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Orbitais moleculares mono-eletronicos

Numa molécula cada elétrons é descrito pr uma funcdo de onda @
(denominada orbital molecular) — lembre-se de ¥ = orbital atdmico

Também aplica-se Principio da Exclusdo de Pauli — cada elétron tem
um spin e cada orbital molecular deve ter no maximo 2 elétrons de

Spins opostos

Teoria do Orbital Molecular (MO) — elétrons sao tratados como se
estivessem espalhados pela molécula como um todo e nao ligados
especificamente a cada nucleo que compde a molécula

Teoria da Ligacao de Valéncia (VB)

Sistema Molecular mais Simples — H,* Metodo LCAO (Linear
combination of atomic orbitals)
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Carga Formal — a carga formal para um atomo em uma molécula ou em
um ion € a carga calculada para este atomo com base na estrutura de
Lewis da molécula ou ion:

Carga Formal de um atomo = CF
« As cargas formais (CF) indicam uma tendéncia para o acimulo de

carga elétrica.
« S&o Uteis para a discussao da viabilidade das estruturas de Lewis.

CF=EV - (1/2EL+ENL) onde:

— EV = ndmero de elétrons de valéncia (grupo tabela periddica)
— EL =ndmero de elétrons ligantes
— ENL = numero de elétrons néo ligantes



A soma das cargas formais dos atomos é igual a carga eléetrica da
moléecula ou ion.

Em relacdo aos cargas formas, nao sao eletrostaticamente favoraveis as
seguintes situacoes:

— Cargas iguais em atomos adjacentes;

— Cargas opostas em atomos nédo adjacentes;

— Cargas multiplas em qualquer atomo;

— Cargas em desacordo com as eletronegatividades dos atomos.

Exemplo: Qual a carga formal do oxigénio e do hidrogéniuo no ion -OH?

[[O—H]- Carga Formal O = 6-[6+1/2(2) = -1
o Carga Formal H=1 -[0+1/2(2) =0
Cargadoion=-1+0=-1
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As estruturas de Lewis I h IJ P D IJ D Sta

mostram, razoavelmente
bem, as ligacao em uma s -
molécula ou ion O :

covalentemente ligado.

No entanto, a partir do

calculo das cargas .. o
formais é possivel obter 'O CI O:
uma descricao mais "
precisa da distribuicao
dos elétrons.

— = :Q_:

Estrutura de Lewis — 1% proposta
O calculo das cargas formais dos
atomos nesse ion nos indicara a
viabilidade dessa e das demais
estruturas propostas



carga formal: 6-(1+6) = -1

U

carga formal de um atomo em uma
molécula ou ion = EV - (1/2 EL + ENL)
EV = elétrons de valéncia
EL = elétrons ligantes
ENL = elétrons nao ligantes




carga formal: 6-(1+6) = -1 x 4 = -4

g

. Nesse ion temos quatro
atomos de oxigénio
equivalentes. A carga
formal de cada um deles

total para os quatro
atomos € -4.

O
O (‘:I O é igual a -1 e a carga
O

carga formal de um atomo em uma
molécula ou ion = EV - (1/2 EL + ENL)
EV = elétrons de valéncia
EL = elétrons ligantes
ENL = elétrons nao ligantes
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carga formal: 7-(4+0) =3

Principio da
Eletroneutralidade: os
elétrons em uma
molécula devem estar
distribuidos de forma que
as cargas nos atomos
fiquem o mais proximo
possivel de zero.

7



carga formal: 6-(1+6) =-1x4 =4

) —— Cl—O: soma das cargas formais = -1

_—7_

A soma das
. cargas formais
- O dos atomos
sempre seraigual
a carga doion.

\

carga formal: 7-(4+0) = 3

I

Essa carga contraria o principio da
eletroneutralidade, portanto essa
estrutura nao seria satisfatoria.




Galeulanda a earga farmal para a ian Lil,
/? proposta

Estrutura de Lewis — 2% proposta
Somente elementos do 3° periodo e
periodos mais elevados da Tabela
Periodica formam compostos em
que um octeto é excedido



carga formal: 6-(1+6) =-1x3 =-3

U ™

.. _ Agora, os atomos

D : de oxigénio

equivalentes sao
tres.




carga formal: 7-(5+0) = 2



Cavrga formal: 6-(2+4) =0



carga formal: 6-(1+6) =-1x 3 =-3

U

b Cl— O soma das cargas formais =-1

\

carga formal: 7-(5+0) = 2

N

Essa carga, novamente, contraria o principio
da eletroneutralidade, portanto essa
estrutura também nao seria satisfatoria.

cavrga formal: 6-(2+4) =0




Galeulande a earga farmal para  ian GO,

3¢ proposta
:0 :

O=—=Cl=—=0
:_Q:

Estrutura de Lewis — 3% proposta
Um segundo par de elétrons foi
deslocado e o cloro agora faz seis
ligacoes



carga formal: 6-(1+6) =-1x 2 = -2

!

N~

Quando uma carga
negativa esta
presente ela deve
ficar no atomo mais
eletronegativo




carga formal: 7-(6+0) =1



cavrga formal: 6-(2+4) =0



carga formal: 6-(1+6) = -1 x 2 = -2

U

0 : i

\

Cavrga formal: 6-(2+4) =0

soma das cargas formais = -1

carga formal: 7-(6+0) =1

N

Mais uma vez o principio da eletroneutralidade
foi contrariado. Além disso, teriamos umacarga

positiva em um atomo muito eletronegativo.




Galeulanda a earga farmal para g ian Gll,
42 proposta

Estrutura de Lewis — 42 proposta
O atomo de cloro agora faz sete
ligacoes



carga formal: 6-(1+6) = -1

U Restou apenas um

e atomo de oxigénio

0O ) com trés pares de
elétrons

‘ desemparelhados.

.0O:
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O:

V

carga formal: 7-(7+0) = 0



Voltamos a ter trés
oxigénios
- equivalentes. Mas,
:O . agora, a carga
formal de cada um
deles é zero.

O=—Cl=—0|

Cavrga formal: 6-(2+4) =0



carga formal: 6-(1+6) = -1

U A formacao de HCIO,
ocorrera pelaligacao
do H* ao oxigénio

:O : ] mais negativo
‘ ——
d ——C|——=0 soma das cargas formais = -1

O:

\

carga formal: 7—(7+0)=0$

Essa estrutura €, portanto, a melhor

Cavrga formal: 6-(2+4) =0

representacao para o anion ClO,4




Estruturas de ressonéncia para o fon Gl

Q:W—Q: O—(‘:I—O
:0: :(_)_:

A verdadeira estrutura para oion
ClO4 é um hibrido de ressonancia
de quatro estruturas equivalentes




beometria molecular para o fon G,

Geometria molecular tetraédrica

A carga formal média para cada atomo de oxigénio € de -1/4




Molécula de HNOs  Molécula de H2S04

Ej_:l :u?l
i A H-0-5-0-H
~ gt = 1l
o :9:
1)6-(0+4)=+1  1)6-(0+4)=+2
2)6-(6+1)=-1  2)6-(6+1)=-1

et et

Resumindo...

I A A . .. . L L

Molécula de H>S503  Molécula de Ozdnio
g iy g = ge
H-0-S-0-H “0=0¢  ®Q .0

B g = |

1O 'E_;H 10

1)6-(2+3)=+1 1)6-(2+3)=+1

2)6-(6+1)=-1 2)6-(6+1)=-1

S - L S S N N - S S O S

... homoliticamente

Carga Formal & ...

Numero de Oxidagéo é ...

.

... a carga que um atomo
teria se suas ligagoes =
fossem partidas...

... heteroliticamente




Ordem de Ligacéo —€ o numero de pares de elétrons de ligacéo
compartilhados por 2 atomos em uma moléecula. A ordem de ligacéo
podera ser 1, 2, 3 e também numeros fracionarios.

1) 1 ligacéo covalente simples entre um par de atomos — ordem =1
Exemplos: H,, NH;, CH,

2) 2 pares de elétrons compartilhados entre dois atomos — ordem - 2
Exemplos: C=0 no CO,, C=C no etileno (H,C=CH,)

3) 3 pares de elétrons compartilhados entre dois atomos — ordem = 3
Exemplos: N=N no N,, C=0 no monoxido de carbono, C=C no acetileno

4) Ordem fracionaria — ocorre nas moléculas e nos ions que possuem
estrutura de ressonancia. Exemplo: Ozonio (O,)

D 0 Ordem - 1 ligacao O—O ordem = 1 e outra

i

'EJ' d b 0 ligacao O=0 ordem = 2 entao,
Sl 1" parao hibrido de ressonancia ordem =3/2=1,5



Comprimento da Ligacao — e a distancia entre os nucleos de dois
atomos ligados. O comprimento das ligagcdes simples sdo determinados
na maior parte pelo tamanho dos atomos. Para determinado par de
elementos, a ordem da ligacao determina o valor da distancia.

Exemplo: Distancia H—X onde x = halogénio

H—F < HCI < H—Br < H—I

C—C>C—N>C—0>C—F

C=0 é mais curta que C=S

C=N é mais curta que C=C

C—0>C=0>C=0



Energias e Forcas de Ligacéao

Estado de equilibrio: F,+F; = 0
Energia total: Ey = Ex+E,
Energia de ligacdo: E,

ro = distancia interatomica
Energia de atracao: E, = -A/r
Energia de repulsao: E; = B/r"

n~=3§8

repulsion

=

Potential Energy, E

attraction

equilibrium

F, attractive force

F\: net force

force F
o=

>

interatomic
separationr

Fr. repulsive force

Eg: repulsive energy

interatomic

, seEara;inn r

potential energy E
=

niet energy
1=

E,: attractive energy




Energia de dissociacao da ligacao

A energia de dissociacdo da ligacao é a energia necessaria para quebrar
essa ligacao.

TABLE 7.1 Average Bond Dissociation Energies, D (kJ/mol)®

H—H 436 C—H 410 N—H 390 O—H 460 F—F 159°
H—C 410 C—E 3 N— 30 0O—C 350 =] 4%
II—F By C—F 450 N—F 270 O—F 180 Br—Br 193°
H—Cl 432 C—C1 330 N—Cl 200 O—Cl 200 I—1 151°
H—Br 366 C—Br 270 N—DBr 240 G—Br 210 o—F 310
H—I1 28 C—I[ 240 N—I — O—1 220 5—Cl 250
H—N 390 C—N 300 N—N 240 O—N 200 S—Br 210
H—O 460 C—0O 350 N—O 200 — 0O 180 5—8 225
H—S 340 C—5 260 N—5 — g8 —

Multiple covalent bondsP
C=C 611 C=C 835 C=0 732 O=—0 498 N

I
Z

9457

“Exact value



Polarizacao de ligacdes e Polaridade Molecular

Numa ligacao quimica, a diferenca de eletronegatividade (Ay) entre 0s
elementos leva a uma polarizacéo da ligacdo. Em outras palavras, o
atomo mais eletronegativo atrai para si o par compartilhado, adquirindo
uma carga elétrica parcial negativa (6*) (em unidades atdmicas) e 0
atomo menos eletronegativo adquire carga elétrica parcial positiva (&)
de mesmo valor em maodulo.

Ne Eletronegatividade

4,0-
3,0-3,9
2,0-2,9
1,0-1,9
0-0,99

Escala de eletronegatividade de Pauling




H——H Ay = 0,0 ligacao covalente apolar

8" 3
H F Ay = 1,8 ligacao covalente polar
5 8
I Br Ay =0,3 ligacao covalente polar
'5_- - ot
JOX Avo-H = 1,2 ligacao covalente polar
55\ &
H H
a+
o _ 9 . .y
e Ayo- = 0,6 ligacao covalente polar
5 \_&
F F
Ligacdo homonuclear: Ay = 0 ligacao covalente apolar

Ligacdo heteronuclear: Ay = 0 ligacao covalente polar



A polarizacdo de uma ligacao quimica resulta no surgimento de um
momento dipolo elétrico (1. Matematicamente, o momento de dipolo
elétrico pode ser calculado pelo produto W: q.d, onde q é a carga dos
polos (em unidades de carga atdbmica) e d é a distancia entre os polos
elétricos. A unidade de momento de dipolo é o Debye (D), em
homenagem ao fisico Peter Debye.

Uma carga positiva e uma carga negativa, cada uma de modulo igual a
carga de um elétron (1,6 x 10-1° C), separadas a uma distancia de 1

angstrom (1A = 10-°m), constituem-se num dipolo elétrico de momento

igual a 4,8 D.
d= 1% 10" m

Q O

7] = 1,6 = 107 ¢
lnl = 4,8 D




Madulo proporcional ao valor da difereng‘:a enite &
eletroneqatividades dos dtomas que s ligam,

Momento de Dipolo  #— Diracao da reta que une oz dois ndcleas dos dtomos que
P f s¢ ligam,

Sentido do deslocamento do par eletrdnico apontado do
Moléculas diatdmicas atoma menog eletronegative pars o mais eletronegativo,

heteronucleares sao moleculas R
polares, uma vez que possuemfnéoj J J
nulo. Ja as moléeculas diatbmicas b e s aps
homonucleares sdo apolares, pois

exibem = 0. Espécies Ny
poliatomicas podem ou nao ser A "
polares. A polaridade de moleculas /

tri e poliatomicas depende da soma as
vetorial dos vetores individuais (de

cada ligacdo). Essa soma vetorial so

pode ser feita apos a determinacao

da geometria molecular.



|

Dipolo com momento = 1,85 D

& Dipola resultante
MNF g
a6t H
H l
l:Hl:l3 i
Cipolo
" resultante

5:‘"“'-%

/ 4



Todas as moléculas diatbmicas sao polares se suas ligacdes forem polares;

Todas as moléculas diatbmicas que sdo compostas por atomos diferentes sao
ligeiramente polares;

Todas as moléculas diatomicas, homonucleares, tais como: 02, N2, CI2 F2...,
sdo apolares. Sualigacao quimica é uma Ligacédo Covalente Apolar.

AS LIGACOES IONICAS E COVALENTES SAO DOIS MODELOS EXTREMOS
DE LIGACOES QUIMICAS. A MAIORIA DAS LIGACOES QUIMICAS REAIS
FICA EM UM LUGAR ENTRE PURAMENTE IONICO E PURAMENTE
COVALENTE.




Polaridade das Moléculas Poliatbmicas:

A polaridade das moléculas poliatbmicas dependem da Geometria da Molécula e
do Numero de elétrons Isolados na Molécula.

cis-dicloro-eteno trans-dicloro-eteno

Molécula Polar y # 0 Molécula Apolar u=0

M - Momento de Polarizabilidade



Formulas Espaciais e Modelos Moleculares

H H . “w;[’“
H—C—C—D=Hik__ - =0k

H H }
W Elemento - Cor do atomo
H—=C—0—C=H carbono -  Preto
b hidrogénio - Branco/Creme

oxigénio - Vermelho
nitrogénio - Azul

fluor—  Verde amarelado
cloro - Verde claro
bromo—-  Verde médio
10do — \Verde escuro

enxofre-  Amarelo



Representacoes para o METANO

CH
H 4
. H
H 1 £ i H Iil ]
. H—C—H G~
i | u” u
= I3 eletroni H Formula Estrutural
ormuia eietronica Féormula Estrutural €m Perspectiva-1
ou de Lewis
Planar
H
\ 109°28'
H""""'E"“-..
7
H R OEAE AN, WY OF WETTHANE U R
a Modelo
FOormula Estrutural Preenchimento
Espacial

em Perspectiva-2



Molecular
Name Formula

(a) Methane
CH,

(b) Ethane
CZHE

(c) Ethene
(ethylene) C2H4

Structural
Formula

'T

H—C—H

Ball-and-Stick
Model

Space-Filling
Model



MASSA MOLECULAR

Atualmente utilizamos o termo massa molecular para nos referirmos a
massa de moléculas ou formulas-unitarias (compostos i0nicos, etc),
Indistintamente.

A massa molecular é simplesmente a soma das massas atomicas de
cada atomo da formula quimica. Exemplos:

H,O — 2 atomos de hidrogénio + 1 atomo de carbono =
(2x1u+1x16u) =18 u (aproximadamente) ou
(2x1,00794 + 1 x 15,9994) = 18,0153 u

NaCl — 1 atomo de Na + 1 atomo de cloro =
(1x23,0+1x355)=585u

Atencao:

Massa molar refere-se a massa em gramas de 1 mol da substancial

Massa molar (M) H,0 = 18 g/mol

Massa molar (M) NaCl = 58,5 g/mol



O gque faz uma molécula ser diferente de outra?

Diamante

Grafite




» Estrutura da grafite » Estrutura do diamante

Fioure 12,17 The structure of graphite. Ficoe 12,15 A unit cell for the diamond cubic
Carbon I O erystal structure,
atom I/ i \\ ! ‘\ N

l W/
[ 1)
% \g'\:\
40
- VR
il \ D
o g \
\! i
Y
fl\ e
AN / \Y
! l(j o7

-,0:({,41:& 8 §
e Estrutura do C60 0

Fiorne 1216 The structure of a Cyg molecule

Ficone 12,19 The structure of a carbon nanotube. (Reprinted by permission
from American Scientist, magazine of Sigma Xi, The Scientific Research Society.
Illustration by Aaron Cox/American Scientist.)



LigacOes Interatdomicas
» Ligacao ionica:
v" Ocorre entre ions + e -
v" Requer transferéncia de elétrons

v" Requer grande diferenca de eletronegatividade entre os elementos

v Exemplo: NaCl

Na (metal) Cl (nonmetal)
unstable unstable
electron
Na (cation) — @ Cl (anion)
stable Coulombic stable

Attraction



Ligacdes Metalicas

Uma ligacdo metalica se forma quando atomos cedem seus elétrons de valénci

atracao mutua, aos eletrons
carregados negativamente. _ _

©
©

¥ Voliage

© 0,0
Quando aplica-se uma voltagem elétrica a um metal, os elétrons no mar de
elétrons podem se mover facilmente e transportar uma corrente.

O
C
O
C




Ligacdes Secundarias ou de Van Der Waals
Atracao Repulsao

t,’

(
secondary
bonding
m secondary
bonding

tdl
Forcas de Coulomb entre dipolos

A ligacdo de Van Der Waals € formada como resultado da polarizacdo de
moléculas ou grupos de atomos. Na agua, os elétrons de oxigénio tendem a
se concentrar distantes dos elétros de hidrogénio. A diferenca de carga

resultante permite que uma molécula de agua se ligue fracamente a outras
moléculas de agua.



LigacOes Secundarias ou de Van Der Waals

Atomic nucleus

OBl

lectron cloud

H

An induced atomic dipole

Qe

Atomic or molecular dipoles

van der Waals bonding
between two dipoles

Permanent
dipole moments

!
® @

A polar hydrogen chloride (HCI) molecule

H',rdrngen
bond

Hydrogen bonding in hydrogen fluoride (HF)
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