Ligas: Material que contém dois ou mais metais ou um
metal com nao metais.

— Solucao sodlida: Mistura entre metais nas mais
variadas proporcoes.

e Ex: Bronze = solucdo sdélida de Cu e Sn (proporcao de 1 a
40%)

— Composto intermetalico: Possui composicao fica.

* Ex: Amalgama sédio-mercurio = NaHg,.

e Tamanho dos atomos influenciam nas
propriedades das liga!



Exemplo de ligas: CDs

\

Policarbonato
(transparente)

CD

Etiqueta

o),

Laca Aluminio

(parte de
uma trilha) D?
4

As areas planas
sao lidas como 1

5

]

& ~
Um laser |1é o0 CD
deste lado

N

As ranhuras sao
lidas como 0

J

Figura 1 Corte transversal de um disco compacto (CD) de producéao

comercial.



Exemplo de ligas: CDs

\

Policarbonato  Etiqueta

(transparente)
CD

(parte de —'D,Z =
//

J

uma trilha)

sao lidas como 1 ‘

As areas planas ] *

5

—_—
Um laser i

deste I:

Figura 1 Corte transversal de um discc
comercial.

Etiqueta Aluminio Corante Policarbonato
(transparente)

(a)
CD-R !

virgem / i
7 &

O corante € translucido, ‘ :
assim todo o disco reflete Queima

chy FP——————————
gravado ; ? ; :
l N

O corante translicido ‘ O corante
Ié como 1 opaco lé como 0 |

Figura 2 Corte transversal de um disco compacto gravavel (CD-R).




(a)

CD-RW
virgem

(b)

CD-RW
gravado

Exemplo de ligas: CD

A liga cristalina & translicida,
assim todo o disco reflete

i

CD-RW

Etiqueta
/ Aluminio

==

;/,_ Camada de dielétrico

3>~ Liga de Ag—In-Sb-Te

\

.\ Camada de dielétrico

Queima com
um laser a
500°C-700°C v

Apagamento ‘
com um laser

a 200°C

J Isso converte a fase amorfa

—-_—

=

opaca na fase cristalina
translicida

Policarbonato
(transparente)

|

L

O aquecimento causa uma
mudanga de fase para uma
forma amorfa, que é opaca

Figura 3 Corte transversal de um disco compacto regravavel (CD-RW).
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Ligacao metalica

* Metais: baixa entalpia de ionizacao (perde facilmente o
elétron da camada de valéncia);

e Modelo do elétron livre:

— lons cercados por um mar de elétrons deslocalizados!



Ligacao metalica

I&nico

A diferenca de
eletronegatividade entre
os dois elementos

Covalente

—
Metalico -
X

A eletronegatividade media
dos dois elementos

Figura5.31 Um triangulo de tipos de ligacac. Para um composto binrio, o tipo de ligacao pode
ser previsto por representacac gréfica da diferenca de eletronegeatividade para os dois atomas
em funcao de sug eletronegatividade médie.



Ligacao metalica

* Metais: baixa entalpia de ionizacao (perde facilmente o
elétron da camada de valéncia);

e Modelo do elétron livre:

— lons cercados por um mar de elétrons deslocalizados!

* Quais os movimentos permitidos para os ions
nessa estrutura?

* Quais o0s movimentos permitidos para os
elétrons nessa estrutura?



Ligacao metalica

Os ions metalicos estao fixos “
em determinadas posigoes -

Os elétrons de valéncia |
tém liberdade de
movimento em qualquer

diregao

No modelo de liga¢ao de elétrons ( Quando é aplicada uma h
livres, a rede é constituida de diferenca de potencial elétrico,
ions metalicos envolvidos por um os elétrons se movem do
“‘mar” de elétrons deslocalizados potencial menor para o
potencial maior, dando
origem a uma corrente

Figura5.16 No maodelo de elétrons
livres de ligagao nos mertais, ha uma
rede deions metalicos com os elétrons
de valéncia livres para se movimentar.
(As linhas entre os ions sao pars en-
fetizar suas posigoes fixes — elas neo
representam ligacoes covalentes. Os
ions estao, de fato, tocando uns aos
outros.)



Ligacao metalica

* Metais: baixa entalpia de ionizacao (perde facilmente o
elétron da camada de valéncia);

* Modelo do elétron livre:
— lons cercados por um mar de elétrons deslocalizados!

* Normalmente os elétrons movem-se em
direcoes aleatorias, mas quando aplicada uma
diferenca de potencial, os elétrons irao se
movem do menor para o0 maior potencial,
originando uma corrente elétrica.



Ligacao metalica

* Metais: baixa entalpia de ionizacao (perde facilmente o
elétron da camada de valéncia);

* Modelo do elétron livre:
— lons cercados por um mar de elétrons deslocalizados!

e Caracteristicas: Maleaveis e ducteis!



Ligacao metalica

Esses atomos
se moveram

nessa dire¢ao

Forga aplicada [

O ambiente em torno de
cada atomo fica inalterado
ap6s o movimento

Figura 5.17 A origem da maleabili-
dade dos melals.



Ligacao metalica

* Metais: baixa entalpia de ionizacao (perde facilmente o
elétron da camada de valéncia);

e Modelo do elétron livre:

— lons cercados por um mar de elétrons deslocalizados!

e Caracteristicas: Maleaveis e ducteis!

* Por que 0s metais se tornam piores condutores a
medida que a temperatura aumenta®?
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Revisao: Orbital molecular

(@) Inclui todos os orbitais (b) Inclui apenas os orbitais de valéncia
A 20,*

- I

2G,*

- I .

~ # .
L4 ~ ’ .
> . K < >
Q| 2s 2s 2§ 2s
LlJ Y # kY -
% l’
~ f‘
. ;
. ;
% 5
Z %

Li Li, Li

(1s22s') QOrdem de ligagao (1s*2s')
=(1-0)=1

%’Qﬁg
1 ’ ‘10

% B ot % A sobrepaosicéo é fraca para os orbitais
1s 1 j 1s, e, uma vez que o preenchimento dos
h %"1% == Orbitais 10, e 1¢,* na@o contribui com nada
para a ligagao, esses orbitais geralmente
Li Li, Li j ndo sdo mostrados Figura3.17 O diagrama de niveis de
energia dos orbitais moleculares do L,
que tem uma ordem de liga¢ao igual
al. Em {a) sao mostrados [todos 0s
orbitals moleculares, mas em (b) sao
omiridos os orbitzis |s e seus orbitais
moleculares resultantes, uma vez que
eles nao fornecem nenhuma contribui-
¢ao para 2 ligagao.

(1s?2s') Ordem de ligagdo (1s%2s')
—2-1)=1



Teoria de bandas

A medida que mais atomos interagem, os orbitais moleculares
ficam mais proximos em energia, ate por fim se fundirem
em uma banda

' ~
A banda formada
pela sobreposicao

L
]
de n orbitais 2s do
% Li fica preenchida
pela metade

(contém n elétrons)
. \, 4

Energia
o
7}

Li Li, Li, Li, Li,
Orbital —4—— Orbitais __, Banda
atémico moleculares

Figura5.18 A origem da banda de valéndcia do litio metélico.

Bandas: muitos orbitais atbmicos, o sistema vira quase um continuo.
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Teoria de Bandas



Banda de valéncia cheia

AGUE CimE yry
Banda de
condugao
A vazia
’ i Banda de
( Em um isclante, ha uma coS:;igao

lacuna de energia grande

entre a banda de valéncia >
cheia e a banda de

condugao vazia

Em um semicondutor,

: a lacuna de energia
entre as bandas &
muito menor

Energia

Ba?ga '.de Banda de
va n_cla valéncia
cheia

Isolante Semicondutor cheia

Figura5.19 [solantes e semicondutores m ambos lacunas de banda entre a banda de valéncia
cheia e a banda de conduc¢ao vazia.



I Bandas de valéncia e conducao

Tabela 5.3 [acunas de banda para 0s elementos do Grupo 14

Elemento

Lacuna de banda/Kk] mol !

Carbono (diamante)
Silicio
(Germanio

Estanho (cinza)

S27
107
65
3

[T

Diaman TE

GERMINY £ sTAVIA



Condutores, semicondutores e
isolantes
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Conductivity/(S cm™)

104} e

—_—

104

—
<
oo

Metal

Super- ™\
conductor

B T
.conductor

10 100 1000
K

X

T

_—

(S
LS

Fig. 3.60 The variation of the electrical
conductivity of a substance with
temperature is the basis of the classification
of the substance as a metallic conductor, a
semiconductor, or a superconductor.



Energy_—

band

I band gap

band

Fig. 3.61 The electronic structure of a solid
Is characterized by a series of bands of
orbitals separated by gaps at energies
where orbitals do not occur.



Most antibonding

. Intermediate
. orbitals

Most bonding

Fig. 3.62 A band can be thought of as
formed by bringing up atoms successively
to form a line of atoms. N atomic orbitals
give rise to N molecular orbitals.



Energy—>

v, S

Myay N\

1234567 89101112
Number of atoms, N

Fig. 3.63 The energies of the orbitals that
are formed when N atoms are brought up to
form a one-dimensional array.



Most antibonding

2888

Intermediate
orbitals

s S

Most bonding

Fig. 3.64 An example of a p band In
one-dimensional solid.



Energy —

p band

band gap

7

s band

Fig. 3.65 (a) The s and p bands of a solid
and the gap between them. Whether or

not there is in fact a gap depends on the
separation of the s and p orbitals of the
atoms and the strength of the interaction
between them in the solid. (b) If the
interaction Is strong, the bands are wide and
may overlap.



Fig. 3.66 One face of the TiO rocksalt O
structure showing how orbital overlap can

occur for the dx, dyz, and dzorbitals.



Empty band

Energy —

Fermi level

Occupied
levels

Fig. 3.67 If each of the N atoms supplies
one s electron, then at T = O the lower 2N
orbitals are occupied and the Fermi level lies
near the centre of the band.




E+dE E

Fig. 3.68 The density of states Is the
number of energy levels in an infinitesimal
range of energies between E and E + dE.



Energy —

Fig. 3.69 Typical densities of states for two
bands In a three-dimensional metal.



Energy —

Fig. 3.70 The densities of states in a
semimetal.



Energy —>

Fig. 3.71 The structure of a typical
insulator: there is a significant gap between
the filled and empty bands.



Table 3.13 Some typical band gaps

at 298 K
Material Eq/eV
Carbon (diamond) 547
Silicon carbide 3.00 sc
Silicon L1T
Germaniun 0.66
Gallium arsenide 1.35

Indium arsenide 0.36
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a)
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. Lacuna.
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Energy —

Fig. 3.72 In an intrnsic semiconductor,
the band gap I1s so small that the Fermi
distribution results in the population of
some orbitals in the upper band.



vt

Donor band

Energy —

)”"‘Lsf
s band
(a) , (b) ¢
(gl (f'ordey)

Fig. 3.73 The band structure in (a) an
n-type semiconductor and (b) a p-type
semiconductor.



p-type n-Lype

Metal Semimetal Semiconductor Insulator




n-Type p-Type

Conduction band

|

Dopant )

band € Dopant
band

Valence band

Figure B24.2 The structure of a p-n junction.



n-Type p-Type

LED colours
SRS LED colour Chip material
Low brightness High brightness
Tt —  Red GaAsP/GaP AllnGaP
band Orange GaAsP/GaP AllnGaP
Amber GaAsP/GaP AllnGaP
Yellow GaP —

Green GCaP GaN

Valence banc Turquoise — GaN

Blue — GaN

Figure B24.2 The structure of a p-n junction.
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3000

2000

1000
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Color

I Infrared

Red

Orange

Yellow

Green

Blue

Violet

Purple

Ultraviolet

Pink

White

Wavelength [nm]  Voltage drop [AV]

A>T60

610 <A< 760

590 < A <610

570 < A < 590

200 < A<= 570

450 < A < 500

400 < A < 450

Multiple types

A <400

Multiple types

Broad spectrum

AV <163

163 <AV <203

203 <AV <210

210 <AV <218

1.968 < AV < 4.0

248 <AV <37

276 <AV <40

248 <AV <37

31 <AV =44

AV ~ 33074

AV=35

Semiconductor material

Gallium arsenide (GaAs)
Aluminium gallium arsenide (AlGaAs)

Aluminium gallium arsenide (AlGaAs)

Gallium arsenide phosphide (GaAsP)
Aluminium gallium indium phosphide (AlGalnP)
Gallium(lll) phosphide (GaP)

Gallium arsenide phosphide (GaAsP)
Aluminium gallium indium phosphide (AlGalnP)
Gallium(llly phosphide (GaP)

Gallium arsenide phosphide (GaAsP)
Aluminium gallium indium phosphide (AlGalnP)
Gallium(llly phosphide (GaP)

Traditional green:

Gallium(llly phosphide (GaP)

Aluminium gallium indium phosphide (AlGalnP)
Aluminium gallium phosphide (AlGaP)

Pure green:

Indium gallium nitride (InGaN) / Gallium(lll) nitride {(GaM)

Zinc selenide (Znse)
Indium gallium nitride (InGaN)

Silicon carbide (SiC) as substrate

Silicon (8i) as substrate—under development

Indium gallium nitride (INGaN)

Dual blue/red LEDs,
blue with red phosphor,
or white with purple plastic

Diamond (235 nm)l&s]

Boron nitride (215 nm)7 071

Aluminium nitride (AIN) (210 nm)[72]

Aluminium gallium nitride (AIGaN)

Aluminium gallium indium nitride (AlGalnN}—down to 210 nm{73

Blue with one or two phosphor layers:
yellow with red, orange or pink phosphor added afterwards,
or white phosphors with pink pigment or dye over top.[75]

Blue/UV diode with yellow phosphor



Color | Wavelength [nm] | Voltage drop [AV] Semiconductor material
Gallium arsenide (GaAs)
Infrared | A > 760 AV <163 o . )
Aluminium gallium arsenide (AlGaAs)
Aluminium gallium arsenide (AlGaAs)
Gallium arsenide phosphide (GaAsP)
Red 610 < A= 760 163 <AV<203 o o )
Aluminium gallium indium phosphide (AlGalnP)
Gallium(lll) phosphide (GaP)
Gallium arsenide phosphide (GaAsP)
Orange 590 <A <610 203 <AV=<210 Aluminium gallium indium phosphide (AlGalnP)
Gallium(llly phosphide (GaP)
Gallium arsenide phosphide (GaAsP)
Yellow 570 < A <590 210 <AV =218 Aluminium gallium indium phosphide (AlGalnP)
Gallium(llly phosphide (GaP)
Traditional green:
Gallium(llly phosphide (GaP)
Aluminium gallium indium phosphide (AlGalnP
Green 500 < A< 570 1068 <« AV <40 o - ] p . ¢ )
Aluminium gallium phosphide (AlGaP)
Pure green:
Indium gallium nitride (InGaN) / Gallium(lll) nitride {(GaM)
Zinc selenide (ZnSe)
Indium gallium nitride (InGaN)
Blue 450 < A < 500 248 <AV <37 B . .
Silicon carbide (SiC) as substrate
Silicon (Si) as substrate—under development
Violet 400 < A = 450 276 <AV <40 Indium gallium nitride (InGan)
Dual blue/red LEDs,
Purple Multiple types 248 <AV <37 blue with red phosphor,
Ar white with nornle nlactie
Color Wavelength range (nm) | Typical efficacy (Im/\W) Typical efficiency (W/W)
Red 620 < A < 645 72 039
Red-orange B10 < A = 620 aa 0.29
—down to 210 nm[73
Green 520 < A < 550 a3 015
idded afterwards,
Cyan 400 < A < 520 75 0.26 .
re over top.[7%]
Blue 460 < A = 490 37 0.35




% The Nobel Prize in Physics 2014
% Isamu Akasaki, Hiroshi Amano, Shuji Nakamura

Share this: | B E1 B3 23 2]
The Nobel Prize in Physics
2014

/
e\
Photo: A. Mahmoud Photo: A. Mahmoud Photo: A. Mahmoud
Isamu Akasaki Hiroshi Amano Shuji Nakamura
Prize share: 1/3 Prize share: 1/3 Prize share: 1/3

The Nobel Prize in Physics 2014 was awarded jointly to Isamu
Akasaki, Hiroshi Amano and Shuji Nakamura "for the invention of
efficient blue light-emitting diodes which has enabled bright and
energy-saving white light sources".
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