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Moléculas diatômicas



Ligação química
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Eletronegatividade (χ)

• É o poder de um átomo em uma molécula em atrair 
o elétron para si.

• Eletronegatividade de Pauling (χp)

– Pauling percebe que moléculas diatômicas 
heteronucleares (XY) tem sempre entalpia de dissociação 
maior que a média das  homonucleares (X2 e Y2);

– Ele conclui que essa diferença é uma medida do caráter 
iônico dessa ligação XY, e chama de eletronegatividade.

– Escala de Pauling: χp = 4 para o Flúor;
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Modelo de Lewis

Para moléculas diatômicas e 
poliatômicas

8

CCM0114                                            Moléculas 



9

Modelo de Lewis







Limitações: paramagnetismo do O2
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Geometria molecular
• Teoria da Repulsão dos Pares de Elétrons da Camada de 

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

• Sidwick & Powell (1940) – Baseada no modelo de Lewis

• Princípios
– Os átomos em moléculas são mantidos unidos por 

pares de elétrons conhecidos como pares ligantes;
– Alguns átomos dentro de uma molécula podem ter 

pares de elétrons não envolvidos na ligação: pares 
isolados.

– Como os pares de elétrons são carregados 
negativamente, eles se repelem. Em cada átomo, os 
pares de elétrons adotam a posição mais distante 
possível do outro.
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Geometria molecular
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isolados.
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pares de elétrons adotam a posição mais distante 
possível do outro.
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O primeiro passo é a identificação do átomo central, o 
que pode ser feito com o auxílio das cargas formais.
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Teoria da Ligação de Valência



Modelos mais avançados como a 
Teoria da Ligação de Valência e a 
Teoria do Orbital Molecular 
permitem o melhor entendimento 
da ligação covalente e a solução das 
limitações do modelo de Lewis!
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Ligação química

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

• Teoria da Ligação de Valência (LV): Concebida 
por Linus Pauling.

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

• Linus C. Pauling
– Prêmio Nobel de Química em 1954: “for his research

into the nature of the chemical bond and its
application to the elucidation of the structure of
complex substances”

• Robert S. Mulliken
– Prêmio Nobel de Química em 1966: “for his

fundamental work concerning chemical bonds and the
electronic structure of molecules by the molecular
orbital method”



Teoria da Ligação de Valência

• Está ligada à ideia de Lewis dos pares de 
elétrons compartilhados formando a ligação 
entre os átomos.

• Uma ligação tem origem na interação entre os 
orbitais atômicos dos dois átomos, que produz 
um orbital ligante, localizado entre os dois 
átomos.

• Esse orbital ligante contém dois elétrons.
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Teoria do Orbital Molecular

• Nessa abordagem, os orbitais atômicos de 
uma molécula combinam-se, formando um 
conjunto de orbitais moleculares que são 
espalhados sobre toda a molécula.

• São chamados orbitais deslocalizados.

• Os orbitais moleculares são uma propriedade 
da molécula como um todo, e os elétrons da 
molécula ficam distribuídos dentro desses 
orbitais.
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Hibridização
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Hibridização
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Moléculas diatômicas



Modelos mais avançados como a 
Teoria da Ligação de Valência e a 
Teoria do Orbital Molecular 
permitem o melhor entendimento 
da ligação covalente e a solução das 
limitações do modelo de Lewis!
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Ligação Química



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

• Teoria da Ligação de Valência (LV): Concebida 
por Linus Pauling.

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

• Linus C. Pauling
– Prêmio Nobel de Química em 1954: “for his research

into the nature of the chemical bond and its
application to the elucidation of the structure of
complex substances”

• Robert S. Mulliken
– Prêmio Nobel de Química em 1966: “for his

fundamental work concerning chemical bonds and the
electronic structure of molecules by the molecular
orbital method”



• Está ligada à ideia de Lewis dos pares de 
elétrons compartilhados formando a ligação 
entre os átomos.

• Uma ligação tem origem na interação entre os 
orbitais atômicos dos dois átomos, que produz 
um orbital ligante, localizado entre os dois 
átomos.

• Esse orbital ligante contém dois elétrons.
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Teoria da Ligação de Valência



• Nessa abordagem, os orbitais atômicos de 
uma molécula combinam-se, formando um 
conjunto de orbitais moleculares que são 
espalhados sobre toda a molécula.

• São chamados orbitais deslocalizados.

• Os orbitais moleculares são uma propriedade 
da molécula como um todo, e os elétrons da 
molécula ficam distribuídos dentro desses 
orbitais.
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Teoria do Orbital Molecular
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Teoria do Orbital Molecular



Teoria do Orbital Molecular
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Teoria do Orbital Molecular
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Teoria do Orbital Molecular
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Moléculas poliatômicas
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Teoria do Orbital Molecular
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Teoria do Orbital Molecular
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Teoria do Orbital Molecular
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Teoria do Orbital Molecular

96



Teoria do Orbital Molecular
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Teoria do Orbital Molecular
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Algumas consequências da TOM



Absorção Molecular e as cores



Transição eletrônica do H2

Transição eletrônica



Transição eletrônica

Eteno



Butadieno



Transição eletrônica

Eteno

Butadieno



Hexatrieno



Transição eletrônica

Eteno



Transição eletrônica

Eteno



Transição eletrônica

Eteno



Espectroscopia eletrônica



Espectroscopia eletrônica



Transição eletrônica



• Exemplo: Anilina

131

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.

Densidade eletrônica
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Algumas consequências da TOM

Interações Intermoleculares



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

Íon - Íon

𝐹 = −
𝑍1𝑍2
𝑑2

Interações em fase gasosa



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

Momento de dipolo

Interações em fase gasosa



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

Íon – Dipolo    Dipolo-Dipolo

Interações em fase gasosa



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

Dipolo flutuante em moléculas apolares

Interações em fase gasosa



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

Íon – Dipolo induzido   Dipolo-Dipolo induzido

Interações em fase gasosa



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

Forças de Dispersão (London)

Interações em fase gasosa



Sólidos

Cap.5 –Sólidos

139

CCM0114                                            Moléculas                                               



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

Interações em moléculas



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

Interações em moléculas

Ligação de hidrogênio: H ligado a F, O ou N!



Diagramas de fase 
Água



Diagramas de fase
Água



Diagramas de fase
Gás Carbônico



Diagramas de fase
Carbono



Diagramas de fase
SiO2



Diagramas de fase
Silicatos



Arranjos de sólidos



Tipos de sólidos



Propriedades de sólidos



• Alotropia:

– É a capacidade de alguns elementos de formarem 
mais de uma estrutura.

– Exemplo: Grafite, diamante e fulereno são 
alótropos de carbono

Estruturas de Rede Covalente



White phosphorus

Red phosphorus

black phosphorus

diphosphorous

violet phosphorus

Alotropia do fósforo



http://en.wikipedia.org/wiki/Allotropes_of_phosphorus

Alotropia do fósforo



Alotropia do carbono



Estruturas do SiO2



Combinação de compostos!

Materiais: cerâmicas



Materiais: vidros



• Estrutura ordenada mas 
não periódica!

• Dan Shechtman

– Prêmio Nobel de Química em 2011: “for
the discovery of quasicrystals”

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

Materiais: Quasicristais

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


• Ligas: Material que contém dois ou mais metais ou um 
metal com não metais.

– Solução sólida: Mistura entre metais nas mais 
variadas proporções. 

• Ex: Bronze = solução sólida de Cu e Sn  (proporção de 1 a 
40%)

– Composto intermetálico: Possui composição fica.

• Ex: Amálgama sódio-mercúrio = NaHg2.

Materiais: ligas metálicas



• Solução sólida - tipo mais comum de liga:

– Liga substitucional: átomos de um metal são 
trocados pelo de outro na estrutura da rede.

• Ex: Latão: até ≈ 40% dos átomos da estrutura ECC do cobre 
podem ser trocados por zinco , sem distroções na rede.

• Raios atômicos: Cu = 128 pm; Zn = 137 pm.

Materiais: ligas metálicas



• Solução sólida - tipo mais comum de liga:

– Liga substitucional: átomos de um metal são 
trocados pelo de outro na estrutura da rede.

• Ex: Latão: até ≈ 40% dos átomos da estrutura ECC do cobre 
podem ser trocados por zinco , sem distroções na rede.

• Raios atômicos: Cu = 128 pm; Zn = 137 pm.

– Liga intersticial: os átomos de um elemento estão 
presentes nos sítios intersticiais de uma rede de um 
metal.

• Ex: Aço: liga de Fe com até 2% de C, ocupando os sítios 
intersticiais da rede ECC do Fe.

Materiais: ligas metálicas



• Ligas: Material que contém dois ou mais metais ou um 
metal com não metais.

– Solução sólida: Mistura entre metais nas mais 
variadas proporções. 

• Ex: Bronze = solução sólida de Cu e Sn  (proporção de 1 a 
40%)

– Composto intermetálico: Possui composição fica.

• Ex: Amálgama sódio-mercúrio = NaHg2.

• Tamanho dos átomos influenciam nas 
propriedades das liga!

Materiais: ligas metálicas



Exemplo de ligas: CDs

CD



Exemplo de ligas: CDs

CD-R



Exemplo de ligas: CD

CD-RW



Ligação Metálica



• Metais: baixa entalpia de ionização (perde facilmente o 
elétron da camada de valência);

• Modelo do elétron livre:

– Íons cercados por um mar de elétrons deslocalizados!

Ligação metálica



Ligação metálica



• Metais: baixa entalpia de ionização (perde facilmente o 
elétron da camada de valência);

• Modelo do elétron livre:

– Íons cercados por um mar de elétrons deslocalizados!

• Quais os movimentos permitidos para os íons 
nessa estrutura?

• Quais os movimentos permitidos para os 
elétrons nessa estrutura?

Ligação metálica



Ligação metálica



• Metais: baixa entalpia de ionização (perde facilmente o 
elétron da camada de valência);

• Modelo do elétron livre:

– Íons cercados por um mar de elétrons deslocalizados!

• Normalmente os elétrons movem-se em 
direções aleatórias, mas quando aplicada uma 
diferença de potencial, os elétrons irão se 
movem do menor para o maior potencial, 
originando uma corrente elétrica.

Ligação metálica



• Metais: baixa entalpia de ionização (perde facilmente o 
elétron da camada de valência);

• Modelo do elétron livre:

– Íons cercados por um mar de elétrons deslocalizados!

• Características: Maleáveis e dúcteis!

Ligação metálica



Ligação metálica



• Metais: baixa entalpia de ionização (perde facilmente o 
elétron da camada de valência);

• Modelo do elétron livre:

– Íons cercados por um mar de elétrons deslocalizados!

• Características: Maleáveis e dúcteis!

• Por que os metais se tornam piores condutores à 
medida que a temperatura aumenta?

Ligação metálica



Teoria de bandas



Revisão: Orbital molecular



Teoria de bandas

Bandas: muitos orbitais atômicos, o sistema vira quase um contínuo.



Banda de condução!

Teoria de Bandas



Banda de valência cheia



Bandas de valência e condução



Condutividade em sólidos

Condutores, semicondutores e 
isolantes





























Intrínseco

Extrínseco
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