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DISTRIBUICAO ELETRONICA E ORBITAIS

Eletrosfera do atomo: dividida em Niveis / Subniveis / Orbitais > NUmeros quénticos: n, I, m;, mg

Diagrama de Pauling: permite ordenar os subniveis com relacdo ao seu valor de energia. Os elementos estdo
ordenados na tabela periodica de acordo com o subnivel teérico de maior energia ocupado por elétrons.

Camada | Nivel Subniveis |
K 1 1s NUmero méaximo de elétrons que cada tipo de
L 2 25 2p subnivel pode comportar: s%, p°, d* e
I\l\/: i j: 22 23 T Sequéncia de energia crescente: 1s 2s 2p 3s 3p
o) 5 Bs 5p 5d 5f 4s 3d 4p 5s 4d 5p 6s 4f 5d 6p 7s 5f 6d
(F; g ?2 op. od Exemplo: S (Z = 16): 1s® 2s* 2p° 3s* 3p* (2-8-6)

Representacdo esquematica dos orbitais presentes nos subniveiss,pde f | Exemplo de distribuicdo eletrénica

S D preenchimento do orbital: Enxofre (S, Z = 16)
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Formato dos orbitais s e p: nuvens eletrénicas
difusas com alta probabilidade de se encontrar
0 par de elétrons.

Px Py P,

Tabela 1: Localizacdo dos elétrons ~__ Onde ficam os elétrons? _
Orbitais atdmicos| Orbitais moleculares | Deslocalizados
Atomos livres / lons / Ligac@es idnicas X
LigagOes covalentes X X
LigacOes metélicas x X

LIGACOES E INTERACOES QUIMICAS FUNDAMENTAIS |

A eletrosfera de um atomo, para atingir uma condi¢do energética mais estavel, pode perder, ganhar ou
compartilhar elétrons com outros atomos, dependendo dos atomos presentes na vizinhanga e das condi¢Ges de
temperatura e pressdo. Desta forma, podem surgir diferentes tipos de ligagGes entre &tomos:

1) Ligac&o idnica: surge da interagéo eletrostatica entre fons. E uma ligagao forte que tende a formar estruturas
ordenadas no estado sélido (cristais).

2) Ligacdo metalica: surge do compartilhamento de elétrons por um grande grupo de atomos. A forca desta
ligagdo € moderada. Tende a formar estruturas ordenadas no estado solido (cristais).

3) Ligag&o covalente: surge do compartilhamento de elétrons entre pares de &tomos. E uma ligagdo muito forte
e de caréater direcional. Forma moléculas. As interacdes entre moléculas sdo forcas secundarias fracas.

4) Forcas secundarias: InteracGes de fraca intensidade de natureza eletrostatica que podem ser interatdmicas,
intermoleculares e intramoleculares. Tipos: Van der Waals, ponte de hidrogénio.

Tabela 2: Moléculas e cristais LigacOes fundamentais presentes
Arranjo Exemplos Covalentes| Metélicas | l6nicas | Forgas secundarias
Moléculas H,0, CO,, etanol, DNA % %
Cristais metalicos Fe, Au, Pt, Cu, Al, W %
Cristais i0nicos NaCl, KBr, AgCl, MgCl, %
Cristais covalentes Coiamante, Si x
Cristais moleculares Gelo, agucar, gelo seco X X

Atencdo: nos materiais e compostos reais, as ligagdes usualmente ndo sdo puramente iénicas, ou puramente covalentes, ou puramente metalicas. Elas
tém um dado caréter predominante.



ESTRUTURAS CRISTALINAS

A organizacdo de atomos ou de ions no cristal pode ser representada por estruturas ordenadas de esferas.
Numero de coordenacdo (NC): numero de esferas vizinhas a uma esfera central, ou nimero de ions de carga
oposta rodeando um ion central. Por exemplo:

Posigédo A: Posicéo B: Posicéo C:

. Plano cristalino:
Sistemas compactos: y y y
A maior compactacdo ‘ ‘
possivel com esferas
|guals corresponde a A_A X % 2
s 00080

Sistema Hexagonal Compacto (HC): NC = 12. Empilhamento A/B/A/B/A/B ...
Exemplos: Mg, Ti, Co. Deslizamento entre planos cristalinos é limitado - fragilidade.

Sistema Cubico de Face Centrada (CFC): NC = 12. Empilhamento de planos A/B/C/A/B/CIA/BIC ...
Exemplos: Al, Cu, Ag, Ni, Au, Fe (acima de 910 °C). Varias possibilidades de deslizamento = ductibilidade.

Proximas aulas - O tipo de ligagdo pode impor limites ao arranjo geométrico dos cristais:
Tabela 3 O que imp0e limites ao arranjo geométrico? Exemplos de NC
Cristais covalentes angulo entre os orbitais moleculares diamante: 4
Cristais moleculares angulo entre os orbitais moleculares gelo: 4 (moléculas)
Cristais ibnicos  |exigéncia de neutralidade, rela¢fes de atracéo e repulsdo,| CsCl:8/8 NaCl:6/6
diferencgas de dimens0es entre cations e anions ZnS:4/4  CaF,:8/4
Cristais metalicos ndo ha limitagbes Fecrc, MOuc: 12 Fecece: 8

ESTRUTURAS CRISTALINAS: METAIS

Célula unitéria: E a menor unidade que representa a ordenagéo do cristal. Sua repeti¢do no espaco gera o cristal.

Em sistemas cristalinos cubicos, a célula unitaria ¢ um cubo. O pardmetro de rede é a aresta do cubo (a).

Fator de empacotamento (FE): razdo entre o volume ocupado pelas esferas dentro da célula unitaria e o volume
da célula. Sendo r o raio da esfera e NA o nimero de esferas por célula, determine FE para um sistema cubico.

Densidade do cristal (p): razdo entre massa e volume da célula unitaria. Sendo MM a massa molar (g/mol) e N o
nimero de 4tomos por mol (Avogadro: 6,022x10 % 4tomos/mol), obtenha a expressao para p.

volume das esferas massa da célula

FE = = p (g/cm3) = =
volume da célula volume da célula

Sistema Cubico de Corpo Centrado (CCC) NC = 8. Ex: Fe (T <910 °C), Cr, V, Na, K, W, Cs.

Esferas se tocam na diagonal do

cubo: a = ﬂ

J3
FE =0,68
NA = 1 + 8x('/g) = 2 tomos.

diagonal do cubo = 4r

Sistema Cubico de Face Centrada (CFC) NC = 12. Ex: Al, Cu, Ag, Ni, Au, Fe (T > 910 °C), Ca.

Esferas se tocam na diagonal da

face: a= ﬂ
a V2
FE = 0,74
a NA = 6x(Y/,) + 8x(!/s) = 4 atomos.

diagonal da face = 4r
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ESTRUTURAS CRISTALINAS: IONS

Cristais ibnicos: A estrutura do cristal idnico depende das cargas dos cations e anions (o cristal deve ser
eletricamente neutro) e da relacdo entre 0s raios (Feasion/Fanion)- NO Cristal hd um balango entre atracéo e repulsdo.

Exemplos de estruturas cristalinas comuns para cristais idnicos:

Coordenacdo 8:8 > CsCl Coordenacao 6:6 > NaCl Coordenacdo 4:4 > ZnS

Ex: CsCl, CsBr, Csl. Ex: NaCl, KCI, AgBr, PbS, FeO.  EX: ZnSpienday (CFC), ZNSwurtzita) (HC).
0,732 < (rcétion/rénion) < 1100 01414 < (rcétion/rénion) < 01732 01225 < (rcétion/rénion) < 01414

Sistema cubico simples para o Sistema CFC para o cation e para  Sistema compacto (CFC ou HC) para
cation e para o anion. 0 anion. 0 céation e para o anion.

4:4 (CFC)

FORMAGCAO DE IONS

Energia de ionizacao (El) Afinidade eletrdnica (AE)

X = X' +e AH =+ EI (kJ/mol) X+e = X AH = — AE (kJ/mol)

Baixa El: cation formado mais facilmente Alta AE: Anion formado mais facilmente

Ex:Na — Na'+e AH = 496 kJ/mol Ex:Cl+e — CI AH = — 349 kJ/mol
Na" — Na** +e AH = 4560 kJ/mol Na+e — Na= AH= —53kJ/mol

Explicacéo dos valores de El e AE: efeito de blindagem

- A configuraco eletronica de gas nobre (subniveis completos na camada de valéncia: s? p®) ou de pseudo-gas
nobre (subniveis completos na camada de valéncia: s* p° d'°) aumenta a estabilidade do fon.

- Camadas externas com poucos elétrons estdo blindadas da atracdo pelo nucleo pelas camadas internas e
apresentem baixo valor de EI (cation formado mais facilmente).

Exemplo: Na — Na’ +e” i ®_. e

e Distribuicao eletrdnica: Na(Z = 11): 1s? 2s? 2p° 3s* P A F A
e Elétrons nas camadas: 2/8/ 1 EREEIRE |:> ¢ (e
e Camada de valéncia (3): 11p* + 10e = 1p* LN, Se S/ e
e Elétron fracamente ligado ao ndcleo. e S

e Raio do cation é muito menor que o raio do atomo. -
- Camadas externas completas tém forte atracéo pelo nicleo e apresentam alto valor de AE, quando ha vaZ|os

Exemplo: Cl +e — CI” . . o .
e Distribuicdo eletronica: CI(Z = 17): 1s° 2s” 2p° 3s° 3p° -: ‘!\ o : A
e Elétrons nas camadas: 2/8/7 ‘i iel v e E>- e v
e Camada de valéncia (3): 17p* + 10e = 7p° Lo, e LA e
e Elétrons fortemente ligados ao ntcleo e ha um vazio. o e e e g

L]
°

¢ Raio do anion € ligeiramente maior que o raio do atomo.
- Elétrons emparelhados em subnivel tipo d na camada externa tém normalmente baixa EI.

e et o o BT ) ) 2 R ]
Distribuicao eletronica: Fe*'(Z = 26): 1s® 2s? 2p° 3s? 3p° 3d° 3 I :> 3



LIGACAO IONICA

Forca da ligagdo ionica: de natureza eletrostatica. Alta energia de ligacao. Aplica-se a Lei
de Coulomb: F = forca, k = constante, d = distancia entre cargas e Q = carga. lons com alta

&)

. ; A . k9
densidade de carga (alta carga e raio pequeno) favorecem ligagdes mais fortes. Quanto Q -Q
maior a intensidade da forca, maior é a dureza e o ponto de fuséo. F=k- +d R
Cristal 6:6 | Carga | d (A) | Dureza Moh
LiF 1 2,0 3,3 Cristal 6:6 KF | KCI | KBr | KiI
MgO 2 2,1 6,5 T (°C) | 857 | 772 | 735 | 685
BaO 2 2,8 3,3

Propriedades importantes de materiais com ligacGes idnicas (minerais e ceramicas): Solidos duros e frageis com
altos pontos de fusdo e ebulicdo. Condutividade elétrica no estado liquido e em solucdo. Dureza média e alta.
Fragilidade alta (deslizamento entre planos cristalinos intensifica forgas de repulsao).

Fuga do caréter ibnico: Ligagdo idnica pode apresentar um carater covalente (compartilhamento de elétrons)
que aumenta a forca da ligacdo. Origem: polarizagdo (distor¢do) das nuvens eletrnicas de cations e anions.
Regras de Fajans: o carater covalente aumenta com 1) alta densidade de carga do cétion; 2) tamanho grande do
anion e alta carga do anion; 3) configuragdo eletronica distinta de gas nobre (s* p®).

LIGACAO METALICA / BANDAS DE ENERGIA / ELETRONS DESLOCALIZADOS

Propriedades dos metais: sélidos cristalinos com ponto de fusdo variavel; alta densidade; ductibilidade; dureza
baixa/moderada; alta condutividade elétrica, alta condutividade térmica; brilho metalico.

Ligacdo metélica: elétrons deslocalizados (livres) compartilnados por um grande grupo de atomos. Forca de
natureza eletrostatica entre os cations metalicos € o “mar de elétrons”.

Exemplo de compartilhamento de elétrons entre 2 &tomos de ferro (ilustrativo, pois cristal tem muitos &tomos):
Fe(Z = 26): 1s? 2s® 2p° 3s? 3p° 452 3d°

4
=) )]+ ()] =
8 14 8 14 14
2 2

O cristal de ferro é composto por cations Fe" e elétrons deslocalizados. As camadas da eletrosfera do ferro, a
partir de 4, sofrem recobrimento (sobreposi¢do), dando origem a Orbitas compartilhadas pelos &tomos do cristal.

Distribuicdo de elétrons nas camadas: 2 —8 — 14 — 2

Formagdo das bandas de energia 4s (banda de valéncia, ocupada) e 4p (banda de condugdo, vazia) no ferro:

S 4 @ 4 A
g g .
% % DN P
4 DO mais
s RN ST O stomos/) 45
4 '
. 4 4
Fe Fe Fe Fe Fe “Feg” cristal
1,00 g de ferro > 0,0179 mol de 4tomos - 1,08x10% 4tomos = 2,16 x10% elétrons livres
Bandas de energia em materiais isolantes elétricos e
semicondutores: ha uma diferenca de energia entre as bandas de  .g } banda de
valéncia e de condugfo (banda proibida). Nos semicondutores, & coneugao

como Si, 0 uso de dopantes, como Al e P, introduzem niveis de
energia na banda proibida, modificando a condutividade elétrica e
permitindo a criacdo de elementos de microeletronica. O aumento
de temperatura melhora a condutividade elétrica dos
semicondutores, pois promove elétrons para a banda de conducéo.

% banda de
valéncia

semicondutor

condutor isolante
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| LIGACAO COVALENTE / ORBITAIS MOLECULARES

Caracterizada pelo compartilhamento de elétrons por um par de &tomos através da formacdo de orbitais
moleculares. E uma ligagdo muito forte e direcional, criando moléculas. As interacOes eletrostaticas entre

moléculas séo de fraca intensidade (assunto da Aula 4).
Orbitais moleculares (OM) sdo formados pela sobreposicéo 2) - - . D + energia

(recobrimento) entre orbitais atdmicos (AO). O orbital

- : : OM  OM*
molecular antiligante (OM*), de maior energia, permanece
vazio. a) Esquema da formagéo de uma ligago covalente, b)  b) . D - D + energia
Ligacdo covalente “dativa”. OA OM OM*

Ligacdes tipo Sigma (o): recobrimento frontal entre orbitais atbmicos s e/ou p.
Ligacédo tipo Pi (r): recobrimento Iateral entre orbltals p paralelos. Sempre acompanha .

s o5* H + H

QQ*@—

Diferentes formas de representar a formagao da molécula H,

H—H

. o

ORN O

_—

- I:] + energia
energia A
sl
H H, H
Exemplo de formacdo de molécula: S + 2H — H,S
Enxofre (S Z =16): Hidrogénio (H, Z = 1): H

S+ 2H —b
] BT £ F d_n
52 252 352 3p* 1st
Formacao de uma ligacdo S—H: Geometria dos orbitais:
energia o T @
S:3p 1 —I— 1st
/"ll ,f'/ll Y
H:ls 1 -]— 4 \@
e
s S-H H PE Py P 1st
energia o energia
Ordem de ligagdo OL = (E,-En ) / 2 20 L -f— +
— elétrons ligantes T+ 4— ‘H‘ 4_ ++ 2 H+ 4~-H— -H—-H_ ++
EA, - elétrons antiligantes “H- -H“ _H_
s+ o 251 4 R
o S
" A 4
Olo, = 1s 4 —H— /j::—H— 1s | _H_ ;;;_H_
N N, N o 0, o



HIBRIDIZACAO DE ORBITAIS ATOMICOS

Como explicar moléculas com angulos de ligacdo diferentes de 90°? R: Formac&o de orbitais atdmicos hibridos.

Possibilidades de hibridizacdo entre orbitais s e p na camada de valéncia: sp®, sp? e sp. O estado hibridizado
tem energia mais alta, sendo uma etapa intermediaria na formagédo da ligagdo covalente. Orbitais hibridos: 1)
tém disposicdo espacial simétrica, 2) fazem ligacdo ¢ com orbitais hibridos, s ou p, 3) podem acomodar pares
de elétrons. Os orbitais p ndo hibridizados podem fazer ligacdes tipo .

180°

120°

X

sp by P,

s P Py P,

Exemplos:

Agua (H,0): geometria angular com angulo de 105°. Oxigénio hibridizado sp®, fazendo duas ligacdes Os-sp3
com os dtomos de hidrogénio. Ha dois orbitais hibridos ocupados por pares de elétrons.

Aménia (NH;): geometria trigonal piramidal com ligagSes em angulo de 108°. Nitrogénio hibridizado sp®,
fazendo trés ligagOes os.s;3 cOM 0s atomos de hidrogénio. Ha um orbital hibrido ocupado por um par de elétrons.

Trifluoreto de boro (BF;): geometria trigonal planar (angulo de 120°). Boro hibridizado sp? fazendo trés
ligagOes G,.5p, cOm 0s atomos de fltor. Orbital 2p, do boro desocupado.

Hidreto de berilio (BeH,)): geometria linear (angulo de 180°). Berilio hibridizado sp, fazendo duas ligagbes
Gs.sp COM 0S atomos de hidrogénio. Orbitais 2p, e 2p, do berilio desocupados.

Hibridizacdes do carbono:

sp® (ligacdo simples entre carbonos) sp® (ligacdo dupla entre carbonos)
H H s
s-sp3 H H —
109,5° | 10050 C—H ¢ H
H—C— C—H 120° C —= C 120° Gy
| | Osp3 / N c—c
H H c—¢ H H n
sp (ligacdo tripla entre carbonos) sp (par de ligacGes duplas entre carbonos)
O,
180°  180° coE | H N H c ~¥H
H—C=C—H CGSipC 120 C—C—2¢C 120° _—
TT H H C - C
Carbono sp? d origem & isomeria /H
geométrica CIS/TRANS. Os isdbmeros tém /C — C 7+ /C = C
propriedades diferentes. H \H H

CIS TRANS




MOMENTO DE DIPOLO ELETRICO

Eletronegatividade: poder do atomo na molécula atrair elétrons para si. Eletronegatividade de A
. . . . . 1 2 3 4

Polarizacdo: a diferenca de eletronegatividade entre &atomos distorce 1
(polariza) a nuvem eletrénica da molécula. Seo cent_ro de carga positiva ficar  metalica ionica| M
separado do centro de carga negativa, forma-se um dipolo elétrico. L 5
F Ligagao §
. N AB =
HZcl H S| B Lu=0 =
u H F/ ™~ = &
u\ H 3 i

/ 0—C=—o0 covalente
H—O u=0 4

Momento de dipolo elétrico: definido como p = z-e-d, onde z é o nimero de cargas deslocadas, e = 1,602-10
C é a carga elétrica de um elétron e d é a distancia que separa as cargas (metros). Unidade: 1 Debye = 3,336
.107*° C-m. Pode ser obtido experimentalmente analisando o comportamento sob um campo elétrico.

Caréter idnico de uma ligagdo covalente: definido cOmMO Lrear / Misnico, ONAE Wisnico € 0 Momento de dipolo elétrico
calculado assumindo ligagdo 100% ibnica (transferéncia dos elétrons compartilhados).

Exemplo de calculo de carater idnico: Localizacdo dos centros de carga:
Fluoreto de hidrogénio (HF). Distancia entre nucleos: | 9a/10 | /10|
a=291,71 pm. Momento de dipolo: peq = 1,91 Debye. | | |
Monico = 2-€-2= 1 - 1,602-10 - 91,71.10% = . —
=1,47-10® C-m = 4,40 Debye 7
' ’ centro de
Hreat / Wisnico = 43% carga positiva A
Hreal Hisnico : '
—_— — o =
ol d="?
0— 2?8
H L F ]
: centro de /A
Coa : carga negativa
<> Ureat = Z2-€-d > d = 3,98 pm (z = 10 elétrons)

FORCAS SECUNDARIAS

1) Forgas de Van der Waals: forcas de natureza eletrostatica de fraca intensidade e de carater ndo direcional.
S&@o facilmente vencidas pelo aumento de temperatura. Podem ser intermoleculares, intramoleculares,
interatbmicas e também entre moléculas/atomos e ions. Sdo compostas por trés componentes:

a) Forca de orientacdo de Keeson: interagdo ion x dipolo ou dipolo x dipolo. Pdlos positivos e negativos de
moléculas polares e/ou ions se orientam de forma conveniente no espaco. Exemplos: mistura entre H,O e
NHs, NaCl dissolvido em agua.

b) Forca de inducdo de Debye: ion ou dipolo x dipolo induzido. Molécula polar ou ion induz dipolo em atomo
ou molécula apolar (polarizagéo), causando o surgimento de forca de atracéo eletrostatica. Exemplo: Oy €
Ny dissolvidos em H,Oy.

¢) Forca de dispersdo de London: dipolo instantdneo x dipolo induzido. Dipolos instantaneos, originados da
agitacdo na nuvem eletronica, induzem dipolos nos atomos ou moléculas vizinhas (polariza¢do). Nuvens
eletrénicas mais difusas sdo mais facilmente polarizaveis, proporcionando maiores pontos de fuséo e
ebulicdo. De forma geral, é a mais importante das contribuicdes das forcas de Van der Waals. Exemplos:
plasticos, gases nobres liquefeitos.

2) Ponte de Hidrogénio: ligacdes secundérias entre moléculas envolvendo um atomo de hidrogénio ligado a
um elemento de alta eletronegatividade (F, O, N) e um par de elétrons isolados pertencente a outro atomo. As
pontes de hidrogénio elevam pontos de fusdo e de ebuli¢do. A intensidade da forca é maior do que a esperada
para uma simples interacdo entre dipolos. Por exemplo, se as moléculas de agua se ligassem apenas por forcas
de van der Waals, seu ponto de ebuli¢do seria de cerca de —100 °C. A molécula da &gua forma pontes de
hidrogénio como doadora e como receptora.




