Profe, Dra, Patricia Bulegon Brondani (@patyqme)

De Orbitais Atomicos a Orbitais Moleculares:

Explicando Ligacoes Quimicas e Polaridade

As ligac¢bes quimicas podem ser explicadas por alguns modelos. Em
quimica orgéanica, o usual é a utilizacdo da chamada Teoria dos Orbitais
Moleculares (TOM), pois esse modelo explica, de maneira mais eficiente, a
maioria das propriedades exibidas por compostos organicos. Para
entender como as LigacOes Quimicas sdo formadas a partir dos Orbitais
Moleculares (OMs), uma revisdo de alguns conceitos sobre Orbitais

Atdmicos (OAs) e elétrons nos orbitais se faz necessaria.

1. Sobre elétrons e Orbitais Atomicos (0As): Uma pequena revisao
Deve-se iniciar lembrando que o elétron possui dualidade particula-
onda e que ndo se pode saber, com exatiddo, seu momento e sua localizag¢ao
(Principio da Incerteza de Heisenberg).
No entanto, a Equagao de Schrodinger tem como solugio a regiao

mais provavel de encontrar o elétron e pode ser utilizada para obtencgao

de algumas informagcoes.
Equacao de Schrodinger (para 1 elétron)

d?¥Y + d?Y + dRY + 8n*rm (F- MY =0
dx? dy® dzR AR

m=1massa
E=Energia total do sistema
V= Energia potencial
h=Constante de Plank
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Y = Expressa a raiz quadrada da densidade de probabilidade de encontrar
um elétron em qualquer posicdo definida pelas coordenadas X, y € z, onde

a origem é o nucleo.

As solugOes para esse tipo de equagao sao equagdes simples que
podem ser expressas em graficos. Esses graficos sado figuras
tridimensionais que mostram a densidade eletrbnica e sao chamados
orbitais ou nuvens eletronicas. Infelizmente, esses graficos sdo uma
aproximacao e nao a solugao exata.

Sendo assim, Orbital ou Nuvem Eletronica é a regidao de maior
probabilidade de encontrar o elétron. Pode-se, ainda, dizer que:

- Existem orbitais de diferentes formas e energias;
- Somente algumas energias sdo permitidas;
- Somente algumas transicdes eletrdonicas sdo permitidas;

- Os elétrons nos orbitais podem ser definidos por 4 numeros quanticos:

1.1. Numero Quantico Principal ()

Diferentes valores para n dividem os orbitais em grupos de energia
similar, chamados camadas. Cada camada pode abrigar uma quantidade
diferente de elétrons. A primeira camada pode abrigar somente 2 elétrons
no total.

1.2. Namero Quantico Momento Angular (/)

O numero quantico ¢ determina o momento angular do elétron no
orbital, ou seja, o formato da nuvem eletronica (o0 elétron se move nessa
nuvem). Cada valor de ¢ representa uma letra s, p, d ou fe essas letras
representam um formato.

Os valores que ¢ pode assumir dependem do valor de n e vao de zero
a trés. Quando n for um (primeira camada), £ pode ser somente zero. Isso
quer dizer que, nessa camada, somente orbital de formato s pode ser
observado. Quando nfor dois, £ pode ser zero ou um e dois formatos podem

ser observados, s ou p. Quando n for trés, £ pode ser zero, um ou dois e
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podem ser observados trés formatos, s, p ou d. A partir da quarta camada,
ou seja, para nigual a quatro ou mais, todos os formatos de orbitais podem

ser observados, s, p, d ou f.

Valor de n 1 2 3 4
Possiveis valores de ¢ 0 0,1 0,1,2 0,1,2,3
Nome 1s 2s, {p 3s, 3p, 3d 4s, 4p, 44, 4f

1.3. Namero Quantico Magnético ()

O numero quantico magnético determina a orientacdo espacial da
nuvem eletrénica. Esse numero quantico depende diretamente do formato
da nuvem, ou seja, my depende do valor de ¢. Portanto, m,variade-{fa+{e

esses valores mostram a direg¢do do orbital ao longo dos eixos X, y ou Z.

Valores de n 1 2 2
Valores de ¢ 0 (0] 1
Nome 1s s 2p
Possiveis valores de my 0 0 +1,0,-1
Nome 1s s 2Dx, &Py, &Pz

Quando ¢ = 0 (formato s), m, pode ser somente zero. Isso quer dizer
que existe somente um tipo de orbital s, pois por ser uma esfera tem
somente uma, orientacao possivel ao longo dos eixos X,y € z. Quando £ =1,
my pode ter trés valores, +1, 0 ou -1. Ou seja, existem trés tipos de orbitais
P, dependendo da orientagao ao longo dos eixos x, y ou z. Para ¢ = 8, mypode
assumir cinco valores e, portanto, existem cinco tipos de orbitais d. Por
fim, quando ¢ = 3, m, pode assumir sete valores e existemn sete tipos de
orbitais f.

Combinando os valores de ¢ e my, os orbitais podem ser desenhados

nos seguintes formatos e orientacgoes:

Orbital s +
- 4.7 h
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Orbitais d

dy2.y2 dyy dyz

Orbitais £

- o

1.4. Numero Quantico Spin (iny).

O quarto numero quantico diz respeito ao elétron e representa o
momento angular do elétron girando em torno de seu proéprio eixo. A
magnitude do numero quantico spin é constante, mas pode assumir duas
orientagoes: +1/2 ou-1/2.

Cada orbital pode acomodar, no maximo, dois elétrons. Isso somente
ocorre quando estes tiverem spins opostos (+1/2 e -1/2). A regra que
descreve o numero maximo de elétrons e o estado de spin é conhecida como
Principio da Exclusao de Pauli.

Levando em conta os numeros quanticos, para o Hidrogénio (1s!)
temos que:

- 1 indica n, ou seja, a camada em que o orbital contendo o elétron esta;
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- s refere-se a {, ou seja, o formato da nuvem onde o elétron se move;

- 1s define o nome do orbital;

- O numero 1 sobrescrito apdés o s indica que ha somente um elétron no
referido orbital.

Portanto, usando n e £, os orbitais podem ser rotulados em 1s, 2s, 2p,
38, 3p e assim por diante. Sempre lembrando que £ somente assume valores
inteiros.

Para o 4tomo de Hidrogénio ou para ions com somente 1 elétron (He*
ou Li?*), o orbital s tem a mesma energia que o orbital 2p e os orbitais 3s,
3p e 3d tém a mesma energia entre si. Orbitais com a mesma energia sao
chamados de DEGENERADOS.

Em atomos com mais de um elétron, os orbitais s e 2p tém energias
diferentes (e 3s, 3p e 3d também), pois, nesse caso, ha REPULSAO
eletronica causada pela presenca de mais de um elétron em pelo menos um
dos orbitais. Em atomos com mais de um elétron, a energia nao depende
somente de n, mas também de £. Isso quer dizer que orbitais de formatos
diferentes, apesar de estarem na mesma camada, possuem energias

diferentes.

1.5. Nos e fases de orbitais

Apobs a revisdo das principais caracteristicas dos orbitais atdomicos
(OAs) e dos elétrons nos orbitais, € possivel comparar seus formatos e
tamanhos. Na maioria dos conceitos vistos em um curso de Quimica
Organica basica, o conhecimento dos orbitais s e p s40 0s mais importantes.
Sendo assim, a discussao a seguir serd baseada nesses dois tipos de
orbitais.

A figura abaixo representa os orbitais esféricos 1s, s e 3s. O nucleo
atémico pode ser observado ao centro. Também pode ser observado um

aumento no tamanho do orbital, conforme o aumento de n.
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Nucleo
~
&
Diagrama esquematico  Diagrama esquematico Diagrama esquematico
do orbital 1s do orbital 2s do orbital 3s
Pode-se, ainda, expressar a probabilidade de encontrar os elétrons
através de graficos de densidade, supondo que pudéssemos ver exatamente
onde o elétron estd em um dado tempo e, sendo assim, marcar seu lugar. Se
noés olhassemos de novo, um pouco depois, o elétron estaria em um lugar
diferente e, entdo, poderiamos marcar outro ponto. Eventualmente, se
marcassemos pontos suficientes, terminariamos com uma figura como a
representada abaixo. Agora, a densidade dos pontos € uma indicag¢ao da
probabilidade de encontrar o elétron neste dado espag¢o. Quanto mais
densa, ou mais escura € a area, maior € a probabilidade de encontrar o
elétron.
Na figura abaixo, as partes brancas sao os chamados nos, ou se€ja,
regides sem probabilidade de encontrar um elétron. As partes em azul ou

vermelho sdo0 as regides onde os elétrons podem ser encontrados e as cores

diferentes significam fases diferentes.

Orbital 1s Orbital s Orbital 3s
Pelo grafico acima, percebe-se que o orbital s, como o orbital 1s, é
esférico. Porém, existem duas diferencas entre eles. O orbital 2s é maior,
entdo, um elétron em um orbital 2s tem maior probabilidade de ser
encontrado mais distante do nucleo do que em um orbital 1s. A outra
diferencga é que o orbital 2s tem uma regido onde néo existe densidade
eletronica nenhuma (parte branca entre a parte azul e a vermelha),

enquanto no orbital 1s isso ndo ocorre. Essa regiao € chamada superficie
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nodal. Nesse caso, a regido tem proporc¢ao radial e, por isso, &€ chamada de

no radial ou esférico. O orbital 2s tem um nod radial.

6 ou superficie nodal: regido onde nao ha probabilidade de encontrar
elétrons. O naumero de nés em um orbital é n-1, onde n = namero

quantico principal.

Portanto, o orbital 1s é esférico, simétrico e ndo tem nds, enquanto o
orbital s tem um noé radial (z-1, ou seja, 2-1=1 nod). Pode-se, ainda,
observar o orbital 3s, que & maior que 0 s e tem dois nés radiais (22-1, ou
seja 3-1=2 nds). Todos sédo esfericamente simétricos.

Para um orbital do tipo 2p, o grafico de densidade/probabilidade nao
€ mais esfericamente simétrico. Agora, o orbital tem uma orientacdo no
espaco e tem dois lobos. Além disso, existe uma regidao sem densidade
eletronica que estd entre os dois lobos (parte branca) e & uma superficie
nodal. Dessa vez, o n6 € um plano entre os dois lobos € € chamado de plano
nodal.

Orbital 2px Orbital 2py

Grafico de densidade
para o orbital p

Orbital 2pz

Para facilitar a representacido do formato dos orbitais, os quimicos
utilizamn somente o contorno das formas. Com isso, os orbitais s séo
representados por uma esfera e os orbitais p com um formato lobular,

conforme pode ser observado abaixo.
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0. 4

Orbital s gpital p

Além disso, como ondas, os orbitais tém fases diferentes e, depois de
cada nod, a fase muda. Em ondas normais, as fases sdo chamadas de
negativa, e positiva. Ja em quimica, negativo e positivo podem ser
confundidos com cargas. Por isso, utilizam-se cores diferentes ou
preenchimentos diferentes nos desenhos representativos dos orbitais. Na
figura abaixo, observa-se a representac¢ao de um orbital p com um lobo em
cinza e outro em branco, indicando as fases diferentes. Entre os lobos,
observa-se um no e, apds o nd, a cor do lobo muda para indicar mudancga de

fase.

1.6. Diagrama de Orbitais Atomicos

Para, descrever os elétrons presentes nos correspondentes orbitais
de um atomo, utilizam-se os Diagramas de Energia de Orbitais Atomicos.
Os orbitais sdo representados por tracos e os elétrons por setas, em uma
representacao qualitativa. Representam-se os orbitais de menor energia
mais abaixo no diagrama e, conforme o aumento de energia, mais acima.

O diagrama, a seguir representa os orbitais atdbmicos do atomo de
Hidrogénio. Como comentando anteriormente, por conter somente um
elétron e, portanto, ndo apresentar repulsao eletrénica, os orbitais vazios
2s e 0s trés orbitais 2p, possuem a mesma energia (0 Mesmo ocorre para
He!l* e Li?*, ions contendo somente um elétron). Para espécies com dois ou
mais elétrons, ocorre a diferenciac¢ao de energia dentro da mesma camada,

para orbitais de formatos diferentes.
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Orbitais de menor energia na base
e orbitais mais energéticos no topo

A

I 2 Para o Hidrogénio (que contém somente 1 elétron)
_ —_— — o orbital 2s e os orbitais 2p sdo degenerados

2s 2px 2py 2pz

r -------- » Flecha com ponta pela metade indicando
1 elétron no orbital 1s

Variacgdo de energia

1s

Diagrama de Energia de Orbitais Atomicos
para o atomo de Hidrogénio
(namero atomico =1)

Para dois elétrons no mesmo orbital, representam-se duas flechas
em sentidos opostos, indicando valores de spins opostos. Completam-se os
orbitais de menor energia primeiro, respeitando-se o0 numero maximo de
dois elétrons por orbital (conforme a Regra de Exclusdo de Pauli). A
distribui¢cdo dos elétrons nos Orbitais Atdmicos (OAs) para o atomo de
Boro, que possui numero atdmico 5, pode ser observada abaixo. Nesse caso,
o orbital 1s estd completamente preenchido, com dois elétrons de spins
opostos. O mesmo ocorre com o orbital s. O quinto elétron é colocado em

um dos trés orbitais degenerados p, gerando um orbital p semipreenchido.

A
r ... Orbitais p degenerados entre si, mas com

-a - - energia diferente do orbital 2s
b 2px 2py 2pz
s
o
3 il
L)
3 -
.g' 2s
> il
ALl - Duas flechas com sentidos opostos representando
] dois elétrons com spins opostos.
s

Diagrama de Energia de Orbitais Atomicos
para o atomo de Boro
(niamero atomico = 5)

Para atomos com mais elétrons, preenche-se todos os orbitais 2p
degenerados (até todos ficarem semipreenchidos), evitando-se a repulsdo
eletronica em um mesmo orbital (Regra de Hund). Como estdo em orbitais

p diferentes, esses dois elétrons podem possuir o mesmo valor de spin. Esse
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cenario pode ser observado no diagrama de orbitais atémicos para o &tomo

de Carbono, cujo numero atdmico é seis.

A
r r ..-¥ 0O sexto elétron fica no orbital py para

.“% - - evitar repulsio eletrénica no mesmo orbital
H 2px 2py 2pz
=]
(3]
: {}
° AL
3
i 2s
g
> i

1s

Diagrama de Energia de Orbitais Atomicos
para o atomo de Carbono
(nimero atomico = 6)

Apbs todos os orbitais 2p estarem semipreenchidos, inicia-se o
pareamento dos elétrons, como pode ser observado para o diagrama do
atomo de Oxigénio.

A —
3s

o J r Apbs todos os orbitais degenerados possuirem 1
'§:° _r _L T elétron, inicia-se o emparelhamento.
g O proximo orbital tem energia muito maior e s6
:: 2px 2py 2pz pecebera elétrons quando os orbitais 2p estiverem preenchidos.
°
o { f
]
O —
k]
§ 2s
P
1s

Diagrama de Energia de Orbitais Atomicos
para o atomo de Oxigénio
(nimero atomico = 8)

2. Orbitais Moleculares (OM)

Apb6s uma pequena revisdo sobre os conceitos inerentes a orbitais
atdmicos, os orbitais moleculares, ou seja, orbitais das moléculas, podem
ser trazidos & tona. A teoria que utiliza orbitais moleculares (TOM)

constitui uma alternativa para explicar a formacao das ligacdes quimicas.
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Considera-se que os orbitais atdomicos (OAs) do nivel de valéncia dos
atomos deixam de existir quando uma ligacao quimica se forma. Os orbitais
atdmicos sdo substituidos por um novo conjunto de niveis energéticos, que
correspondem &s novas distribui¢cdes da nuvem eletronica (densidade de
probabilidade), chamados Orbitais Moleculares (OMs). Os OAs combinam-
se como ondas, em fase ou fora de fase. A combinac¢do de um determinado
namero de OAS gera o mesmo niumero de OMs.

Na combinacgdo fora de fase (ou destrutiva), forma-se um OM cujo
formato contém um plano nodal entre os nucleos. Portanto, se elétrons
forem colocados nesse orbital, ndo havera densidade eletronica entre os
dois nucleos. Se contiver elétrons, o OM formado por sobreposicao fora de
fase alocara esses elétrons nas regides externas ao nucleo, pois entre os
nucleos existe um noé.

Em uma combinacgcdo em fase (construtiva), se o orbital molecular
derivado contiver elétrons, eles estardao entre os nuacleos, pois nao ha nés.
Os dois nucleos dos atomos se repelem, mas a densidade de elétrons entre
eles ajuda a manté-los unidos.

Entédo, dizemos que a combinacdo em fase da origem a Orbitais
Moleculares Ligantes. Os elétrons podem, agora, ser compartilhados
entre os nucleos e isso diminui a energia quando comparamos o OM ligante
formado ao orbital atémico de origem. O OM ligante é a proépria ligacao
quimica,!

Porém, elétrons presentes em orbitais derivados de combinagao
fora de fase ndo ajudam a manter os nucleos juntos e, na verdade, até
dificultam a ligacao. Quando esse orbital é ocupado, os elétrons podem ser
encontrados em qualquer lugar, menos entre os nucleos. Isso significa que
os dois nucleos estao mais expostos e se repelem. Esses orbitais sao
conhecidos como Orbitais Moleculares Antiligantes e tém maior energia

do que os orbitais atémicos originais.
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Plano nodal

Fora de fase C> : Q Maior gnergia que os orbitais
- . atémicos que o originaram

Dois orbitais atémicos 1s
em combinagao fora de fase.

Em fase Merior.energla, que os orbitais
- atomicos que o originaram

Dois orbitais atémicos 1s
em combinagao em fase.

2.1. Orbitais Moleculares Homonucleares Diatomicos

Os OM homonucleares diatdbmicos sdo formados quando dois atomos
iguais se unem em uma molécula diatémica.

Por exemplo, na molécula de Hg, ocorre combinacao de dois OAs do
tipo 1s, levando a formagao de dois OMs (um ligante, de menor energia que
os OAS originais, e um antiligante, de maior energia). O preenchimento dos
orbitais segue a, ordem de menor para maior energia. Portanto, o OM ligante
recebe os dois elétrons, formando a ligagdo H-H.

Orbital Antiligante
(vazio)
Energia A e 9

Combinagao
fora de fase

O4L L6

OA1s OAis

1 Combinagao
em fase

D

Orbital Molecular Ligante
(preenchido)

Diagrama de orbitais moleculares
para a molécula de Hidrogénio

Quando um elétron é promovido do OM ligante para o OM antiligante,
ocorre o0 cancelamento de um elétron do OM ligante, gerando quebra de

ligacao.
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No exemplo abaixo, pode-se observar os atomos de Hidrogénio sendo
separados e cada atomo ficando com seu elétron (quebra homolitica de
ligacdo quimica). Para que isso acontega, energia deve ser fornecida ao
sistema.

Orbital Antiligante

{

Energia

4 energia necessaria para promover 4
o elétron e
quebrar a ligagdo H-H

OA1is OA s

{

Orbital Molecular Ligante

Para a molécula de Hidrogénio, ha uma grande diferenca de energia
entre OM antiligante e ligante e, por isso, é dificil de acontecer a quebra da
ligacdo. No entanto, para a molécula de Brg, a diferenca & pequena e a
quebra pode ocorrer, por exemplo, através da aplicacédo de luz UV.

O calculo da ordem de ligacdo de uma molécula leva ao numero de

ligacdes presentes entre os atomos e pode ser calculado a partir dos OMs:
Ordem de Ligacao = (n° elétrons OM ligante) - (n° elétrons OM antiligante)
2

Logo, a ordem de ligacao para Hz é:
OL(H:) = 2-0/2 = 1 , ou seja, uma ligagcdo simples entre os atomos,

formando Ha.
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Para a hipbtese de dois &tomos de HéElio interagirem, temos:
Orbital Antiligante

Energia A ﬂ

OA s OA s

f

Orbital Molecular Ligante

Molécula hipotética resultante da combinagao
entre os OAs de dois atomos de Hélio

Ao calcular a ordem de ligagao, observa-se que: OL (Hez) = 2-3/2 =
0, ou seja, néo ha ligacao efetiva unindo os atomos e a molécula de Heg néao
existe.

Portanto, os atomos de Hidrogénio estdo unidos por 1 ligagao e a
molécula de Hy existe. Ja a molécula de Hez ndo existe, pois néao ha ligacgao
efetiva, entre os atomos de Hélio (os dois elétrons no OM antiligante

cancelam os elétrons no OM ligante).

2.2. Simetria dos orbitais moleculares e tipo de ligagcoes

Outro aspecto a ser observado nos OMs é sua simetria. Quando
orbitais s se combinam, essa combinacdo forma OMs com a chamada
simetria sigma (o), ou seja, as duas metades dos orbitais formados séo
iguais. Isso quer dizer que, se o8 orbitais forem girados ao redor do eixo
internuclear (figura abaixo), permanecem iguais. Esse tipo de simetria s6
ocorre quando os OAs se sobrepdoem de maneira frontal. Como OAs do tipo
s sdo esferas, eles s6 podem se sobrepor frontalmente, ou seja, orbitais s

podem somente formar ligagoes sigma.
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Pode-se girar em torno do eixo
o* = - C sem mudar os OMs

p @ C Possuem simetria,
chamada de simetria sigma (o)

*Observacao: pode-se abreviar o orbital molecular sigma antiligante por OMo *
(sigma, com o asterisco) e o orbital molecular sigma ligante por OMo (sigma sem o
asterisco). Os orbitais sigma formam a ligacdo o. O mesmo vale para as ligacdes m,

formadas por orbitais n (pi): OM n*, para antiligante e OM =, para ligante.

Os orbitais p podem ser combinados de duas maneiras,
frontalmente ou lateralmente. Com isso, originam ligacées com simetria

sigma (o) ou com simetria pi (r). Portanto, os orbitais p podem originar
ligacdes o e ligagdes m, conforme as figuras abaixo.

Plano nodal

OA2p OA2p '
—

Dt :
OCD O = O=ic@C - simewiac
Combinagéao frontal, fora de fase .

(lobo cinza sobrepondo com lobo branco) OM 2po*

OA2p OA2p
—

5D GO b oo S

Combinagdo frontal, em fase

(lobo cinza sobrepondo com lobo cinza,) OM 2po
A2 OA2
OA2p P Planol nodal
E Sem simetria, se
|:> : b C girar muda a fase
Combinacao lateral, fora de fase oM '2 pr*
(lobo cinza sobrepondo com lobo branco)
OA2p OA2p
— > e
Sem simetria, se
|:> : * C girar muda a fase
Combinacao lateral, em fase OM 2pr

(lobo cinza sobrepondo com lobo cinza e
lobo branco sobrepondo com lobo branco)

Por serem mutualmente perpendiculares entre si (estdo a 90° um do

outro), quando um dos orbitais p sobrepdem-se frontalmente com outro

https://patygme.paginas.ufsc.br/
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orbital de outro atomo, os outros dois orbitais p podem somente realizar
sobreposicao lateral. Isso resulta na possibilidade de formacédo de um OMo
e um OM o* (sobreposi¢do frontal entre dois OAS de dois atomos), além de
dois OMn e dois OMn* (sobreposi¢do lateral). Os dois orbitais OMn s&o

degenerados entre si, agssim como os dois OMm*.

Sobreposig¢édo frontal de um
dos orbitais p de cada atomo
(orbital p azul de cada 4tomo)
» *Nessa figura s6 estdo sendo
K mostradas sobreposi¢oes
em fase (lobo vermelho inteiro
com lobo vermelho inteiro, por exemplo).
No entanto, deve-se ter em mente
que 0 IesImo ocorre para as sobreposi¢oes fora
de fase e que para cada sobreposi¢ao
em fase (formando OM ligante), uma
sobreposicao fora de fase ocorre
(formando OM antiligante).

Yy
As demais sobreposig¢des (dos dois outros obitais atémicos p
de cada atomo, nesse caso vermelho e cinza) s6 podem ser
laterais devido a simetria. Os orbitais p ficam a 90°
um do outro em um mesmo atomo.

Na maioria dos casos, a sobreposicao frontal € mais eficiente e tem
menor energia do que a sobreposicdo lateral. Sendo assim, é mais facil
romper uma ligagdo n do que uma ligacao o. Isso pode ser observado no
diagrama de OMs genérico abaixo, onde a diferenca de energia entre OMo
e OMo* é maior do que a diferenca entre OMn e OMn*. Dessa maneira,
excitar um elétron do OMo para o OMoc* custara mais energia ao sistema,
sendo mais dificil.

O diagrama abaixo mostra a sobreposi¢do entre os OAs da camada de
valéncia de dois atomos iguais. Os orbitais 2s se sobrepdem em fase,
gerando OMo, e fora de fase, gerando OMo *.

Ja os orbitais 2p (2px, py e pz) de cada atomo podem se sobrepor
frontal e lateralmente. Um deles, por exemplo, 0 2px, Se sobrepode
frontalmente, originando OMo e OMo *. Os outros dois orbitais p de cada
atomo, por exemplo, 2py e 2pz, se sobrepdem lateralmente, originando
OM~= e OMn*. A diferenca de energia entre OMo e OMoc* € maior do que a

diferenca entre OMn e OMn*. Para quebrar uma ligacdo sigma, precisa-se
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de energia suficiente para excitar elétrons de OMoc a OMao *. IsSo sera mais

dificil do que excitar de OMn a, OMm *.

OMos Derivado de sobreposigao frontal
J— O* fora de fase de um OA 2p

Energia

2 OMx* degenerados Derivado de sobreposicéo lateral
fora de fase de dois OA 2p

S30A2p __ __ 3 0A 2p
degenerados degenerados

2 OMx degenerados Derivado de sobreposigéo lateral
em fase de dois OA 2p

— OMo Derivado de sobreposi¢éo frontal
em fase de um OA 2p

N
— OMo+ Derivado de sobreposigéo frontal
fora de fase de um OA 2s

OA2s OA2s Orbitais s se sobrepdem

— OMo Derivado de sobreposi¢éo frontal apenas frontalmente gerando OM o

em fase de um OA 2s

S
Quando se desenha os diagramas de orbitais moleculares deve-se
levar em consideracgao o fato apresentado e, geralmente, teremos a ordem

de energia mostrada na figura acima, ou seja, OMo seguido de OMn, depois

OMrn* e, por fim, OMo *.

Uma pequena excegdo desse cenario ocorre para as moléculas
diatdmicas homonucleares formadas pelos primeiros elementos do
segundo periodo da tabela periddica (Lis, Beg, Bs, C2 € N2). Nesse caso, as
diferencas de energia entre os orbitais atdmicos 25 e 2p sdo menores e, por
isso, ocorrem interferéncias mutuas de uns sobre os outros. Assim, cada
orbital molecular formado recebe influéncias simultaneas dos orbitais 2se
2p (ou seja, uma contribui¢cdo de s em p que a simplificagdo do modelo ndo
mostra), o que provoca mudang¢as nos niveis de energia dos orbitais
moleculares. Nesse caso, e somente nesse caso, hd uma inversdo de
energia.

Para melhor ilustrar a diferenca de casos regulares para os casos de
excegao, podemos observar abaixo os diagramas de orbitais moleculares
para as moléculas de Bz (excegdo) e Oz (regra geral). Somente os orbitais
moleculares derivados da sobreposicdo dos orbitais atémicos da camada de

valéncia estao sendo mostrados.
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Molécula de B, ! Molécula de O,
B = 5 elétrons i O = 8 elétrons
1s® 2s? 2p? ; 1s® 2s? 2p?
Energia A — OMo* . Energia A — OMo*
Oy ! 1 Ox
x — : x j_ OMgr*
* * OMz* ! T *
Ty, T . y z
— OMo 1 } 1 }
Oy ! — — OM=
i J'ljy Tz
1 1 e LA
M .
Ty T, Ol : Ox

Apesar da excegdo encontrada para os diagramas de orbitais
moleculares das moléculas diatdmicas de Lig, Beg, Ba, C2 € Ng, considera-se
que ligacdes n sdo mais facilmente rompidas do que ligag¢des c. Ou seja, a
sobreposicdo frontal de orbitais é mais efetiva do que a sobreposicao
lateral. Isso é facil de entender percebendo que, ao girar OAS p que estao se
sobrepondo frontalmente, a fase ndo muda e a sobreposicdo ligante
continua (o mesmo lobo continua interagindo). No entanto, ao girar OAs p
se sobrepondo lateralmente, a fase muda, pois o lobo muda e cada lobo tem
uma, fase diferente.

Outro ponto a ser observado - e, para isso, podemos pegar o exemplo
da molécula de Oz - s40 os pares de elétrons nao compartilhados. Eles sdo
originados quando existem elétrons nos orbitais antiligantes que cancelam
elétrons nos orbitais ligantes. Na figura abaixo, temos o diagrama, completo
de OMs da molécula de Oz com os OMs que seriam gerados pela

sobreposicao dos OAs da camada de valéncia de cada atomo de Oxigénio.
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Molécula de O,
O = 8 elétrons
1s? 852 2p*

OMo*),

ﬂ j_ j_ OMum*,, OMn*, j_ j_ ﬂ

OA 2pz OA 2py OA 2px OA 2px OA 2py OA 2pz

bt

OMm, OMrmr,

il

OMop,

Energia 1 _4._

*Observacao: Cada orbital OMn* possui um elétron. Como sdo degenerados, ficam

semipreenchidos, evitando repulsio eletrénica.

Os orbitais atomicos 2s de cada atomo se sobrepdem formando dois
orbitais moleculares o, um ligante e um antiligante (desenhados em cor
rosa). Cada OA 2s possui dois elétrons e, por isso, tanto o OMc como o0 OMc *
estao preenchidos. Isso quer dizer que os dois elétrons em OMoc * cancelam
os dois elétrons do OMo. Ou seja, esses elétrons ficam como pares de
elétrons ndo compartilhados em cada atomo de Oxigénio (um par de
elétrons em cada atomo) e néo levam a ligagao efetiva.

Os OAs 2p podem se sobrepor frontal ou lateralmente. Os OAs 2px,
por exemplo, se sobrepdem frontalmente gerando dois orbitais ¢, OMoc e
OMo* (cor azul). Como os OAs 8px possuem um elétron cada um, enquanto
o0 OMo esta preenchido, o OMoc* esta vazio. Isso quer dizer que existe uma
ligacao c efetiva entre os atomos de Oxigénio.

Os outros dois OAs p, {py e 2pz, de cada atomo de Oxigénio se
sobrepdem lateralmente formando quatro OMs &, dois OMoc e dois
OMo *(cor vermelha). Os OAs 2py e 2pz possuem trés elétrons, ao todo,
para cada atomo de Oxigénio. Serado seis elétrons, ao todo, para serem

alocados nos quatro OMs n formados. Quatro ficamm em OMs ligantes, mas
https://patygme.paginas.ufsc.br/
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dois em antiligantes (cor vermelha). Isso quer dizer que os dois elétrons
antiligantes cancelam dois dos elétrons ligantes. Ou seja, uma ligacao m nao
existe e esses elétrons ficam como pares ndo compartilhados em cada
atomo de Oxigénio (o segundo par de elétrons ndo compartilhados em cada
atomo) e néo levam a ligag¢ao efetiva. A outra ligag¢ao n existe.

No total, sdo duas as ligacoes efetivas, uma o e outra n, € dois pares
de elétrons ndo compartilnados em cada atomo da molécula de Og,

conforme figura abaixo.

0=0

2.3. Orbitais Moleculares Heteronucleares Diatomicos

Dois atomos de elementos diferentes também podem ser
combinados, formando OMs (e, portanto, ligac¢des). No entanto, a energia
dos orbitais envolvidos é diferente (mesmo com tipos de orbitais iguais).
Por exemplo, o orbital 2p do flior € menos energético do que o orbital p do
Carbono. Quanto mais eletronegativo for o elemento, mais estavel sera
o seu orbital atomico (xnenor sua energia).

Quando ocorre, a combinacao de OAs com energias muito diferentes
é mais dificil. Em casos extremos nao ocorre formacao de OMs, mas sim
uma simples atracdo de ions (ligagcdo idonica). Para o exemplo da
molécula de NaF, a energia dos OAs é muito diferente. O que ocorre, na
verdade, é que o s6dio doa um elétron ao fluor, ndo havendo a formacao
efetiva de OMs. Formam-se ions que permanecem unidos através de

atracéao eletrostatica.
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i

OA 3S do S6dio — J—

©

Energia

Nae ——> Na

Elétron transferido do OA 3s do Sédio
para o OA 2p do Fluor

By
.

Y
i
O

l_;

OA 2p do Fluor

<—FO

Forma-se NaF por atracgdo eletrostatica de ions de cargas opostas

No entanto, quando os OAs tém menor diferenga de energia, eles
podem ser combinados, formando novos OMs. O atomo mais
eletronegativo contribui mais com o OM ligante (0 OM ligante é mais
proximo a esse atomo). Isso ocorre porque o OA desse atomo estd mais
préximo em energia do OM ligante e os elétrons da ligacao ficam, na média,
mais proximos dele. O atomo menos eletronegativo contribui mais com o
OM antiligante (o OM antiligante é mais préximo a esse 4tomo). Podemos
observar na figura abaixo, o diagrama de orbitais moleculares da ligacédo n
C-O, que o0 OMn € maior em volta do Oxigénio, enquanto o OMn* € maior no
Carbono. Forma-se uma ligac¢ao covalente.

Na figura abaixo, podemos observar a comparagao da formagao de
OMs entre dois atomos iguais (ligagao n C-C, contribui¢des iguais para o OM

ligante e antiligante) e entre dois 4tomos diferentes (ligagédo n C-0O).
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DIAGRAMA DE ORBITAIS MOLECULARES
PARA LIGAGAO m C-C

contribuicdo igual dos dois atomos
(OM antiligante simétrico)

Q ©2
c-c
d O

OAp " OApP
carbono -, carbono
‘11 OMn
O
c-C
()

contribui¢éo igual dos dois atomos
(OM ligante simétrico)
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DIAGRAMA DE ORBITAIS MOLECULARES

PARA LIGAGAO i C-0

contribuig¢do maior do carbono
(OM antiligante maior no carbono)

Q o
c-0
Jd ,_DOMn*

OAp L
carbono . T
. . OAp
s ” oxigénio
—  OMnm
Cc-0
D

contribuigdo maior do oxigénio
(OM ligante maior no oxigénio)

as.ufsc.br
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Para fins comparativos, podemos compilar as informacdes em uma

tabela:

OAs de mesma energia
(atomos iguais

interagindo)

OAs com energia um
pouco diferente (atomos

diferentes interagindo)

OAs de energia muito
diferente (atomos com
eletronegatividade muito

diferentes interagindo)

Alta interacgdo entre os OAs

Menor interagdo entre os
OAs

OAs tém energia muito

diferente para interagir

OM ligante tem energia
muito menor e o OM

antiligante tem energia

OM ligante tem energia um
pouco menor e o OM

antiligante um pouco maior

O orbital preenchido do
anion tem energia igual ao
OA do

atomo mais

muito maior que os OAs que os OAs eletronegativo e o orbital
vazio do cation tem energia
igual ao OA do a&tomo
eletropositivo.

OAs contribuem | OA do &tomo mais | Somente um OA contribui

igualmente para ambos | eletronegativo contribui | com cada orbital da

OMs

mais com o OM ligante e OA
do

eletronegativo

atomo menos
contribui

mais para o OM antiligante

molécula (orbital do cation

e orbital do anion)

Os elétrons ligantes sao
compartilhados igualmente

entre os atomos

Os elétrons ligantes ficam
mais préximos do atomo

mais eletronegativo

Os elétrons ficam somente
com o anion (formado pelo

atomo mais eletronegativo)

Ligacao puramente

covalente (ligacao

covalente apolar)

Ligacdo covalente com

porcentagem ibnica

(ligacdo covalente polar)

Ligacao classicamente

ionica

A quebra homolitica pode

ocorrer facilmente

E mais provavel a quebra
heterolitica, em que o
atomo mais eletronegativo
fica com o0s elétrons
(anion) e o outro fica como

cation.

Os elementos ja existem

como ions.
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2.4. Outros fatores que afetam a interacao entre orbitais atomicos
Existem ainda outros fatores que afetam a interacgao orbitalar, como
o tamanho dos orbitais ¢ a sua simetria. Por exemplo, um OA 2p se

sobrepde melhor com outro OA 2p do que com um OA 3p.

Quanto & simetria, um orbital 2px nao pode se sobrepor a um OA 2py
ou 2pz, pois eles sdo perpendiculares entre si e haveria a sobreposicao de
um lobo (onde existe densidade eletrénica) com um né (onde nao existe
densidade eletronica).

Deve-se lembrar, ainda, que com orbitais p pode haver sobreposi¢cao
frontal (2px com 2px, por exemplo) ou lateral (2p,; com 2pz, por exemplo).
Ja os OAs s se sobrepbem com orbitais p, ou outro orbital s, apenas

frontalmente (formando somente ligagoes o).

Yo = 1e
Tentativa de interagdo de um OA s Interagao do OA s com o lobo do
com o n6 do OA p (lateral): OA p (frontal): Simetria correta.
Simateria incorreta! Aqui estd sendo mostrada uma interagao

ligante (cinza com cinza), mas a antiligante
também ocorre.

. Né\\ X NG X

Tentativa de interagao de OA px e Interagao lateral de OA px com OA px e interacgao frontal de

OA pz, oupx e py, OA py com OA py, respectivamente: Simetria correta. A interagao frontal
.respecplw{amente: de OA px com OA px e lateral de OA py com OA py também podem ocorrer.
Simateria incorreta! Os OAs pz também podem interagir lateral ou frontalmente, desde que na simetria correta.

Aqui estdo sendo mostradas duas interacdes do tipo ligante,
mas as antiligantes também ocorrem.

2.5. Moléculas com mais de dois atomos
Cada ligacdo de uma molécula maior pode ser descrita por um
diagrama de OMs ou todas as ligagOes podem ser ordenadas em um

diagrama de OMSs Unico, levando em conta sua energia.
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O angulo das ligacdes em volta de um atomo respeita o angulo de
sobreposicao, que pode variar dependendo do tipo de orbital atdmico que é
utilizado para tal (orbitais p ou orbitais hibridos, por exemplo).

Para moléculas pequenas, com um atomo central e que tém esse
atomo nado hibridizado, a sobreposicdo ocorre de maneira direta. Cada
sobreposicdo de dois OAs gera dois OMs (um ligante e um antiligante).

Como exemplo, podemos citar as moléculas de PHz € SHz, onde o
atomo central possui orbitais p que sédo utilizados nas ligag¢des. Os orbitais
p (px, py e pz) ficam perpendiculares entre si (90°) e, como consequéncia,
as ligac¢Oes em volta desse atomo central mantém esse angulo entre elas.
Formam-se trés OMo e trés OMoc* para a molécula de PHz. Como séo trés
OMo formados a partir dos mesmos atomos, os trés tém a mesma energia

(degenerados). O mesmo vale para os trés OMc*. Para a molécula de SHsg

sd0 dois OMo e dois OMo *.

® Q)

¥ Ogs YL
®¢ O Orbital contendo 1 par de },»’ O
elétrons ndo compartilhado

P (Z=15) 1s® 2g® 2p° 3g° 3p3 S (Z=16) 1s® 2s? 2p® 3s® 3p*

Os orbitais mostrados sdo os orbitais p da camada de valéncia.
Cada um tem 1 elétron que interage formando uma liga¢cio com o hidrogénio.
Portanto, um OA 1s do hidrogénio com um elétron, interage com um OA 3p do fésforo
levando a dois OMs, um ligante e um antiligante.

Quando o atomo em questdo estiver utilizando orbitais atdmicos
hibridizados, os angulos variam de acordo com o tipo de hibridizac¢ao. Como
a hibridizacado afeta o tipo de ligacdo formada e também o angulo das
ligacbes em volta de determinado atomo, uma breve revisdo se faz
necessaria. Somente hibridizac¢des envolvendo orbitais do tipo s e p seréao

abordadas a seguir.
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3. Hibridizac¢do de OAs

A hibridizagdo € a combinagcdo de OAs em novos OAs. Um
determinado numero de orbitais atdomicos combina-se formando o mesmo
numero de orbitais atédmicos hibridos. Sempre o mesmo numero de OAs
hibridos é gerado!

0 atomo de Carbono, por exemplo, sofre HIBRIDIZACAO combinando
seus OAs e levando a novos OAs hibridos. O processo geral tem ganho de
energia, pois ligacdes a mais podem ser formadas. O dtomo de Carbono pode
sofrer 3 tipos de hibridizacio: sp3, sp? e sp.

Na hibridizacao sp?®, os quatro OAs se combinam (um orbital s e trés

orbitais p), formando quatro OAs hibridos. Como o nome indica, o orbital

sp3 tem 1/4 de OAs 2s e 3/4 de 2p. Esse tipo de orbital tem um né planar
através do nucleo. Além disso, tem um lobo grande (referente & soma de s
e p, em fase) e um lobo pequeno (referente & subtracido de s e p, fora de
fase). A energia do orbital hibrido, formado através da combinacio de s e

P, € intermediaria entre a energia dos orbitais originais.

Energia | L 1_ . j_ 1_ L
OAs 2p OAs 2p {4
1 } 1 Novos OAs sp®
- —_— * Degenerados entre si;
OAs OAs * Com a combinagéo de energia tém maior

energia que s e menor energia que p.

Carbono no Carbono no

estado fundamontal estado excitado Carbono hibridizado sp3®
O+c><)+g+00 :><8 :>?
2s 2px 2py  2pz Orbital hibrido

R 04 orbitais iguais gerados
Orbitais atdmicos do mesmo atomo

O Carbono, quando hibridizado sp3, tem geometria tetraédrica, ou
seja, os OAs sp3 apontam para os cantos de um tetraedro, com um angulo
de 109,5° entre eles. Quando um Carbono hibridizado sp? forma orbitais
moleculares e, por consequéncia, se liga a outros atomos, essas ligacdes em

volta do Carbono obedecem a esse angulo. Como exemplo, podemos

observar a molécula de metano, cujas ligagdes o C-H estédo a,

https://patygme.paginas.ufsc.br/

26



Profe, Dra, Patricia Bulegon Brondani (@patygme)

aproximadamente, 109° umas das outras por possuir, como atomo central,
um atomo de Carbono hibridizado sp?3.

Orbitais atomicos hibridos que sao formados através de
contribuicdo de um orbital atomico do tipo s, s podem se sobrepor
frontalmente, levando a ligagdes . Como os quatro orbitais hibridos do
Carbono sao sp3, ou seja, possuem contribuicdo de um OA s, sdo formadas

quatro ligacdes ¢ ao redor desse atomo.

@ Metano
Quatro orbitais sp3 apontando para os @
cantos de um tetraedro

Na hibridizacao sp?, combinam-se o orbital s e dois orbitais &p, por
exemplo, os OAs 2px e 2py. O terceiro orbital 2p permanece inalterado e
pode ser chamado p puro (orbital 2pz, por exemplo - p puro). Os orbitais
sp? tém 1/3 de carater s e 2/3 de carater p. Os orbitais hibridos sp? tém
energia um pouco menor que os orbitais sp%, por possuir maior contribuicao

de s (OA s é menos energético do que OA p).

Energia J— 1_ . L 1_ L L
OAs 2p OAs 2p OA p puro
(N
ﬂ 1_ Novos OAs sp?
OA s OAs * Degenerados entre si;

* Com a combinagao de energia tém maior
energia que s e menor energia que p;
*Tém menor energia que sp>.
Carbono no Carbono no

s . s a
estado fundamental estado excitado Carbono hibridizado sp

maior contribuigio de s: menos
energético e mais esférico que sp®

o+c><)+8 .:>%.:> 9/ +OD

03 orbitais iguais gerados

2s 2px 2py

Orbitais atdmicos do mesmo adtomo
Nesse caso, os 3 orbitais hibridos formados ficam no mesmo plano

com um angulo aproximado entre si de 120° (trigonal planar). Portanto, as
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ligacoes em volta, de um Carbono sp? tém angulos aproximados de 1200
entre elas.

Os trés orbitais hibridos sp? podem se sobrepor com um orbital sp?
de outro Carbono e mais dois orbitais atdmicos de Carbonos em grupos
alquila ou Hidrogénios, formando trés OMs o (mais trés antiligantes).
Orbitais hibridos, que possuam contribuicado de um OA do tipo s, s6
podem se sobrepor frontalmente, levando a uma ligag¢ao c. O orbital que
ficou sem hibridizacido (orbital p puro, aqui representado por 2pz) fica
perpendicular ao plano dos trés orbitais sp?. Por isso, s6 pode se sobrepor
com outro orbital p lateralmente, formando ligagao n (dois OMs &, um
ligante e um antiligante).

Um exemplo contendo Csp? pode ser observado na molécula de eteno,
que contém: cinco liga¢des ¢ (uma C-C e quatro C-H) no plano (sobreposi¢ao
frontal) e uma ligacdo n central, acima e abaixo do plano (sobreposigédo
lateral).

Orbital p puro

*3 OA hibridos sp?;
* Planares e com dngulos de 120° entre eles.
120°

Ligacdo n (acima e abaixo do plano da ligagado o)
Somente o OM ligante esta mostrado

%®

Ligagdes o
Somente os OM ligantes estdo mostrados

&)

ﬂH
N,

OO O

T

H
=

H H

Ligagdo dupla: um componnte ¢
e um componente 1.

O Carbono pode, também, estar hibridizado sp. Isso ocorre quando o

OA 2s se combina com um orbital p (por exemplo, 2px). Assim, o orbital
https://patygme.paginas.ufsc.br/
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hibrido sp tem 50% de carater s e 50% de carater p. Além disso, os orbitais
2py e 2pz (2 OAs p) ficam puros e podem fazer ligac¢des n, através de
sobreposicdes laterais. A energia dos orbitais hibridos sp é menor do que a
energia dos orbitais sp? e sp3, porque o orbital sp é gerado com maior

contribuicéo do orbital s.

Energia \ L L . J_ L L L L
OAs 2p OAs 2p OAs p puro
1 i (N
OAs OAs Novos OAs sp

* Degenerados entre si;
* Com a combinagdo de energia tém maior
energia que s e menor energia que p;

*Tém menor energia que sp-.
Carbono no Carbono no
estado fundamental estado excitado Carbono hibridizado sp

major contribui¢ido de s: menos
energético e mais esférico que sp?

Q: 0D :>Cg:>9’ +OD g

Orbital hibrido 2pz 2py

Orbitais atémicos do mesmo atomo 02 orbitais gerados N v J

OAs p puros

2s 2px

O Carbono sp € linear e o dngulo de suas ligacdes € de 1800. Ou seja, o
Carbono se liga a dois outros atomos, formando um esqueleto linear.

Como exemplo, pode-se observar o acetileno (etino), onde cada OA
sp sobrepode-se com um OA 1s do Hidrogénio e um OA hibrido sp do outro
Carbono, formando dias ligagdes o (C-H e C-C). Por serem formados através
de contribuicdo de um OA do tipo s, os orbitais sp s6 podem se sobrepor
frontalmente, formando ligagoes do tipo c. No entanto, os dois orbitais p
puros, se sobrepdem lateralmente, com orbitais p de outro atomo,

formando ligagoes .
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Orbitais p puros

*2 OA hibridos sp;
* Planares e com angulos de 180° entre eles.

Ligacoes m (acima e abaixo, a frente e atras
do plano da ligagao o)
Somente os OM lig?tes estdao mostrados

-_
® @ —> HQCOCOH

Ligacoes o
Somente os OM ligantes estao mostrados

H-C=C-H

Ligacdo Tripla: um componente o
e dois componentes

Como citado, os diferentes tipos de orbitais hibridos tém diferentes
energias associadas. Quanto maior o carater s, mais estavel e mais
eletronegativo é o orbital, pois orbitais s tém menor energia do que orbitais
p da mesma camada. Sendo assim, a ordem crescente de energia dos
orbitais hibridos é: sp < sp?® < sp3. Além disso, uma ligagdo dupla (um
componente ¢ e um n) € mais curta do que uma ligagédo simples (somente

componente o). Uma ligag¢do tripla (um componente c e dois n) € mais curta

ainda.
Ligacdo Hibridizag¢ao dos Carater s (%) Distancia entre os
atomos atomos (pm)
Tripla sp 50 120
Dupla sp? 33 134
Simples sp3 5 154

A hibridizacao é uma propriedade dos OAs e ndo somente do atomo
de Carbono, portanto, outros atomos podem ter seus OAs hibridizados. Um
arranjo tetraédrico de &tomos em relacao a um atomo central, por exemplo,

pode ser racionalizado descrevendo o atomo central como hibridizado sp3.
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Como exemplos, pode-se citar compostos com quatro ligagdes contendo,

como atomo central, o Boro e o Nitrogénio. Nesses casos, todas as ligac¢des

880 iguais e 0 &tomo central necessita de quatro OAs hibridos idénticos para

formagado dos OMs. A variagdo de carga do atomo central ocorre devido &

diferenga do numero de elétrons de cada atomo na camada de valéncia.
Hibridizacao sp?: B(8), C(6), N(7)

H H H
II3(9 | |!|®
.-u”H C...."H -.-l”H
7N\ / 7\
H ™y H \H H ™y
Anion Metano Cation
Borohidreto Amonio

No entanto, compostos contendo Boro com trés ligacdes apresentam
o Boro hibridizado sp?. Isso também ocorre quando o atomo central é o
Carbono carregado positivamente (cation de Carbono ou carbocation),
com trés ligacdes ao redor de si. Nesses exemplos, ha necessidade de
somente trés OAs para formacao de ligagcbes e um OA é deixado vazio.
Orbitais vazios ndo influenciam na, estabilidade geral da molécula e podem
ter energia mais alta. Os OAs que estarao envolvidos nas ligagoes e possuem
elétrons devem, no entanto, ser os de menor energia possivel. Como
somente trés OAS sdo necessarios, € vantagem energética esses serem
orbitais sp? (de menor energia do que sp®). O orbital vazio fica como p puro,
perpendicular as trés ligacbes e nao afeta a estabilidade geral. Sendo
assim, as ligacdes formadas a partir do atomo sp? acompanham a distancia
de 1209 dos OAS hibridos. Essa € outra vantagem do modelo usando atomos
Sp?, que deixa as ligag¢oes mais distantes (para sp?® estariam em 109,59),
diminuindo a repulsao eletrdnica. Para espécies contendo carbocation,
uma razdo extra existe: o orbital deixado como p puro tem uma carga
positiva. Essa serd melhor estabilizada, o quanto mais longe estiver do
nucleo, que também é positivo (orbital p puro tem maior energia que sp?).

Orbital p puro vazio

suntd H 1) H
H — . H__ ant
"“H ™H
Borana Cation Metila

Trigonal Planar
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Ja em compostos contendo o Nitrogénio como atomo central e trés
ligacbes o, a hibridizacdo sp® é observada e o par de elétrons néo
compartilhado ocupa o lugar da quarta ligacdo. Isso ocorre pois o par de
elétrons ndo compartilhados influencia na estabilidade geral do composto
(orbitais com elétrons tém importancia). O a&ngulo observado entre as
ligacoes, nesse caso, é de aproximadamente 1079, menor do que o habitual
109,50 de espécies tetraédricas. Isso ocorre pois o par de elétrons nao

compartilhado repele mais as ligacoes do que as ligacgoes se repelem entre

si.
-« ---- Orbital p puro com o par -« ----Orbital sp® puro com o par
H— /.wnH nao compartilhado . nao compartilhado
\H N
P

H” | ™H

; \/
2
Nsp X Nsp3

Isso ocorre, também, para carbidnions (anions de Carbono), deixando
a carga negativa em orbital sp3, de menor energia do que o orbital p puro.
Para o ion hidrénio, igualmente, a hibridizacao do Oxigénio é sp3, com o par

de elétrons nédo compartilhado em orbital spS.

v

, _o¥
H ‘H HT [ “H
H H
Anion Metila fon Hidrdnio

4. HOMO, LUMO e Orbitais Moleculares de moléculas mais complexas

Com moléculas que possuem mais de um tipo de &tomo e mais de um
tipo de ligacao, os orbitais moleculares formados podem ser ordenados de
acordo com sua energia. Para definir a energia, deve-se lembrar que OMs
formados entre atomos iguais, ou com eletronegatividade similar, tém
menor energia, melhor eficiéncia de sobreposicdo. Também deve-se
lembrar das diferencas entre sobreposicao frontal, gerando OMs o, €
lateral, gerando OM .

Para ilustrar, podemos observar a molécula de formaldeido.
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:0:
HJLH
Essa molécula é formada por trés tipos diferentes de atomos:
Carbono, Hidrogénio e Oxigénio. O Carbono encontra-se hibridizado sp?
(2spR), com cada orbital sp? contribuindo com um elétron e o orbital p puro
com mais um. O Oxigénio, similarmente, estad hibridizado sp? (2sp?), com
um orbital sp? contendo um elétron, dois orbitais sp? contendo dois pares
de elétrons nado compartilhados (e, portanto, preenchidos) e o orbital p
puro contendo um elétron. Por fim, cada Hidrogénio s6 possui um elétron

em orbital 1s.

*Dica: Para aqueles com duvidas sobre a hibridizac¢éo do atomo de Oxigénio e seus pares
de elétrons nao compartilhados, uma tentativa de desenhar a hibridizacio similarmente

a0 que foi visto para o Carbono pode ser esclarecedora.

Existem duas ligagdes do Csp? com dois atomos de Hidrogénio (1s).
A sobreposicdo de um dos OAs 2sp? do Carbono com o OA 1s de um dos
Hidrogénios gera dois OMs o, OMoc e OMo*. Para a segunda ligacdo C-H
ocorre 0 mesmo, o segundo OA 2sp? do Carbono se sobrepde ao OA 1s do
outro Hidrogénio. No desenho abaixo, somente os orbitais ligantes das duas
ligacoOes o estdo sendo mostrados.
:0:

m
‘
\ Al

v

| 2 ligacoes o do C (2sp®) com o H (1s)
Esses OMs formados tém a mesma, energia, pois sao formados pelos
mesmos atomos, ou seja, Carbono sp? e Hidrogénio 1ls. O diagrama

representativo de uma das ligagoes C-H pode ser observado abaixo.
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Energia A

OMo*

OAH1s

ﬂ OA C 2sp?

OMo

Diagrama de formagao dos OMs da ligagao C-H

As demais ligacbes da molécula sdo formadas entre Carbono e
Oxigénio (diagrama abaixo). Como a diferencga de eletronegatividade é
maior entre esses dois &tomos, os orbitais moleculares que originam essas
ligacoes possuem maior energia. Quando o terceiro OA 2sp? do Carbono se
sobrepode frontalmente com um OA 2sp? do Oxigénio, originam-se dois OMs
o, OMoc e OMoc* (representados em cor rosa). Os outros dois OAs sp? do
Oxigénio estao preenchidos e alocam seus dois pares de elétrons nao
compartilhados. Ja os outros dois OAs sp? do Carbono estao fazendo duas
ligac¢oes C-H, conforme relatado anteriormente.

Os orbitais p puros de cada atomo, que possuem uim elétron cada, se
sobrepdem para formar dois OMs n, OMn e OMn* (representados em cor
azul). A sobreposi¢do, nesse caso, sO pode ser lateral, pois os orbitais p
puros ficam perpendiculares aos orbitais sp?® e as ligacbes por eles
originadas.

Ao final, Carbono e Oxigénio possuem duas ligac¢des, uma c e outra .
Ha uma maior diferenca de energia entre OMoc e OMao*, pois € mais dificil

de romper a ligacédo ¢ do que a n, conforme ja discutido.
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Energia A
OMr*

OA C {px j—

OA O Qpx

OMmn

Diagrama de OMs das ligagoes C-O
Os orbitais de maior energia da molécula de formaldeido dizem

respeito a Carbono e Oxigénio. Na figura abaixo, esses orbitais estao

dispostos em ordem de energia.

Energia A H

—  LUMO (OMn*)

“czo 1 1l momo (0As sp?
4 N do Oxigénio)

H o
'050 1_’ OMmn

H,
©Cal0- 1_' OMo
HV

0O OMo possui menor energia do que OMn e, por serem ligantes, eles
possuem menor energia do que os orbitais antiligantes formados entre
esses dois atomos. Além disso, os dois orbitais atdmicos sp? do Oxigénio,
que possuemn dois pares de elétrons nado compartilnados, tém menor
energia do que os orbitais moleculares antilisantes formados entre

Carbono e Oxigénio. No geral, orbitais contendo elétrons tém menor
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energia, do que orbitais vazios. Por ultimo, observam-se os dois orbitais
moleculares antiligantes, OMc* e OMn*, vazios.

O orbital que contém elétrons e possui mais alta energia em uma
molécula, é chamado de HOMO (highest occupied molecular orbital).
Para a molécula de formaldeido, o HOMO sao os dois orbitais atdmicos sp?
degenerados do Oxigénio.

O orbital vazio de menor energia da molécula é o chamado LUNMO
(lowest unoccupied molecular orbital). Para a molécula de formaldeido,
esse orbital € o OMn*. Isso quer dizer que, se elétrons forem colocados
nesse orbital, a ligacao n é rompida e, como ele temn menor energia do que o
OMo *, € mais facil romper a ligacado n do que a c.

Os orbitais HOMO e LUMO das moléculas sdo extremamente
importantes para entender como as reagdes quimicas ocorrem. S0 eles

que interagem rompendo e formando novas ligacoes.

5. Polaridade de ligacao

Quando um atomo atrai mais fortemente o par de elétrons, em uma
ligacao covalente, do que outro a4tomo, a ligacéo € chamada covalente polar
(ou dipolar: um polo positivo e um negativo).

O+ 0-
H—F H—F

* Os simbolos 6+ e 8- indicam cargas parciais positiva e negativa, respectivamente;
* A seta é como um vetor que representa o sentido de polarizag¢ao dos elétrons
(para o atomo mais eletronegativo).

Se nado houver nenhum deslocamento liquido do par de elétrons, a
ligacao é covalente apolar. Isso acontece quando uma ligagao ocorre entre
dois atomos iguais ou com pequena diferenca de eletronegatividade (a
ligacao C-H é considerada praticamente apolar, por exemplo).

O+ o-
H—CI H—CI
Cl é mais eletronegativo do que o H = Ligagao covalente polar

Cl—Cl

Eletronegatividades igual = Ligagao covalente apolar
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A ligacao idnica e a ligagao covalente apolar podem ser consideradas

como extremos e as diferentes ligagbOes covalentes polares, como

intermediarias.
o+ O-
Na* CI H—CI cl—cl
Ligacao Ligacdo Covalente Ligacao Covalente
IOonica Polar Apolar

V

Pares de elétrons compartilhados cada vez de forma mais igual
Quanto maior for a diferenca de eletronegatividade entre os atomos

ligantes, maior é o momento de dipolo da liga¢ao (i), medido em dalton (D).

Momento de dipolo de algumas ligagoes comumente encontradas

Ligacao u (D) Ligacao u (D)
H-C 0,4 c-c 0
H-N 1,3 C-N 0,2
H-0 1,5 C-0 0,7
H-F 1,7 C-F 1,6
H-Cl1 1,1 c-Cl 1,5
H-Br 0,8 C-Br 1,4
H-I 0,4 C-I 1,2

Para uma molécula com mais de dois atomos, o momento de dipolo
depende tanto das polaridades das ligagbes individuais quanto da
geometria da molécula. Pode-se utilizar a soma dos vetores para ponderar

sobre a polaridade da molécula.

https://patygme.paginas.ufsc.br/

37



Profe, Dra, Patricia Bulegon Brondani (@patyqme)

Diéxido de carbono Cl Tetracloreto de carbono
- u=0D T | n=0D
o=C=0 Vetores se anulam: c T Vetores se anulam:
ligacoes iguais com vetores A// Q'"CI ligacoes iguais com vetores
opostos. Cl \ Cl apontando para os cantos de um tetraedro.
‘ T Cl
| Clorometano
~— ~ . . ~ .
A Coumy vetores sdo diferentes, ligagdes diferentes.
H/ \\ A ligagdo C-H tem um vetor muito pequeno, no sentido do carbono.
Jéa a ligagao C-Cl tem um vetor maior no sentido do cloro.

O vetor resultante existe (1 ndo é zero, p = 1,87 D) e pode ser observado em azul.

T 'j Amoénia »\'3 /.’>/4 Agua
- n=147D H/O\H n=185D
4 /N""'"H Vetor resultante em azul ~_ Vetor resultante em azul
H \\H 7

* * * Quanto maior o p, mais polar é a molécula
Para moléculas maiores, deve-se considerar o numero de ligac¢oes

polares e apolares na estimativa da polaridade.

6. Ligagdes intermoleculares

As FORCAS INTERMOLECULARES, interagOoes que ocorrem entre
moléculas diferentes, sdo mais fracas do que ligacdes idnicas e covalentes.
Egssas forcas podem ser de diversos tipos. A tabela abaixo lista os principais
tipos de forgas intermoleculares em ordem de forga, das mais fortes para

as mais fracas.
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Interagao Significado Exemplo
Ion-dipolo Atracao de um ion por um dipolo (de o+
uma, molécula polar) de carga oposta, Na@ .............. ‘0
-°*H
O+
Ligacdo de Interagédo do Hidrogénio (ligado a ; 5+
o+ H
Hidrogénio elemento eletronegativo em uma JPL, IEPETRRERR ‘0
.0 5- .‘H
molécula) com atomos eletronegativos 5-*H 5+

de outra molécula (N, O, F)

Dipolo-dipolo Interagao entre dipolos de cargas S+ S o+ -
opostas de duas moléculas IZCl mommmmmeeoeee I=cl
Ion-dipolo induzido Interacdo de um ion com uma molécula Fe ® g—: 66
apolar. A molécula apolar tem um
dipolo momentaneo induzido pela
presenga da carga do ion.
Dipolo-dipolo Interagao de uma molécula polar com S o+ O-
induzido uma molécula apolar. A molécula HoCl moeemmmmmomees c-a
apolar tem um dipolo momentaneo
induzido pela presenca do dipolo da
molécula polar
Dispersdo Interagéo entre duas moléculas o+ O o+ o-
(London) apolares que tém dipolos momentaneos FoF mrmmemmnesees F-F

induzidos pela presenga da outra

(elétrons se movimentam na ligag¢ao)

Apesar de mais fracas do que uma ligagdo quimica, as forcas
intermoleculares tém influéncia direta nas propriedades fisicas dos
compostos (ponto de fusdo e ebuligdo, solubilidade, etc). Quanto mais fortes
sédo as forcas entre as moléculas, maior é seu ponto de fusdo e ebulicdo
(quando comparamos moléculas com massas moleculares equivalentes).

A solubilidade é também afetada pelo tipo das interacoes presentes.
E comum a seguinte frase ser citada: “Semelhante dissolve semelhante”
ou seja:

- Compostos polares sao dissolvidos em solventes polares.
- Compostos apolares sao dissolvidos em solventes apolares.
Para que um soluto seja dissolvido, ele devera ter uma forte atracao

pelo solvente. Essa interacédo deve ser maior ou aproximadamente igual as
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forgas entre as moléculas de solvente. Caso isso acontecga, cada molécula de
soluto vai ser circundada pelas moléculas de solvente que foram atraidas e
a solubilizacdo acontece. O processo em que as moléculas de solvente

circundam um determinado soluto é chamado de SOLVATAGAO.

O+
d, oo H
I,'I 5 5" I|-I * 0 polo positivo do solvente interage com o polo negativo
, H-O 5, Loe do soluto e vice-versa.
"6 5+ O- H"o‘ H<Y *Se 0 atomo Z for N, F ou O, podera haver interagdes do
+H Y-z g tipo Ligagao de Hidrogénio deste polo com o Hidrogénio da agua.
‘, ... EI+ * Nesse exemplo, ha ainda interagdes do tipo dipolo-dipolo entre o polo
H o negativo da agua e o polo positivo do soluto.
o+ 5 .\H
dor

Quando colocamos um soluto polar ou idnico em um solvente polar,
eles sado atraidos por fortes interacdes e ocorre a solvatacido e a
solubilizag¢do. Como exemplo, temos a adigao de cloreto de soédio (NaCl) em
agua (solvente polar). Ao ser colocado em &gua, os ions Na* e Cl se
dissociam (separam) e a agua solvata cada um deles individualmente. Isso
ocorre por causa das fortes interacoes do tipo ion-dipolo que suplantam as

ligacgbes de Hidrogénio entre as moléculas da agua (solvente).

%‘3 9@. ﬁ

No entanto, solutos apolares ndo irdo atrair as moléculas de solvente
polares e a dissolugao nao ocorre.

Em moléculas maiores e organicas, podemos observar partes polares
e partes apolares. Dependendo do tamanho e da quantidade de cada, parte,
0 composto serd menos ou mais polar e menos ou mais solivel em solventes
polares, como a agua. A sacarose (Imolécula do ag¢ucar usual) tem partes
contendo somente ligagcbes C-C e C-H com baixissima polaridade, mas
possui regides contendo ligagdes polares, O-H e C-O, permitindo interagoes
fortes com a agua (incluindo ligag¢des de Hidrogénio). Por isso, a sacarose é
soluvel em agua (solvente polar).
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\Q’OH
HO _>—".
Ho O~ 0 OH
H/c:(‘) “OH
OH
Sacarose
Pode-se observar esse efeito através da solubilidade de diferentes
éteres em agua. A agua é polar e a ligacdo C-O também. No entanto, as
ligacdes C-C e C-H sao apolares. O aumento da cadeia carbdnica, portanto,
diminui a polaridade da molécula, diminuindo também a solubilidade em
agua. Alcoois também possuem partes polares e apolares e, dependendo do
seu tamanho, sdo soluveis ou insoluveis em agua.

Solubilidade de éteres em agua

Namero de Carbonos Estrutura Solubilidade
2 CH50CHs Soluvel
3 CH30CH2CHs Soluvel
3 CHsCH20CH=2CHs Pouco soluvel
5 CHsCH20 CH2CH2CHs Minimamente soltivel
6 CH3CH2CH=20 CH2CH=2CHs Insoluvel

No que diz respeito aos hidrocarbonetos, por serem quase
completamente apolares, sao insoluveis em agua e formam duas fases
liquidas separadas. Hidrocarbonetos estdo presentes na gasolina e essa
caracteristica é utilizada para controlar quanto de etanol esta presente na
gasolina.

A gasolina (formada s6 de hidrocarbonetos) é insoluvel em agua, mas
o etanol, adicionado ao combustivel, é soluvel na gasolina por possuir parte
organica. Ao adicionar-se um volume conhecido de a4gua, pode-se controlar
a porcentagem de aumento do volume da fase aquosa (contendo agua e
etanol) e assim saber se a gasolina da amostra segue a lei. Isso ocorre pois,
ao se adicionar agua, o etanol migra da fase contendo gasolina (fase
organica) para a fase aquosa por ter maior afinidade com a agua. O etanol

forma ligagdo de Hidrogénio com a agua, interacdo mais forte do que a
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dipolo-dipolo induzido que forma com os hidrocarbonetos presentes na

gasolina.

(\Adigao de volume Sistema bifasico:
conhecido de agua Liquidos imisciveis

--3» Fase Organica:
Gasolina + Etanol

--¥ Agua (mais densa)

--3 Fase Organica:
Gasolina

‘== Fase Aquosa:
Agua + Etanol

Agitagao G

Aumento do volume da fase aquosa
por migrac¢ao do etanol da fase
organica para a aquosa.
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