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Visao geral sobre a discussao de ligacdes quimicas

/- ligacOes idnicas
* ligacOes covalentes
* [igacOes metalicas
* [igacOes de Van der Waals

K. pontes de hidrogénio
e’ I
* moléculas
e Ccristais
« amorfos

* orbitais atomicos
* orbitais moleculares
* elétrons livres

* niveis discretos de energia
* bandas de energia

S

J e condutores
e semicondutores
* i[solantes

/-materiais metalicos \
e polimeros

e ceramicas

e [iquidos

e gases

\°etc //




jAvimos com algum detalhe: cristais, orbitais atdbmicos
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ao falar de cristais, lidamos com ligacdes ibnicas e metalicas (e
também covalentes), e com materiais metalicos e ceramicos

/- ligacOes iOnicas
* ligacOes covalentes
* ligacdes metalicas

\_

~

e Cristais

S

(adiante, voltaremos
a estas ligacoes)




Agora, vamos detalhar as ligacdes covalentes, orbitais moleculares,
moléculas. As discussdes considerardo niveis discretos de energia

a N

* ligacOes covalentes

\_ J
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* moléculas

* orbitais moleculares

* niveis discretos de energia
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LIGACOES COVALENTES, ORBITAIS
MOLECULARES, MOLECULAS

modelinho simplificado: sera que da
conta de explicar tudo?



LIGACOES COVALENTES: CONCEITOS BASICOS
= Compartilhamento de elétrons.
= Os orbitais atomicos se sobrepdem, formando orbitais moleculares

= Aumenta a probabilidade de encontrar os elétrons entre os nucleos.

1s 1s
1s 2p
2p 2p

apostila: pg. 14

A o-orbital formation from two p-orbitals




Mas, a partir de dois orbitais
atomicos, nao se forma apenas um
orbital molecular. Formam-se dois.
Como é o outro?




0 outro: orbital antiligante

= A combinacao de dois orbitais atobmicos da origem a
dois orbitais moleculares:

« um orbital de menor energia — ligante (OML)

 um orbital de maior energia — antiligante (OMAL)

OML - combinacao aditiva

OMAL - combinacao néao
aditiva

apostila: pg. 15




orbitais ligantes e antiligantes em termos
de energia: comparagcao com 0s orbitais
atomicos

exemplo: molécula de H,
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apostila: pg. 15 10




0S orbitais antiligantes também podem
receber elétrons, mas a energia ¢ alta

c* MO c* MO
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c MO c MO
The H,™ ion The He, “molecule”
(a) (b)
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t 4 4

| | |
2Py 2p; 2py

nw —H— v

ZI—‘

apostila: pg. 57

e sO compensa

para elementos

um pouco mais

pesados que H
ou He
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Vale a pena? Vejamos a “Ordem de Ligacao”

r]eol nnoal OL
OL = ( Neol - Myoal ) [ 2
H, 2 0 1
* n,, - NUmero de elétrons N, 10 4 3
em orbitais ligantes O, | 10 6 2
7 4 Hez 2 2 O
* N, - NUmero de elétrons
em orbitais ligantes O, | 10 | 5 | 2,5
N, 10 5 2.5
apostila: pg. 56




OL > 0 para ions: isto significa que o ion seria
estavel isoladamente?

« O conceito de ordem de ligacao se aplica também a ions que contenham
ligacOes covalentes, como O2+ ou N2-, por exemplo. Neste caso, uma
ordem de ligacéo positiva néo significara, evidentemente, que o ion &
estavel isoladamente, uma vez que a ordem de ligacédo nao leva em conta
o desbalanceamento de cargas.

 Mas a comparacao de seu valor com a da ordem de ligacdo da molécula de
origem dara uma indicacdo da estabilidade de compostos formados
com este ion.

« Comparando-se os dois ions mencionados, observa-se que a formacéao do
primeiro retira um elétron de orbital antiligante. Assim, O2+ tem ordem de
ligacdo maior que O2, deduzindo-se que aquele ion deve formar
compostos razoavelmente estaveis.

* No segundo caso, ocorre o oposto: a formagao do ion coloca um elétron
em orbital antiligante. Assim, o N2- tem ordem de ligagcdo menor que o N2,
e nao deve formar compostos téo estaveis quanto O2+.
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comentario adicional sobre emparelhamento e

propriedades magnéticas de moleculas:
« a)diamagnetismo (Orbitas: ndo importa se o elétron esta

emparelhado ou n&o)

* Db) paramagnetismo (spins: spins opostos tém o momento
anulado — observa-se para elétrons desemparelhados)

Bond order: 3
Magnetic behavior: Diamagnetic

(@ N,

%
- 2p

02 -H—

Paramagnetic

(b) O,

o*?_p —_—
n* 4‘_ % ~— Antibonding
2p
b
“ -<— Bonding
o),

4#- <— Antibonding

0%,

FA

0,, 4*— -— Bonding
1

Diamagnetic

(c) F,



Existe ainda uma outra
classificacao dos orbitais
formados: tipo o (sigma)

e tipo & (pI).
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tipos de orbitais moleculares

» Por aproximacao frontal dos orbitais atdmicos:

apostila: pg. 14

 LigacOes o “+“:> m

" Oss Osp Opp
» Formam-se ligacdes fortes.

= Atomos podem girar em torno do eixo da ligacéo.

» Por aproximacao lateral dos orbitais atdmicos:

 Ligacoes 1T 8 + e =

= S40 formadas entre atomos que ja possuem ligacao o.
» Orbitais “s” nao formam ligagoes pi.

» SA0 mais fracas que as ligacoes o.

= Nao permitem rotacdo dos atomos em torno do eixo internuclear.




exemplo de ligacoes sigma e pi

pi-bond

p orbitals sigrna-bond

3 -

Eeis

zp* carbon atorn =p* carbon atorn carbon-carbon double bond
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juntando tudo....

a) sigma ligante e sigma antiligante
b) pi ligante e pi antiligante

(a)

QP
09/ P
00\ @

T2 )

19



Hibridizacao

- Atomo de C no metano (CH,):
v' Todas as ligacOes sao idénticas (mesma forca) — 99,4 kcal/mol
v Comprimento da ligacao: 1,093 A

v' Todos os angulos de ligacao sao iguais a 109,5

’ centro

109.5°

Essas evidéncias experimentais ndo podem ser
explicadas pela formacao de orbitais moleculares
diretamente a partir dos orbitais atomicos do C

apostila: pg. 58
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arranjemos entao alguma explicacao...

Os orbhitais atdbmicos da camada 2 do carbono se hibridizam antes de se
combinarem com os orbitais 1s dos hidrogénios

ener

gia A

orbitais atdmicos originais

2p 1 |1 =)
2s Tl
= [ty —

orbitais atdbmicos hibridizados

T

tit L™ e

orbital atbmico

nao-
1s T l hibridizado

P -

b S\

Copyright 1998 Jian Shen

{ 4 orbitais hibridos sp?
)
+ 4H é CH,
[ v V 21



Nao necessariamente todos os orbitais
hibridos formados formam ligacdes

O nitrogénio ja tem dois
elétrons em um dos
hibridos

O oxigénio ja tem dois
elétrons em dois dos
hibridos

Figura 4 — Estruturas tetraédricas: a) metano (109,5°), b) aménia (107°), c) agua (104,5°)

apostila: pg. 59

22



ener C
gia b orbitais atomicos originais
orbitais atdmicos hibridizados
w 111 =S
2s Tl
orbital atbmico
|::> 1s nao-
1s T l T l hibridizado
enef
A
gia orbitais atbmicos originais N
orbitais atémicos hibridizados
op P It [? =t 2 sps
2 [t}
orbital
1s |4 | ':> 1s |4} atdbmico nao-
hibridizado
ener
gia 1 orbitais atdmicos originais O

2p [ 1)

T

2s

1s

fs
{4

)

>

orbitais atbmicos hibridizados

ththit |t | 2P

orbital

hibridizado

1s Tl atomico nao-

apostila: pg. 58-60
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exemplos de hibridizacao

03 usando quatro elétrons (C)

03 usando cinco elétrons (N) ja mostrados
n3 usando seis elétrons (C)

0% usando trés elétrons (+1 n.h.) (C)

0% usando trés elétrons (B)

0 usando dois elétrons (Be)

0 usando dois elétrons (+2 n.h.) (C)

[ ]
“w O 0O u u0u 0 um

n.h. = nao-hibridizados

apostila: pg. 61-62 24




sp? usando trés elétrons: boro

ener

1 “ - - ~ - - - -
gia orbitais atbmicos originais L
orbitais atdmicos

hibridizados

% L1 = [ [ ]y

2s Tl 2 sp? 2P \

orbitais atdbmicos

« n3o-hibridizados
1s Tl :> 1s Tl

a
p, (vazio)

sp? (1 elétron) I -
120°

BF,

120——

Trigonal -
. ”'3"';". -1 d . HH.R sp? (1 elétron)
planat sp? (1 elétron) ' \

p, (0 mesmo de cima)

apostila: pg. 60 e 61 25




sp? usando trés elétrons: carbono
(sobra um orbital nao-hibridizado, com elétron)

ener

o A A .
gla I orbitais atbmicos originais L
orbitais atdbmicos

hibridizados

2s Tl 2 sp? 2P \

orbitais atbmicos

s |4 ] > 1s ' « nZo-hibridizados

Figura 9 — Hibridizacédo sp? do carbono

T
sp? (1 elétron) | p, (1 | sp? (1 elétron) v. .o
\ -~ €létron) - /
- ik e — : £ _:-_ . ::..r-.. £ .
N p’; " Q)
S
sp?(Leléon)  § elawon) A 1S
p, (0 mesmo de cima) sp* (1 elétron) C2H6

apostila: pg. 61
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sp usando dois elétrons: berilio

ener
gia % orbitais atémicos originais orbitais atbmicos
hibridizados
\
=S [ ] -
2s T l 2sp
; \
1 orbitais atbmicos
1s |:: > S o hao-hibridizados
! !
reparem: a camada p estava originalmente
vazia
J
1807 two single bonds which make two electron clouds
Fesh .‘\\\
] ¥ 21 Y @ _._ @ BeCl,
e SP
l Inear linear with 180 degree bond angle

apostila: pg. 62
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sp usando dois eletrons: carbono
(sobram dois orbitais p com elétrons)

ener
gia ¥ orbitais atomicos originais orbitais atbmicos
hibridizados
2p
2s T l 2sp \
:> 1 orbitais atbmicos
1s S « hao-hibridizados
1 R
C com sp, sp, py € py
2
C com sp?, l C com sp?,

i sp2, sp2 e p aleno C3H,, que contém C com
sp?, sp2ep - ’ y L 3L
X > «— hibridizacdes sp e sp2, formando
r . duas ligagdes duplas. As ligagcdes o

sao entre sp e sp2 e as ligagdes «t
1-2 propadieno Sa0 entre px e px e entre py e py (0s

indices x e y sao arbitrarios).

apostila: pg. 62 28




Hibridizacao: resumo

A hibridizagao ocorre em um atomo ou ion, e € um caminho para que
este venha a formar ligacOes quimicas utilizando os orbitais hibridizados.

O estado hibridizado tem energia mais alta que o estado nao-ligado e
gue o estado ligado, sendo portanto instavel.

Os orbitais atdmicos que se misturam sdo 0s mais externos e devem ter
energias proximas. Podem ser usados orbitais atomicos que nao
possuam elétrons originalmente.

Todos os orbitais hibridizados contém um ou dois elétrons. Os que
tiverem dois elétrons n&o participarao da ligacao.

Os orbitais atdmicos nao utilizados para hibridizagao permanecerao
com sua configuracao original.

Os orbitais hibridizados tém formas alongadas e sua orientagao
espacial se da da maneira mais simetrica possivel.

As ligacoes destes orbitals sao do tipo o e podem ocorrer tanto com
orbitais s como com orbitais p do outro atomo.

29



MOLECULAS

 Momento dipolo e carater iGnico
« Cadelas
* Forcas intermoleculares
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Momento dipolo elétrico

* 1 = carga média x distancia entre cargas

Em moléculas:

 Poder de dissolver ions ou moléculas
nolares

* Forca em ligacOes de van der Waals
 Carater covalente versus carater 16nico

apostila: pg. 64
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centros de carga coincidentes: molécula apolar

A 4

A

a/10

9a/10

v
A
\4

P a |

.
N
! |
\

| |

centro de carga negativa /A /

)OO
)00
000

a

A 4

A

a/10 Dois atomos sem elétrons
b 9a/10 compartilhados: o centro de
Q*Q*Q cargas positivas do par coincide
Q*Q*Q com o centro de cargas
| © (DD | negativas

centro de carga positiva /A

Obs.: O HF evidentemente néo € apolar. Estamos apenas considerando casos-limite

32

apostila: pg. 65




centros de carga nao-coincidentes: molecula polar

[ elétrons compartilhados ]

N\
— D b5 > centros de carga
— 4b/5 —fe—> J . [\ N
OO, | b |
| e 50| ® & ()
[
centro de carga negativa /A / d
< a T Atomos com elétrons
9a/10 compartilhados em ligacao
999 covalente: o centro de cargas
000 positivas pode ndo coincidir
© ggg com o centro de cargas
| negativas
centro de carga positiva/vA

gual a posicao do centro de carga da ligacao covalente

33
apostila; pg. 65 se o HF fosse apolar?




maxima polarizacao possivel

centros de carga

a / \J

le
| / N
® w5 )
|
< d >
centro de carga negativa /A
< a > /
a/10 i : A
92/10 Atomos com os dois elétrons de
ligacéo totalmente localizados
9¢0¢9 no flior: o centro de cargas
9§9§9 positivas fica distante do centro
| ® SO0 | de cargas negativas
centro de carga positiva /A

A maxima polarizacao corresponderia a situacao hipotética de HF
formar um par puramente iénico.

apostila: pg. 66
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* Wisnico — MOMento que a molécula teria no

Carater 10nico

extremo i0nico (calculado)

* L., — Momento real da molécula (medido)

Carater i6nico = p., / tignic

apostila: pg. 66
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HF:

distancia H-F = 0,9171 101 m (= 0,9171 A)
carga do elétron = 4,8 1010 esu (CGS)

Misnico = 1 X 4,8 1010 x 0,9171 1010 =
= 4,4 100 esu m = 4,4 debye

Weqy = 1,91 debye
carateribnico=1,91/4,4=0,43

Ou seja, a molécula de HF é 43% ibnica.
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Tabela 3-2 — Momentos dipolo elétrico para algumas moléculas diatdmicas

Eletronegatividade u (Debye)
Distancia internuclear (A) do ndo-hidrogénio
HF 0,9171 4,1 1,91
HCI 1,275 2,8 1,03
HBr 1,413 2,7 0,78
HI 1,604 2,2 0,38

maior distancia — maior momento

qual dos dois fatores ganhou?

apostila: pg. 67

/

\

maior eletronegatividade — maior momento
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Tabela 3-3 — Momentos dipolo elétrico para algumas moléculas tri ou mais-atdomicas

apostila: pg. 67

esquema hibridizacdo u (Debye)
H,O Q sp? 1,85
2 /*\\ p
H H
1l
NH, N T 1,49
sp?
HJ)/ H|u
H
SO, s sp? 1,61
v
c® u 9 o0«C-o0 sp 0
BCl, Cl_ sp’ 0
,B[—ClI
Cl
CH, sp? 0
A\ C no
w centro
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« Cadelas

MOLECULAS

39



Forma da molécula

as ramificacoes impedem uma proximidade
maior

rubane CHz—CHz—CHp—CH3 B.PE  -0.5°C
2-methylpropans CHz—CH—CH3 BPC -11.7°0C
CH3

Mas o efeito € pequeno. Isto porque o0 mais importante sao as
interacOes de London.
40



MOLECULAS

* Forcas intermoleculares

41



Forcas intermoleculares

Como se explica que

» moléculas covalentes como CO, H,0, etc formem liquidos e
solidos?

* gases nobres formem liquidos?

42



Forcas de Van der Waals

7 z
5 2 & - A \
-+ e
+ - + e - @ O
- Y , ;
- + i = i { '
dipolo - dipolo lon - dipolo
E 0 o d o
¥ i — e + e +
= + > ® L

dipolo induzido

um dipolo induz outro dipolo
em atomo ou molécula apolar

dipolo — dipolo (forcas de London)

Um dipolo instantdneo em atomo ou
molécula apolar induz um outro apolar

apostila: pg. 72-74 na verdade, devemos pensar em multipolos 43




Subir em vidro?

Uroplatus Fimbriatus (Photo By J.W. Connelly)

44


http://en.wikipedia.org/wiki/Image:Setae.png
http://en.wikipedia.org/wiki/Image:DSCF4553close.JPG

Keeson (dipolo-dipolo)
E,.=-2u, u,/ 3(4ne0)kTre

Muito sensivel a distancia :> Agitacdo térmica destroi a ligacao
NF; Ty =-129 °C  + polar

OF, T,,u=-145 °C polar
CF, Tgu=-161 °C apolar

Mas o efeito € pequeno. Isto porque o mais importante sdo as interacoes de
London.

N

/
N

Debye (ion-dipolo e dipolo-dipolo induzido)
E, = - 2au?/(4ne0)? r°

Muito sensivel a distancia :> Agitacao téermica destroi a ligacao

- 45 /
apostila: pg. 73-74




Forca de dispersao de London

Gases raros Ponto de ebulicao (K)
He 4,2
Ne 27
Ar 87
Kr 121
Xe 164
Rn 211

Atomos grandes — mais polarizaveis

apostila: pg. 76
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London € mais importante

CHCl;  Topyicso = 61.2°C
altamente polar

CCl, Tepulicao = 76.8°C
apolar, mas € grande, com muitos elétrons

N

altamente polarizavel

47



London € mais importante

dipolo-dipolo  dipolo-dipolo induzido

N

apostila: pg. 76

momento dipolo | orientacao | inducao | London
(Debye) (%) (%) (%)
HI 0.38 0,1 0,4 99,5
HBr 0.78 3,3 2,2 94,5
HCI 1.03 14,4 4,2 81,4
NH3 15 44,9 5,3 49,7
CO 0.12 0,0 0,1 99,9
N — _

Na apostila, estes valores s&o energias
totais: prefiro comparar porcentagens

48



Pontes de hidrogénio

. dois elétrons
ﬁxl;?edmo cosm guatro em todos os
IDriaos sp \ orbitais

ponte de hidrogénio

ligacéo covalente

apostila: pg. 77
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Hydrogen Hydrogen

Covalent Bond

]
Hydrogen ’ - v
- "

O — H - O formando linha
reta

0xygen

Qygen

ygen

Hvdrogen Bond %
Covalent Bond %

Oxygen

gelo (mostrando-se apenas 0s oxigéniqs%)

apostila: pg. 83




Energia das pontes de H

N—H---N 6 — 17 kd/mol
C—H--N 6 — 17 kJ/mol
O—H--S 17 — 21 kd/mol
HOH - F-
[H,O]* ---- OH,
[FHF]-

apostila: pg. 82

O—H--N
F—H--—F
F—H-—0

98 kJ/mol

151 kJ/mol

220 kJ/mol

6 — 21 kd/mol

29 kJ/mol

46 kJ/mol
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A agua e liguida...

120
" o HZO
80 -
%) 40 4
°\_, - HZTe
18 0 4 ®
>
o -40 - extrapolado st ®
) | ./ |
GJ -
© -804 l SnH,
@) [
= 1 © _
S -120 - ol GeH,
] / SiH,
-160 -
W CH,
| | | T
10 18 36 54

apostila: pg. 79

numero de elétrons

52



efelto sobre ponto de ebulicao

vapor T

vapor

liquido liquido

A composicao B
A composicao B

_ A—acetona B - sulfato de amonio
A—acetona B - cloroformio

H O H . Cl A acetona tambem faz
AW pontes de H consigo
l \ C mesma. Com a
/ presenca do sulfato de

amonio, estas pontes
sao prejudicadas.

53
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comparando energias...

Ligacéo Energia Ligacao Energia Ligacéo Energia (eV) Ligacéo Energia

(eV) (e (ev)
V)

N=N 9,8 H-F 5,4 Si—-0 3,8 C-N 3,0

C=N 9,4 O-H 4,8 C-0 3,7 Si — Si 1,8

C=C 8,4 N=N 4,4 CcC-C 3,6 N — N 1,7

C-0 7,4 C-H 4,3 S-H 3,5 Bi — Bi 1,1

C=C 6,4 N-H 4,1 Si—H 3,1

O,N - 0,57 Van der 0,04 Pontes de | 0,08 a

O,N Waals H 0,45
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