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Ligacao covalente -
estruturas de Lewis

Luis Passoni

Meta da aula

Apresentar como os atomos se combinam para
formar os compostos.

Esperamos que, ao final desta aula, vocé seja
capaz de:

1. desenhar as estruturas de Lewis para os
atomos;

2. desenhar as estruturas de Lewis para os
compostos;

3. calcular a carga formal sobre um atomo;

4. determinar a geometria da molécula a partir da
estrutura de Lewis.

Pré-requisitos

E importante rever os conceitos de estrutura
atémica e periodicidade em Quimica A, (Aulas 14
a 20). Além disso, vocé precisara, para esta aula,
de quatro baldes de festa de aniversério iguais.
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Existem pouquissimas substancias que se apresentam na natureza como
atomos isolados. Nao é nenhum exagero dizer que apenas os gases nobres (He,
Ne, Ar, Kr, Xe e Rn) sdo substancias formadas por um Unico 4tomo. Para vocé
ter uma ideia de quao infima é a porcdo de substancias que se apresentam
como atomos isolados, basta pensar que o argénio, o mais abundante dos
gases nobres, representa menos de 1% da atmosfera — 0,94% para ser mais
exato. Note que estamos falando apenas da atmosfera, a parte gasosa do
nosso planeta. Se considerarmos a massa total do planeta, entéo, esses tipos
de substancias representam quase nada do total.

Praticamente tudo que existe em nosso planeta é formado pela combinacdo
de dois ou mais atomos. Eventualmente, podemos combinar dois 4tomos
iguais para formar uma substancia. Nesse caso, teremos compostos
diatdmicos homonucleares. A maioria dos gases sdo compostos diatémicos
homonucleares: O,; N,; H,; F; Cl, etc. Temos também alguns casos de
substancias triatdmicas homonucleares, como, por exemplo, o 0zénio (O,).
Porém, a imensa maioria dos compostos sdo heteronucleares, ou seja,
formados por dtomos diferentes.

Mas entdo, como os dtomos se combinam para formar as moléculas? O que
0s mantém unidos?

Existem varias maneiras para explicar as ligacées quimicas, algumas sdo
complementares, outras se aplicam melhor em determinados casos. Por isso,
vamos estuda-las para compreender quando é melhor usar uma teoria ou
outra para explicar algum fenémeno.

E importante lembrar que todo o nosso conhecimento sobre a natureza
dos atomos, das moléculas e das ligagbes quimicas surge da interpretacao
dos resultados de experimentos indiretos: medimos a luz emitida, medimos
a condutividade elétrica, medimos isso e aquilo e, entdo, criamos teorias e
modelos que nos ajudam a entender os resultados dessas medidas, a explicar
o0 mundo a nossa volta, a fazer previsdes sobre o comportamento da matéria
e a manipula-la, criando novos materiais cada vez mais sofisticados e de
propriedades inéditas, nunca vistas na natureza.

No entanto, a exata natureza da matéria e das ligacdes quimicas sao, a rigor,
desconhecidas. Porém, algo de verdade deve haver nessas teorias, pois 0s
resultados praticos que obtemos a partir delas sdo muito expressivos.

Nas préximas aulas, vocé vera a definicdo e os diferentes tipos de ligacoes

guimicas. Nosso ponto de partida serdo as estruturas de Lewis.



ESTRUTURAS DE LEWIS PARA OS ATOMOS

O primeiro modelo moderno para as ligacGes quimicas covalentes
surgiu com Gilbert Lewis, em 1916. Lewis prop0s que as ligacdes quimicas
entre os nao metais seriam formadas por pares de elétrons compartilhados
pelos dois nicleos atdémicos que participam da ligagao. Essa teoria
apresenta sérias restri¢des, como ficard evidente em breve, mas é a base
para a Teoria da Repulsio dos Elétrons na Camada de Valéncia (TRECV)
que, ainda hoje, é a melhor maneira para explicar a geometria molecular.

Pela Teoria dos Pares Eletronicos de Lewis, as ligacdes quimicas
seriam sempre entre dois &tomos. Mesmo em moléculas que apresentem
mais de dois 4tomos, como no metano (CH,) ou etano (C,H,), as ligagoes
seriam entre dois 4&tomos. No caso do metano, terifamos quatro ligagoes,
cada uma ligando um atomo de hidrogénio ao atomo de carbono. Ja no
caso do etano, seriam sete ligacdes, uma entre os dois atomos de carbono
e seis ligando os dtomos de hidrogénio aos carbonos, sendo trés em um
e trés em outro dtomo de carbono.

Pela Teoria do Orbital Molecular, o procedimento muda um
pouco, como se houvesse apenas uma grande ligacio entre todos os
atomos da molécula. Mas isso fica para depois. Até porque, na pratica,
ainda hoje, quando mostramos a representagdo de uma molécula, estamos

mostrando uma estrutura de Lewis (Figura 1.1).

| T
H—C—H H—C—C—H
| ]

H H H

a b

Figura 1.1: Representacdo das estruturas
de (a) metano e (b) etano, evidenciando
as ligacoes entre os atomos.

Para chegarmos ao desenho da Figura 1.1 precisamos partir da
estrutura de Lewis para os dtomos. A estrutura de Lewis para um dtomo
é, simplesmente, a representacdo do d4tomo com seus elétrons da tdltima

camada, a camada de valéncia. Para os elementos do primeiro periodo

CEDERJ
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(H e He) s6 existe uma camada, a camada 1, e s um orbital, o orbital
1s. As configuragdes eletronicas sdo, entdo, para o hidrogénio, H 1s’, e
para o hélio, He 1s2.

O hélio ndo nos interessa no momento, por ser um gas nobre, uma
vez que s30 muito raros os compostos formados com esse elemento. A
representa¢do de Lewis para o hidrogénio esta representada na Figura

1.2, na qual o ponto representa o dnico elétron da camada de valéncia:

H-

Figura 1.2: Representacao
de Lewis para o atomo de
hidrogénio.

Para os elementos do segundo periodo, além dos dois elétrons
na camada 1 (1s?), temos o preenchimento progressivo da segunda
camada, como segue: Li 1s? 2s'; Be 1s? 2s%; B 152 2s? 2p'; C 1s? 252 2p?;
N 1s% 2s? 2p3; O 1s* 2s? 2p*; F 1s* 2s? 2p° e Ne 1s? 2s? 2p°. O nednio
ndo nos interessa no momento, pelo mesmo motivo que o hélio nao
nos interessou. Para os outros elementos, as estruturas de Lewis estdo

representadas na Figura 1.3.

Li- -Be- B- :C- :N- :0- 'F-

Figura 1.3: Representacdes das estruturas de Lewis para os
atomos dos elementos de segundo periodo.

Existem trés aspectos dessas representagdes que precisam ser
observados. Primeiro: apenas os elétrons da ultima camada estio
representados. Segundo: ndo ha distingdo entre os elétrons dos orbitais
s e p. Terceiro: os quatro primeiros elétrons estio desemparelhados;

somente a partir do quinto os elétrons comecam a ser emparelhados.



ATIVIDADE

AULA H

Atende ao Objetivo 1
1. Desenhe as representacdes das estruturas de Lewis para os elementos
do terceiro periodo (Na, Mg, Al, Si, P, S, Cl e Ar).

RESPOSTA COMENTADA
A primeira coisa a fazer é escrever as distribuicoes eletrénicas

desses elementos. Todos tém a primeira e a seqgunda camadas
completamente preenchidas (1s?> 2s? 2p°) e vdo diferir apenas no
preenchimento da terceira camada, da seguinte maneira:

Na 1s? 2s? 2p 3s'; Mg 1s? 2s? 2p° 3s% Al 1s? 2s? 2p® 3s? 3p!; Si
152 252 2p® 352 3p?; P 152 252 2p° 352 3p3; S 152 252 2p° 352 3p?; Cl
152 252 2p°® 352 3p° e Ar 152 252 2p® 352 3p°.

Como s6 nos interessam os elétrons da Ultima camada, e ndo
fazemos disting@o entre os elétrons dos orbitais s e p, entdo, o
ndmero de elétrons que temos que distribuir em torno de cada
elemento serd: Na 1, Mg 2; Al 3, Si 4, P 5,5 6;Cl 7 e Ar 8.
Finalmente, considerando que os quatro primeiros elétrons sdo
colocados desemparelhados, e que a partir do quinto elétron
comecamos a emparelhd-los, as representacées de Lewis para os
dtomos do terceiro periodo ficariam assim:

Na- .Mg. Al- «Si+ :'::l. :$. :(:::]. :é:r:

Os 4tomos pertencentes a uma mesma familia da tabela periddica
terdo, sempre, 0 mesmo namero de elétrons na ultima camada e, portanto,
a mesma estrutura de Lewis. Dessa forma, para a familia 15 (N, P, As, Sb
e Bi) todos os atomos possuem cinco elétrons na tdltima camada, logo,

todos terdo a mesma estrutura de Lewis:

CEDERJ 11
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Na familia 16 (O, S, Se, Te, Po), todos 0s dtomos possuem seis

elétrons na ultima camada e estrutura de Lewis, como segue:

X

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 1

2. Desenhe as representacdes das estruturas de Lewis para os atomos de
galio, germanio, arsénio, selénio, bromo e criptonio.

RESPOSTA COMENTADA
A intencdo deste exercicio é chamar aten¢do para as propriedades

periddicas dos dtomos. Feitas as distribuicées eletrénicas,
observamos que, na camada eletrénica mais externa desses dtomos,
existe 0 mesmo ndimero de elétrons que para os outros elementos
da mesma familia.

Dessa forma, a estrutura de Lewis para o Ga € idéntica aquela do
Al A do Ge é idéntica ¢ do Si, a do As é a mesma do P, a do Se é
igual d do S, a do Br igual & do Cl e a do Kr é a mesma do Ar.
Assim, em uma mesma familia, por exemplo, F, C|, Br, | e At, todos
os elementos possuem sete elétrons na ultima camada, e a mesma
estrutura de Lewis. O mesmo ocorre para O, S, Se, Te e Po, com 6
elétrons cada.

ESTRUTURAS DE LEWIS PARA AS MOLECULAS

Agora que ji conhecemos as representacdes de Lewis para um
grande nimero de elementos, vamos representar uma ligagio quimica
segundo a Teoria dos Pares Eletronicos de Lewis. A proposta é que uma
ligacao quimica seja formada por um par de elétrons.

O caso mais simples é a molécula do gas hidrogénio (H,), na qual
cada dtomo de hidrogénio pode ser representado conforme a Figura 1.2.
Para formar uma molécula, precisamos ter um par de elétrons. Como

cada 4tomo tem um elétron, entio, ficou ficil, basta juntar os dois. A

12 CEDERJ



representa¢do de Lewis para a molécula do gds hidrogénio pode ser

observada na Figura 1.4.

H:H

Figura 1.4: Estrutura de Lewis
para a molécula de hidrogénio.

Alternativamente, podemos substituir os dois pontos da estrutura
de Lewis por um traco. Dessa forma, a representacdo da molécula de
hidrogénio seria H-H, exatamente o mesmo estilo usado na Figura
1.1, e como verificamos na maioria das vezes em que moléculas sido

representadas graﬁcamente.

O gas hidrogénio é uma das promessas de fonte de energia limpa e
renovavel para substituir o petréleo. Ja existem prototipos de veiculos
movidos a hidrogénio, nos quais a rea¢do do hidrogénio com o oxigénio,
gerando apenas agua, acontece de forma controlada, de modo a permitir
que a transferéncia de elétrons do hidrogénio para o oxigénio seja
aproveitada para gerar corrente elétrica. Essa corrente move um motor
elétrico, silencioso e ndo poluente. O problema esta na geracdo do gas
hidrogénio, uma vez que este existe em quantidade muito pequena na
atmosfera, e no seu armazenamento, visto ser altamente explosivo.

Na maioria das vezes, devemos colocar oito elétrons ao redor
de cada atomo. Vocé ja deve ter ouvido falar na ‘regra do octeto’, ndo
¢ mesmo? Pois saiba que o hidrogénio contraria a regra do octeto:
bastam dois elétrons para uma configuracdo estavel. Outro elemento que
contraria a regra do octeto ¢ o boro. Para o borano (BH,), s6 existem seis
elétrons ao redor do boro. As estruturas de Lewis para os dtomos de boro
e hidrogénio estao representadas nas Figuras 1.3 e 1.2, respectivamente.

Combinando os atomos de modo a formar pares de elétrons entre

eles, chegamos a estrutura de Lewis mostrada na Figura 1.5.

CEDERJ
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H
H:B:H

Figura 1.5: Estrutura de
Lewis para o borano.

Porém, para a maioria dos compostos, a regra do octeto deve ser
respeitada. Veja o caso da molécula do gas oxigénio (O,). A estrutura de
Lewis para esse atomo (O) estd representada na Figura 1.3.

Combinando dois atomos de oxigénio de modo a formar um par

de elétrons entre eles, podemos chegar a seguinte situacdo:

Note que cada dtomo de oxigénio possui sete elétrons ao seu
redor (os elétrons entre os dtomos contam para ambos, pois sio
compartilhados). Devemos, sempre que possivel, procurar colocar oito
elétrons ao redor de cada atomo. Isso pode ser feito emparelhando o
elétron de cada dtomo que ainda esta desemparelhado, formando um

novo par de elétrons entre os 4tomos de oxigénio.

Agora, ambos os dtomos possuem oito elétrons ao seu redor,
satisfazendo a regra do octeto. Note que, neste caso, existem dois pares
de elétrons entre os dtomos. Isso indica que temos uma ligagao dupla
unindo os dtomos de oxigénio. Outra forma de representar a dupla
ligagdo entre os dtomos seria: O=0.

No caso da molécula do gas nitrogénio (N, ), teremos uma ligagdo
tripla entre os dtomos, que pode ser representada como N=N. Como

cada trago representa um par de elétrons, entdo, teremos seis elétrons

CEDERJ



compartilhados entre os dtomos. Podemos chegar a essa conclusdo
montando a estrutura de Lewis para a molécula do gas nitrogénio. Como
sempre, partimos da estrutura de Lewis para o 4dtomo de nitrogénio,
mostrada na Figura 1.3, e seguimos o mesmo passo a passo que fizemos
no caso da molécula de oxigénio: emparelhamos um par de elétrons
entre os 4tomos, e verificamos se temos oito elétrons ao redor de cada
atomo. Se tivermos menos de oito, verificamos se é possivel emparelhar
outro par de elétrons entre os dtomos, e assim sucessivamente, até
chegarmos a oito elétrons ao redor de cada dtomo. Esse passo a passo

esta representado na Figura 1.6.
N + *Ni =) N : I;l: 6 e em cada dtomo
N : N: =P N :: N 7c emcadaitomo

N :: N: = N::: N: 8e emcadaitomo

Figura 1.6: Construcdo da estrutura de Lewis para a molécula do gas
nitrogénio (onde: e = elétron).

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 2

3. Desenhe a estrutura de Lewis para a molécula do gas fluor (F,) e para
o metano (CH,).

CEDERJ
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RESPOSTA COMENTADA
Primeiro, precisamos da estrutura de Lewis para o dtomo de flior,
que pode ser encontrada na Figura 1.3. Note que cada dtomo de
flior possui sete elétrons ao seu redor, sendo apenas um elétron
desemparelhado. A molécula do gds fltior € composta de dois dto-
mos de flior (F,). Nosso trabalho consiste apenas em emparelhar
os elétrons desemparelhados de cada dtomo entre os dois dtomos
de fldor, como segue:

iEr 4 iF+ => iFiF:

Para o metano, observe a Figura 1.3, em que a estrutura de Lewis
para o dtomo de carbono apresenta quatro elétrons ao redor deste.
Também na Figura 1.3 vé-se que o hidrogénio possui apenas um
elétron. Basta, portanto, emparelhar cada elétron do dtomo de
carbono com o elétron de um dtomo de hidrogénio. Essa estrutura
ja estd mostrada na Figura 1.1, basta substituir os tracos (=) por
pares de elétrons ().

Ja conhecemos as estruturas de Lewis para as moléculas dos gases
nitrogénio, oxigénio e flior. Agora, vamos interpretar o significado
dessas estruturas e verificar se existe conformidade entre as observagdoes
experimentais e as nossas dedugoes.

A primeira considerac¢do sobre esse modelo, é que representamos
o elétron como um ponto, isso é s6 meia verdade. Representar o elétron
como um ponto da ideia de uma particula solida, o que ndo € o caso. A
partir do modelo da dualidade onda-particula, é mais correto considerar
os elétrons como uma nuvem eletronica, sem uma trajetdria nem uma
posicdo bem definida.

Apesar dessa imprecisdo na representagio, o fato de colocarmos os
elétrons entre os 4tomos dd uma visao parcialmente correta do que acontece
quando unimos dois dtomos de acordo com modelos mais modernos para
as ligagOes quimicas: os elétrons que participam da ligacdo se concentram

entre os atomos, mantendo-os unidos por atragdo eletrostatica.



Em outras palavras, quando temos uma liga¢do quimica, a
probabilidade maior é de encontrar os elétrons entre os dtomos que
estao ligados. Essa preferéncia dos elétrons de permanecer entre os
atomos neutraliza a repulsdo entre os nicleos positivos e promove a
aproximagao dos nucleos, atraidos pela polaridade inversa das nuvens
eletronicas, j4 que os elétrons possuem carga negativa. Dessa forma,
ocorre a estabilizacio da molécula.

Se a nuvem eletronica entre os dtomos estabiliza a molécula por
atragado eletrostatica entre os nucleos que possuem carga positiva e a
nuvem eletronica que possui carga negativa, entio, podemos esperar
que quanto mais elétrons entre os 4tomos, maior serd a atragiao entre os
nucleos, pois a densidade de carga negativa sera maior, certo? Sim. Certo.

O comprimento de ligagdo no gés nitrogénio, com seis elétrons
compondo a nuvem eletrdnica entre atomos, é de 1,098 A (1A = 10°m).
Para o gds oxigénio, com quatro elétrons na nuvem eletronica que
promove a ligacdo quimica entre os 4tomos, o comprimento da ligacdo
¢ de 1,208 A. Observa-se que o comprimento de ligacdo do oxigénio é
maior que o do nitrogénio, pois, como a atracio eletrostitica é mais fraca
no caso do oxigénio, os nicleos atdmicos nio se aproximam tanto. No
caso do flior, com apenas dois elétrons entre os dtomos, 0 comprimento
de ligacdo é de 1,412 A.

Se para o nitrogénio o comprimento de ligacao é menor porque os
seis elétrons puxam os 4tomos para perto um do outro com mais forga,
entdo, € de se esperar que tenhamos uma maior quantidade de energia
armazenada nesta ligagdo, em comparagdo com o oxigénio, que possui
quatro elétrons na ligacdo, ou com o fldor, que possui apenas dois. De
fato, podemos observar experimentalmente que a energia armazenada
na ligacdo entre os atomos de nitrogénio (N=N) é de 945,33 kj.mol.
No caso do O=0, a energia armazenada na ligacao é de 498,36 kj.mol;
e a energia armazenada na liga¢io F-F é de 158,78 kj.mol".

Nesse caso, a Teoria dos Pares Eletronicos de Lewis explicou:
(1) os comprimentos de ligacdo e (2) as energias armazenadas por elas,
considerando que as ligacdes sdo feitas por pares de elétrons, e que
fazemos tantas ligagdes quantas forem necessarias para os 4tomos terem

oito elétrons ao seu redor. Legal, ndo?
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Ponderacoes sobre a regra do octeto

A regra do octeto funciona bem para muitos elementos,
notadamente para carbono, nitrogénio, oxigénio e flior. Porém, estd
longe de ser uma lei. Essa regra esta relacionada com a eletronegatividade
e com os numeros quanticos de orbital. Para os elementos do primeiro
periodo, H e He, o nimero quantico principal 7 terd o valor n=1. Nesse
caso, o unico valor possivel para o nimero quantico azimutal é /=0,
ou seja, orbital s, e para o nimero quintico magnético, o unico valor
possivel sera 72,=0, indicando que s6 existe um orbital s.

O ntmero quantico de spin m_, como sempre, pode assumir
valores +1/2 ou -1/2, ou seja, um 4tomo com nimero quantico principal
n=1 s6 pode ter dois elétrons ao seu redor, pois as tnicas combinag¢des
possiveis para os nimeros quanticos (n;l;m,;m ) serdo apenas (1;0;0;+1/2)
ou (1;0;0;-1/2).

Dessa forma, H e He atingem configuracoes estaveis com dois e
ndo oito elétrons. Para elementos do segundo periodo, n=2, logo, [ pode
ter valores /=0 (orbital s) ou /=1 (orbital p). Quando /=1, 7, pode ser
m, =-1 (px), m, =0 (py) ou m, =+1 (pz). O nimero quantico de spin 7z,
como sempre, pode assumir valores -1/2 ou +1/2.

Dessa forma, podemos fazer oito combinagdes diferentes com os
quatro nimeros quanticos, e os &tomos poderdo ter oito elétrons em sua
tultima camada. Se os dtomos terdo mesmo oito elétrons, vai depender
da eletronegatividade de cada um. Os atomos de C, N, O e F tém
eletronegatividade suficientemente alta para que isso seja verdade. J4 o
boro, ndo. A partir do terceiro periodo, os nimeros quanticos permitem a
existéncia dos orbitais ‘d’ e os elementos podem ter mais de oito elétrons

ao seu redor. Isso acontece com frequéncia para o fosforo e o enxofre.

ESTRUTURAS DE LEWIS E GEOMETRIA MOLECULAR

A Teoria dos Pares Eletronicos de Lewis marca ainda mais um
golaco no campeonato das teorias de ligacio quimica: podemos prever
a geometria das moléculas a partir das estruturas de Lewis. Isso é uma
ferramenta sensacional para um quimico entender a natureza, e é também
muito simples e elegante. E tio simples quanto o enunciado da Teoria da
Repulsido dos Elétrons na Camada de Valéncia (TRECV): “Os grupos de

elétrons tendem a se posicionar o mais longe possivel uns dos outros”.



Com essa consideragiao (e com as estruturas de Lewis, claro), resolvemos
a estrutura tridimensional para qualquer molécula.
Vamos comegar com o metano, que vocé desenhou na Atividade

2, e que se encontra representado na Figura 1.7.

H
H:.(E:H
H

Figura 1.7: Estrutura de Lewis
para a molécula de metano.

O metano é o gas natural, GNV, vendido em postos de gasolina. Trata-se
de um combustivel fossil, como o petrdleo, e, portanto, também contribui
para aumentar a concentracdo de CO,na atmosfera, considerado o grande
vildo do aquecimento global. Por outro lado, o metano também pode ser
produzido pela digestdo anaerdbica de residuos organicos, seja do lixo,
esgoto, ou mesmo alguns residuos industriais, como o vinhoto das usinas
de alcool. O metano gerado dessa forma é um combustivel renovavel,
que ndo altera o equilibrio de CO, na atmosfera.

Note que temos quatro grupos de elétrons ao redor do dtomo
central, o carbono (Figura 1.8). A maneira como quatro grupos de
elétrons se posicionam, o mais longe possivel um do outro, forma um
tetraedro (tetra de quatro, como quando o Brasil era fefracampedo,
quatro vezes campedo). Os quatro grupos de elétrons possuem carga
negativa, pois o elétron possui carga negativa. Como cargas iguais se
repelem, os grupos de elétrons vao se afastar ao mdximo uns dos outros.
Essa repulsdo leva automaticamente para a formag¢do da estrutura
tetraédrica. Em um tetraedro perfeitamente simétrico os quatro grupos
de elétrons se posicionam a 109,5° um do outro, como mostrado na

Figura 1.8.
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H

Figura 1.8: Estrutura tridimensional tetraédrica
do metano.

Fonte: www.forli.com.br/images/metano.qgi

Conforme representado na Figura 1.8, o tetraedro apresenta duas
ligacbes no plano do papel (o hidrogénio de cima e o da direita), uma
ligacdo para trds do plano e outra para a frente do plano do papel.

Outra maneira muito usual para apresentar um tetraedro é
utilizando uma linha sélida para representar as ligacdes no plano,
uma linha tracejada para representar a ligacdo atrds do plano e uma
linha em tridngulo para representar a ligacao para a frente do plano do
papel. Dessa forma, a representacao da molécula do metano seria como

mostrada a seguir:

H

A

H\\““‘ N H
H

Figura 1.9: Outra maneira de representar a
estrutura tetraédrica.




ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 2

4. \leja como é facil vocé se convencer que os quatro grupos de elétrons
ao redor de um dtomo assumem a geometria tetraédrica de maneira
espontanea. Vamos precisar de quatro baloes de festa de aniversario iguais.
Encha os quatro balées de modo que fiquem todos com o0 mesmo tamanho.
Agora, amarre os quatro baldes juntos pelas bocas, o mais proximo possivel
um do outro. Jogue delicadamente para o alto e observe a forma assumida
automaticamente.

RESPOSTA COMENTADA
A forma assumida automaticamente ndo lembra aquela da Figura
1.8? Se vocé ndo conseguiu enxergar a estrutura da Figura 1.8 a
estrutura tridimensional tetraédrica, nesta atividade, peca ajuda ao
monitor, no seu polo.

Vejamos agora o caso da molécula de formaldeido, CH,O.
Primeiro, precisamos desenhar a estrutura de Lewis para esta molécula.
Em principio, poderiamos desenhar mais de uma estrutura para o
formaldeido, combinando esses dtomos e respeitando as regras que
usamos até agora para construir as estruturas de Lewis, que s3o: 1) os
elétrons devem estar emparelhados e 2) cada 4tomo deve ter oito elétrons
ao seu redor.

Este é um bom momento para introduzir mais um conceito, a carga
formal, e mais uma regra: devemos sempre procurar fazer estruturas
nas quais os dtomos apresentem carga formal zero (0). Quando ndo
for possivel desenhar nenhuma estrutura com carga formal zero, entdo,
deve-se optar pela estrutura com menor nimero de cargas formais. Caso
exista mais de uma estrutura possivel com o mesmo nimero de cargas
formais, optamos pela estrutura na qual as cargas formais negativas
estejam sobre dtomos mais eletronegativos e as cargas formais positivas

estejam sobre dtomos com menor eletronegatividade.
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O formaldeido é o famoso formol utilizado em solu¢do aquosa como
desinfetante. Por ser um poderoso agente bactericida, germicida,
fungicida e antisséptico, é utilizado para conservacao de cadaveres
e, nos processos de embalsamento, ele protege os tecidos mortos da
decomposi¢do por acdo de micro-organismos. O formaldeido também
tem grande aplicacdo nas industrias de celulose, resinas, tintas, corantes,
explosivos e borracha, entre outras. O Programa Nacional de Toxicologia
dos EUA, em 1984, considerou que o formaldeido é um agente
cancerigeno. Em experimentos com cobaias, chegou-se as seguintes
doses para desenvolvimento de cancer: por via oral, 1.170 mg/kg; por via
dérmica 350 mg/kg e por via inalatéria 15 ppm/6 horas.

Um 4tomo neutro, isolado, tem sempre carga formal zero. Isso
acontece porque o numero de prétons no nicleo € igual ao nimero de
elétrons na eletrosfera, ou seja, o nimero de cargas positivas no nucleo
¢ igual a0 numero de cargas negativas na eletrosfera.

Para saber a carga formal (C,) de um atomo em uma molécula,
devemos contar o nimero de elétrons na tltima camada do dtomo neutro
(n,), que é justamente o nimero de elétrons que colocamos ao redor dos
atomos quando representamos as estruturas de Lewis para os 4tomos dos
elementos, como na Figura 1.3 e na Atividade 1. Subtraimos do niimero
de elétrons do 4tomo neutro o numero de elétrons ao redor do dtomo
na representacdo da molécula que nio faz parte de nenhuma ligacdo
quimica (n ), e subtraimos, ainda, metade do numero de elétrons que
fazem parte de ligagdes quimicas com outros atomos (n,).

Observe as equacdes a seguir:

Ci=n - n - n/2ouC,=n - [np + (n/2)]
Voltando & nossa molécula de formaldeido, poderiamos propor,

para essa molécula, a estrutura de Lewis mostrada na Figura 1.10.

H:(.:,:::E):H

Figura 1.10: Estrutura erradapara
a molécula de formaldeido.

Na estrutura do formaldeido proposta na Figura 1.10, observamos

que cada dtomo tem oito elétrons ao seu redor, exceto os dtomos de



hidrogénio, que tém dois; mas o hidrogénio é assim mesmo. Vamos
conferir as cargas formais. Para ambos os dtomos de hidrogénio nessa
estrutura, a situa¢ao é a mesma: cada um possui um par de elétrons ao
seu redor, e este par de elétrons faz parte de uma liga¢do quimica com
outro atomo.

Entdo, a carga formal sobre cada dtomo de hidrogénio sera:

C,=n - (np + (n/2))
C,=1-(0+(2/2))
C=1-1=0.

Ou seja, a carga formal sobre os dtomos de hidrogénio é zero,
exatamente como queremos. Vamos verificar o carbono, o nimero
de elétrons na tultima camada do 4tomo de carbono neutro isolado
¢ n = 4, conforme pode ser observado na Figura 1.3. Na estrutura
proposta na Figura 1.10, o 4tomo de carbono possui dois elétrons nao
compartilhados, n =2, quatro elétrons fazendo a ligacao entre o dtomo
de carbono e o dtomo de oxigénio, e outros dois elétrons fazendo a
ligagdo entre os atomos de carbono e hidrogénio, n, = 6.

Temos, entdo, que:

C=n - (np + (n/2))

C=4-(2+(3))
C=4-(5)
C=-1

J4 temos um problema: uma carga negativa sobre o dtomo de
carbono nio é o ideal, ela ficaria melhor sobre o oxigénio, que é o
elemento mais eletronegativo nessa molécula. Falando no oxigénio,
vamos calcular a carga formal sobre o dtomo de oxigénio na estrutura
de Lewis para o formaldeido proposta na Figura 1.10. O namero de
elétrons na tltima camada do dtomo de oxigénio neutro isolado (Figura
1.3) én_=6. Segundo a proposta da Figura 1.10, temos dois elétrons ndo
compartilhados, n_ =2, dois elétrons fazendo a ligagdo entre o oxigénio
e o hidrogénio, e mais quatro elétrons fazendo a ligacdo entre o oxigénio

e o carbono, n, = 6.
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Assim, temos:

C,=6-(2+(6/2))
C=6-(2+(3)
C=6-(5)
C. =+1

Piorou. Temos uma carga positiva sobre o dtomo de oxigénio,
que é o elemento mais eletronegativo na molécula de formaldeido, e
uma carga negativa sobre o carbono, que é menos eletronegativo que o
oxigénio. A proposta de estrutura da Figura 1.10 estd incorreta.

Na Figura 1.11, apresentamos a tinica estrutura de Lewis possivel

para a molécula de CH,O.

H:C::Q

Figura 1.11: Estrutura de Lewis
correta para a molécula de
formaldeido.

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 3

5. Calcule as cargas formais sobre os 4&tomos para a estrutura de Lewis do
formaldeido proposta na Figura 1.11.

RESPOSTA COMENTADA
Para os dois dtomos de hidrogénio, a situacdo é a mesma:n, =1,
n,=0en,=2logo: G=n, - (np + (n/2))
C=1-0+2/2)
C=1-1=0
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No caso do carbono, n, = 4, n,=0en=8.
Logo: C,=n, —(n,+ (n/2))
C=4-(0+(8/2)
C=4-0+®)
C=4-@=0.
Finalmente, para o dtomo de oxigénio temos: n,=6; n,= 4 en,
= 4. E, entdo:
C=n, - (np + (n/2))
C=6-(4+(4/2)
C=6-(4+2)
C=6-(6)=0.
Excelente, todos os dtomos possuem carga formal zero, seqgundo a
proposta de estrutura da Figura 1.11.

Voltando a questdo da geometria da molécula, agora sabemos
que a estrutura correta para a molécula de formaldeido é aquela da
Figura 1.11. Para saberemos a geometria da molécula, precisamos saber
a geometria do dtomo central, no caso, o carbono. Note que existem
trés grupos de elétrons ao redor do dtomo de carbono: dois grupos de
elétrons compostos por dois elétrons cada, fazendo as ligacoes entre o
atomo de carbono e os dtomos de hidrogénio, e um grupo de elétrons
formado por quatro elétrons, fazendo a ligagdo entre o 4tomo de carbono
e 0 4tomo de oxigénio.

A melhor maneira de distribuir trés grupos de elétrons ao redor
de um dtomo é formando a geometria que chamamos de #rigonal plana.
Os trés grupos estao posicionados no mesmo plano, a 120° um do outro,
conforme mostrado na Figura 1.12.

Vocé pode verificar essa tendéncia repetindo o teste dos baldes de

festa, desta vez, unindo trés deles pelas bocas.
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Figura 1.12: Representacdo da geometria
trigonal plana ao redor do 4tomo de
carbono na molécula de formaldeido.

Fonte: diaadia.pr.gov.br

Vejamos, agora, o caso da molécula de CO,. A estrutura de Lewis

para a molécula de gis carbdnico esta representada na Figura 1.13.

g::)::C:::C:)

Figura 1.13: Estrutura de Lewis
para a molécula de CO,.

Segundo a estrutura proposta na Figura 1.13, temos oito elétrons
ao redor de cada dtomo e carga formal zero para os dtomos. Portanto,
¢ uma proposta muito boa. O atomo central é o dtomo de carbono. Ao
redor do dtomo de carbono temos dois grupos de elétrons, com quatro
elétrons cada, fazendo as ligacdes com os dois 4tomos de oxigénio.

A maneira segundo a qual dois grupos de elétrons podem ser
colocados o mais longe possivel um do outro é colocando um de cada
lado do dtomo, a 180° um do outro.

Dessa forma, a geometria da molécula de CO, ¢ linear, podendo

ser representada como na Figura 1.14.
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Figura 1.14: Representacdo da estrutura linear
para a molécula de CO,.

Fonte: http://portaldoprofessor.mec.gov.br/
storage/discovirtual/aulas/7051/imagens/aula_04_
setembro_09_06.jpg

Por grupo de elétrons entendemos todos os elétrons que ocupam a
mesma regido do espacgo, segundo as estruturas de Lewis. Um grupo de
elétrons pode ser um par de elétrons isolado, ou pode ser um par de
elétrons fazendo uma ligacao simples entre dois atomos. Um grupo de
elétrons pode, ainda, ser formado por quatro elétrons, quando temos uma
ligacdo dupla, ou por seis elétrons, quando formamos uma ligacao tripla.

H

H:C:: O Grupodeelétrons formado por par de elétrons isolado.

Grupo de elétrons formado por par de elétrons em uma
HE:C:: O ligacso simples.

!_-| ue 2 Grupo de elétrons formado por quatro elétrons em uma
H:C:2 O ligacao dupla.
- llgag
N 2525 N: Grupo de elétrons formado por seis elétrons em uma

ligacdo tripla.

E importante saber diferenciar a geometria do arranjo de elétrons
ao redor dos atomos da geometria da molécula. Até agora, os exemplos
foram escolhidos de modo que a geometria do arranjo dos grupos de
elétrons ao redor do dtomo central coincidisse com a geometria da
molécula. Isso foi possivel fazendo com que ndo houvessem pares de
elétrons isolados ao redor do dtomo central. Mas, observe o caso da
amoénia (NH,). A estrutura de Lewis para a amonia esta representada

na Figura 1.15.
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H:N:H
H

Figura 1.15: Estrutura de Lewis
para a molécula de aménia.

No caso da molécula de aménia, temos quatro grupos de elétrons
ao redor do dtomo de nitrogénio, o que equivale a uma geometria
tetraédrica para este 4&tomo. Porém, a molécula de amdnia tem geometria
piramidal, pois existem apenas trés dtomos de hidrogénio ligados ao
nitrogénio.

Na Figura 1.16, mostramos a geometria tetraédrica para o 4&tomo

de nitrogénio e a geometria piramidal para a molécula de aménia.

@_‘aé H
m

<

¢

a b

Figura 1.16: Geometrias espaciais para (a) o &tomo de nitrogénio na molécula de
amonia e (b) para a molécula de aménia.

Fonte: http://portaldoprofessor.mec.gov.br/storage/discovirtual/aulas/7051/imagens/
aula_04_setembro_09_06.jpg.

Para determinar a estrutura geométrica de um dtomo em uma
molécula, devemos levar em conta todos os grupos de elétrons presentes
ao redor do dtomo. Na Figura 1.16, o par de elétrons isolado do 4tomo
de nitrogénio aparece em preto.

Quando queremos determinar a geometria de uma molécula,
levamos em consideracdo apenas as liga¢des quimicas. Porém, a
geometria da molécula é definida pela geometria do dtomo central. No

caso da amonia, temos trés dtomos de hidrogénio ao redor do dtomo



central nitrogénio. No entanto, a geometria da molécula nio é trigonal
plana, mas sim, geometria piramidal, pois as posi¢des dos dtomos de
hidrogénio obedecem a geometria tetraédrica do dtomo de nitrogénio.

Outro caso importante é para a molécula de agua (H,0). Na
Figura 1.17, mostramos a estrutura de Lewis, a geometria espacial do

atomo de oxigénio e a geometria espacial da molécula de 4dgua.

a b c

Figura 1.17: Estrutura de Lewis (a), geometria do atomo central (b) e
geometria da molécula de agua (c).

Fonte: http:/portaldoprofessor.mec.gov.br/storage/discovirtual/aulas/7051/
imagens/aula_04_setembro_09_06.jpg

A estrutura de Lewis para a molécula de dgua (Figura 1.17 a)
demonstra a existéncia de quatro grupos de elétrons ao redor do 4tomo
de oxigénio. Tém-se quatro grupos de elétrons ao redor de um atomo,
entdo, esse atomo tem geometria tetraédrica (Figura 1.17 b). J4 para a
molécula de dgua, consideramos apenas a posi¢io relativa dos dtomos,
e concluimos que a geometria da molécula é angular (Figura 1.17 ¢).

Compare a molécula de gas carbonico (Figuras 1.13 e 1.14) com
a molécula de dgua (Figura 1.17). Em ambos o0s casos, temos um 4tomo
central com dois outros atomos ao seu redor. Porém, o CO, ¢é linear e a
H,O ¢ angular. Isso acontece devido ao fato de a geometria do atomo
central (C) no CO, ser linear, pois s6 existem dois grupos de elétrons ao
redor do dtomo de carbono. J4 no caso da 4dgua, a estrutura de Lewis
evidencia quatro grupos de elétrons ao redor do dtomo central (O), o
que impde uma geometria tetraédrica para o dtomo central, gerando

uma geometria angular para a molécula de dgua.
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ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 4

6. Desenhe a estrutura de Lewis para a molécula de écido sulfidrico (H.S).
Qual a geometria do 4tomo de enxofre? E a da molécula de acido sulfidrico?

RESPOSTA COMENTADA
Primeiro, precisamos das estruturas de Lewis para os dtomos de
hidrogénio e enxofre. Podemos desenhar essas estruturas a partir
do conhecimento do ndmero de elétrons na dltima camada, ou
podemos observar a Figura 1.2 e a Atividade 1 para encontrar
estas estruturas:

Na molécula de H,S temos dois dtomos de hidrogénio e um de
enxofre. Combinando-os de modo que cada dtomo de hidrogénio
tenha dois elétrons ao seu redor e que o dtomo de enxofre tenha
oito elétrons, chegamos & Unica estrutura possivel:

A geometria do dtomo de enxofre é dada pelo fato de existirem
quatro grupos de elétrons ao redor do dtomo de enxofre, logo, é uma
estrutura tetraédrica. JG a molécula é angular, pois s6 contamos as
posi¢des dos dtomos. Porém, as posicées dos dtomos nas ligagdes
dependem das posicoes dos grupos de elétrons no dtomo central.
Note que, na tabela periddica, o enxofre aparece logo abaixo do
oxigénio, dai a semelhanca nas estruturas dos compostos H,S e H,0.

Outra consequéncia importante da Teoria da Repulsio de Elétrons
da Camada de Valéncia é a distor¢ao do tetraedro observada para a

amonia e para a dgua. No caso do metano, tinhamos um tetraedro
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regular. Todos os quatro grupos de elétrons ao redor do dtomo de carbono
estavam promovendo ligagdes entre o 4tomo de carbono e os dtomos de
hidrogénio. Nesse caso, o Angulo formado entre duas ligagdes C-H era
de 109,5°. No caso da amoénia, teremos um tetraedro distorcido, pois o
par de elétrons nao compartilhado ocupa uma regiao maior do espaco,
comprimindo as ligagdes N-H. O angulo medido para as ligacoes H-N-H
¢ de 107°. Para a dgua, temos dois pares de elétrons ndo compartilhados
ao redor do dtomo de oxigénio e o angulo da ligagio H-O-H sera ainda

menor: 104,5°.

CONCLUSAO

As estruturas de Lewis sdo a primeira tentativa de sistematizar
a formacgdo das ligacdes quimicas segundo um conjunto de regras
estabelecidas. Embora tenha algumas deficiéncias, que serdo abordadas
na proxima aula, as estruturas de Lewis ainda s3o usadas para representar
as moléculas, portanto, é conhecimento imprescindivel para um quimico.
Seguindo as regras para montar as estruturas de Lewis, sempre chegamos
a uma representagdo da molécula que é aceita como verdadeira, como
foi o caso para o formaldeido. Melhor ainda, as estruturas de Lewis sdo,

até hoje, a melhor justificativa para as geometrias moleculares.

ATIVIDADE FINAL

Atende aos Objetivos 1,2, 3 e 4

O fosgénio (COCL) foi um dos primeiros gases toxicos usados como arma de guerra,

durante a primeira guerra mundial. O fosgénio reage com a agua produzindo

gas carbonico e acido cloridrico. O acido cloridrico ataca as mucosas produzindo

irritacdo e, em exposicdes intensas, a morte. Note que a dgua pode ser a umidade

do ar ou, ainda pior, a 4gua presente na prépria mucosa atacada. Determine a

estrutura de Lewis para o fosgénio, calcule as cargas formais sobre os atomos,

determine a geometria de cada 4tomo, bem como a geometria da molécula.
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RESPOSTA COMENTADA
As estruturas de Lewis para os dtomos de C e O estdo apresentadas na Figura 1.3,
para o dtomo de Cl na Atividade 1. Assim temos:

-C- :0- CI CI

Dentre as possibilidades de estrutura de Lewis formadas com esses dtomos, que
respeitam a teoria do octeto, a que apresenta menor nimero de cargas formais é:

:Cl:

cC::0

:Cl:

As cargas formais sdo calculadas como C,=n_ - (n,+ (n/2). Para o carbono, temos
C,=4 - (0+ 8/2) =0. Os dois dtomos de cloro, nesse caso, possuem a mesma
carga formal, pois possuem o mesmo numero de elétrons ligantes e ndo ligantes
e C.=7—-(6+2/2)=0.Jd para o oxigénio, temos C,= 6 — (4 + 4/2) = 0. Todas
as cargas formais sdo zero, melhor impossivel. A geometria dos dtomos de cloro é
tetraédrica (4 grupos de elétrons). Para o carbono e oxigénio, coincidentemente, a
geometria é trigonal plana (3 grupos de elétrons). A geometria da molécula coincide
com a do carbono, que é o dtomo central, trigonal plana.
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RESUMO

Para fazer as estruturas de Lewis das moléculas, devemos partir da estrutura
de Lewis para os atomos, que nada mais é que a representacdo dos elétrons da
camada de valéncia para o atomo neutro, colocando os quatro primeiros elétrons
desemparelhados, e entao, inicia-se o emparelhamento dos elétrons a partir do
quinto elétron, quando for o caso.

Na construcao da estrutura de Lewis para as moléculas deve haver, pelo menos, um
par de elétrons entre os atomos, o que representa uma ligacdo quimica simples.
Devemos, também, procurar colocar oito elétrons ao redor de cada atomo (regra
do octeto), sendo que os elétrons que fazem parte das ligagdes contam para os
dois atomos.

Existem, entretanto, casos de excecdo a regra do octeto. O mais notavel é o do
hidrogénio, que sempre vai apresentar apenas dois elétrons ao seu redor. Porém,
para os atomos de C, N, O e F essa regra sempre funciona.

Também é importante minimizar as cargas formais sobre os atomos, calculadas
usando a equagdo: C,=n_— (np +(n/2)), onde C. é a carga formal; n_é o nimero de
elétrons do &tomo neutro; n, representa o numero de elétrons ndao compartilhados
e; n, 0 numeros de elétrons presentes em liga¢cGes quimicas com outros 4tomos. O
ideal é ter C. = 0 para todos os atomos da molécula. Quando isso for impossivel, a
carga negativa devera estar sobre o atomo mais eletronegativo, e a carga positiva
sobre o &tomo menos eletronegativo.

O numero de grupos de elétrons ao redor do atomo definird a geometria do
atomo: com dois grupos de elétrons temos a geometria linear, com angulo de 180°
entre os dois grupos de elétrons, como, por exemplo, o CO,. Com trés grupos de
elétrons, temos a geometria trigonal plana, com angulo de 120° entre eles, como
no caso do BH,. Quando tivermos quatro grupos de elétrons ao redor do atomo,
temos a geometria tetraédrica para o &tomo em questdo, com angulos de 109,5°

entre os grupos de elétrons, como, por exemplo, o CH,.
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A geometria da molécula depende da geometria do atomo central da molécula.
Quando o atomo central possuir geometria linear, a molécula resultante sera
também linear. Quando o atomo central possuir geometria trigonal plana, a
molécula podera ter geometria trigonal plana, se todos os grupos de elétrons ao
redor do atomo central fizerem parte de ligagdes quimicas. Ou sera angular, se
houver um par de elétrons ndo compartilhados ao redor do &tomo central. Nesse
caso, o angulo da ligacdo L-X-L (onde X é o atomo central e L sdo os atomos ligados
a ele) sera menor que 120°, pois o par de elétrons ndo compartilhado ocupa mais
espaco, comprimindo a ligacao.

Quando o atomo central possuir quatro grupos de elétrons ao seu redor, a
geometria do atomo sera tetraédrica. A molécula resultante podera ser tetraédrica,
se todos os grupos de elétrons ao redor do atomo central fizerem parte de ligagdes
quimicas.

Quando houver um par de elétrons livre no &tomo central, a molécula resultante
sera piramidal, e o angulo das ligagdes L-X-L sera menor que 109,5°, pois o par
de elétrons isolado comprime as liga¢des, por ocupar uma regido maior do espago
(como se um dos baldes de festa de aniversario estivesse mais cheio que os outros).
Quando o atomo central de geometria tetraédrica possuir dois pares de elétrons
livres, a geometria da molécula serad angular, com angulo de ligacdo L-X-L ainda

menor que em uma molécula piramidal.
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Ligacao covalente — estruturas
de Lewis — parte Il

Luis Passoni

Meta da aula

Apresentar as formas de ressonancia das
estruturas de Lewis e as geometrias moleculares
para os elementos do terceiro periodo.

Esperamos que, ao final desta aula, vocé seja
capaz de:

1. desenhar as estruturas de Lewis para formas de
ressonancia;

2. calcular a carga formal sobre um atomo;

3. desenhar as estruturas de Lewis para as
geometrias moleculares: bipiramide trigonal e
octaédrica;

4., estimar os angulos de ligacao para as
geometrias moleculares;

5. desenhar as estruturas de Lewis para ions.

Pré-requisito

Para melhor compreensdo desta aula, é
importante que vocé reveja os conceitos sobre
Estruturas de Lewis (Aula 1), em Quimica B.
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Javimos os fundamentos para a formacao das Estruturas de Lewis e estudamos
a légica que leva das Estruturas de Lewis para as geometrias moleculares.
Na primeira aula, nés nos concentramos em elementos dos primeiro e
segundo periodos da tabela periddica. Os elementos do segundo periodo
sdo prodigos em obedecer a regra do octeto. Com oito elétrons ao redor
do &tomo, podemos ter, no maximo, quatro grupos de elétrons com dois
elétrons cada, correspondente a geometria tetraédrica. Estudamos todas as
geometrias possiveis para os grupos de elétrons ao redor dos atomos dos
elementos do segundo periodo: linear, trigonal plana e tetraédrica. Também
estudamos todas as estruturas possiveis para as moléculas formadas com os
elementos do segundo periodo: linear, trigonal plana, tetraédrica, piramidal
e angular. Nesta aula, vamos introduzir os elementos do terceiro periodo,
com especial atencdo ao fosforo e enxofre. Continuamos com a intencao
de respeitar a regra do octeto, mesmo para elementos do terceiro periodo,
porém, agora, abrimos a possibilidade de colocar 10 ou 12 elétrons ao redor
dos atomos destes elementos e, com isso, chegar as geometrias bipiramide
trigonal e octaédrica. Vamos discutir também as estruturas de ressonancia e

alguns casos classicos de excec¢des a regra.

ESTRUTURAS DE LEWIS E FORMAS DE RESSONANCIA

Vamos montar a Estrutura de Lewis para o gés trioxido de enxofre
(SO,). Da Aula 1 obtemos as Estruturas de Lewis para os atomos de
enxofre e oxigénio, reproduzidas na Figura 2.1. Note que, por serem
elementos da mesma familia, na tabela periddica, as Estruturas de Lewis

para os dois sdo iguais.

'S+ 0

Figura 2.1: Estruturas de Lewis
para os atomos de enxofre e
oxigénio.

Montar a Estrutura de Lewis para a molécula de SO, exige um
pouco mais de atengdo. Pode ser um bom momento para introduzir uma
metodologia para montar as Estruturas de Lewis, que serd util nos casos

menos 6bvios. Primeiro, desenhe as Estruturas de Lewis para os dtomos,



isso ja fizemos. Agora, conte o numero total de elétrons na dltima camada
de todos os atomos da molécula. Lembre-se de que sdo trés atomos de

oxigénio e um de enxofre (Figura 2.2).

:'S-. :(:_)' :Q' :Q'

Figura 2.2: Todos os a4tomos do
SO, e seus respectivos elétrons.

O triéxido de enxofre, também conhecido como gas sulfarico (SO,), é um
dos principais causadores da chuva acida. Os combustiveis fésseis, como
carvao e petréleo, contém quantidades variadas de enxofre, dependendo
da origem. Com a queima destes combustiveis, forma-se o SO, que é
liberado para a atmosfera. Em contato com o vapor de agua existente
como umidade do ar, forma o acido sulfarico (H,SO,) que precipita junto
com as chuvas.

O total de elétrons para o SO, é 24, confere? Coloque todos os
elétrons, aos pares, em uma caixinha imaginaria (Figura 2.3). Agora,
pegue as representagdes para os atomos, sem os elétrons, e faga uma
primeira tentativa de distribui¢ao espacial deles, sem se preocupar com
a estrutura tridimensional. Quando temos dtomos de dois ou mais
elementos diferentes, precisamos eleger aquele que serd o dtomo cen-
tral. Geralmente, o elemento que aparece apenas uma vez serd o 4tomo
central, cercado pelos dtomos do outro elemento. Isso nem sempre é
verdade, mas funciona na maioria das vezes. Outra tentativa que costuma
dar bons resultados é colocar o elemento menos eletronegativo no centro
e os mais eletronegativos ao redor. Se vai dar certo ou ndo, s6 saberemos
quando contarmos os elétrons ao redor de cada dtomo, para verificar se
respeitam a regra do octeto, e determinarmos a carga formal em cima de
cada um, para observar se existem e, caso existam, estejam distribuidas

de acordo com a eletronegatividade de cada elemento.
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s == =sm O

0SSO

Figura 2.3: Os pares de elétrons
em uma caixinha imaginaria e
os atomos sem elétrons organi-
zados por tentativa.

O préximo passo é colocar um par de elétrons, fazendo a ligacdo
entre o dtomo central e cada um dos dtomos ao redor. Lembre-se de
que cada par de elétrons, colocado na proposta de estrutura, deve ser

retirado da caixinha (Figura 2.4).

0:S:0

Figura 2.4: Pares de elétrons,
fazendo as ligagdes simples
entre o 4tomo central e os
outros dtomos ao redor.

Agora, distribuimos os pares de elétrons restantes ao redor dos
atomos, procurando respeitar a regra do octeto. Primeiro, completamos
os octetos dos 4tomos mais eletronegativos ou os que estdo ao redor do
atomo central. Em seguida, colocamos os pares de elétrons restantes
no atomo central. Caso nio seja possivel completar o octeto do dtomo
central, deslocamos pares de elétrons dos atomos ao redor para formar
ligagdes duplas, ou até triplas, se for o caso. Tente fazer isso sozinho,
antes de olhar a Figura 2.5. Lembre-se de que elétrons, colocados entre
dois dtomos, contam para os dois e que, se for preciso, o enxofre pode
comportar mais de oito elétrons ao seu redor, pois é um elemento do
terceiro periodo. Ja para o oxigénio, a regra do octeto sempre deve
ser respeitada, pois é um elemento muito eletronegativo do segundo
periodo. Se estas ultimas frases pareceram novidade, reveja a Aula 1 desta
disciplina. Apds algumas tentativas, chegamos a proposta de estrutura

mostrada na Figura 2.5, espero que vocé também.



Figura 2.5: Estrutura proposta
para o SO,.

Precisamos verificar se esta estrutura é razodvel. A primeira

verificagdo é que todos os dtomos possuem oito elétrons ao seu redor.

¢S

Bom comego, respeitamos a regra do octeto. A segunda verificagio

(¢

conferir as cargas formais. Para o 4tomo de enxofre, a carga formal
+2 e para os dtomos de oxigénio, em sentido horario, as cargas formais
sd0 0, -1 e -1. Esse resultado é coerente, pois a carga total é zero, como
deve ser para uma molécula neutra. Além disso, as cargas negativas estao
localizadas sobre os elementos mais eletronegativos e as cargas positivas
estao sobre o elemento menos eletronegativo. Também observamos que a
geometria do 4tomo central e da molécula é trigonal plana, pois existem
apenas trés grupos de elétrons ao redor do atomo central e esses trés
grupos correspondem a trés ligacdes quimicas. Se representarmos um par
de elétrons em uma ligagio quimica como um trago e se omitirmos os
pares de elétrons que ndo participam das ligacdes, podemos representar

a molécula de SO, como demonstrado na Figura 2.6.

o\

S=0
/
O
Figura 2.6: Outra forma de

escrever a Estrutura de Lewis
para a molécula de SO,.

Acontece que ndo ha nenhuma diferenca na molécula se a dupla
ligagdo for colocada onde ela aparece na Figura 2.6 ou se for colocada
em qualquer dos outros dtomos de oxigénio. A geometria da molécula
permanece a mesma, a contagem de elétrons ao redor de cada dtomo
também serd a mesma, bem como as cargas formais. Entdo, tanto faz
escrever qualquer uma das trés possibilidades, estas sdo as formas de

ressonancia para o SO,, mostradas na Figura 2.7.
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N O N
S§=0 «» 5—0 4> 50
0 o) 0

Figura 2.7: Trés estruturas de ressonancia possiveis para o SO,.

H4, ainda, uma quarta possibilidade de Estrutura de Lewis para

o SO,, sem cargas formais sobre os atomos, conforme mostrado na

Figura 2.8.
-n :9: -n — O\\S O
0::S::0 = —
-n -n /
0 /4

Figura 2.8: Outra estrutura para o SO,.

Segundo a estrutura proposta na Figura 2.8, temos oito elétrons
ao redor dos dtomos de oxigénio e doze elétrons ao redor do enxofre.
O enxofre é um elemento do terceiro periodo e suporta mais de oito
elétrons, mas seria preferivel se houvesse apenas oito elétrons ao redor de
cada 4tomo. Entdo, cada uma com a sua deficiéncia, as duas propostas
(Figuras 2.6 e 2.8) sdo possiveis. De modo que as quatro estruturas de

ressonancia possiveis para o trioxido de enxofre estio mostradas na

Figura 2.9:

o SN N N
S=0 «» S—0 +» S—0 «> $=0

o o’ o’ o7

Figura 2.9: Quatro formas de ressonancia para o SO,.

O fundamental é que todas as formas de ressondncia propostas
possuem a mesma geometria molecular. Além disso, 0 nimero de elétrons
ao redor dos dtomos, bem como as cargas formais, estdo coerentes com

os preceitos estudados.
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ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 1

1. O di6éxido de enxofre (SO,) também é produzido na queima de
combustiveis fosseis e reage com a dgua para formar o acido sulfuroso
(H,S0.), que também contribui para formacao de chuva 4cida. Desenhe a
Estrutura de Lewis para o SO,. Preveja qual serd a geometria de todos os
atomos e a geometria da molécula.

RESPOSTA COMENTADA
Para o SO, tem-se ao todo 18 elétrons de valéncia, os quais devemn
ser colocados aos pares, sGo nove pares de elétrons. Depois, 0s
dtomos sdo posicionados, colocando o menos eletronegativo (S),
que é também o que estd presente em menor ndmero, no centro,
e os outros (20) ao redor:

O § O
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Colocamos pares de elétrons, fazendo ligacées simples entre o
dtomo central e os outros:

O0:8:0

Completamos os octetos dos dtomos mais eletronegativos:

Colocamos os pares de elétrons que sobraram ao redor do dtomo
central:

Se o octeto do dtomo central ndo estiver completo, fazemos ligacoes
duplas ou triplas entre o dtomo central e os outros:

0::S: O:

Conferimos as cargas formais:

:Cé::.S.: 0:

0 +1 -1
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Procuramos por formas de ressondncia:

SN S
(@) (@) (@) (@)

Verifica-se que apenas com ligaces simples faltaram elétrons para
completar o octeto do enxofre; entdo, fazemos uma ligagdo dupla
entre o enxofre e um dos dtomos de oxigénio, para isso, deslocamos
um par de elétrons do oxigénio para fazer a ligagdo dupla. Note
que s6 temos esta possibilidade, se fizermos a dupla ligagdo com o
par de elétrons isolado do enxofre, ndo resolvemos o problema do
octeto do enxofre. Fazendo a ligagdo dupla com o par de elétrons do
oxigénio, temos todos os dtomos com o octeto completo. Também
observamos que a carga formal para o oxigénio com dupla ligacdo
€6-4-2=0e para o enxofre 6 - 2 - 3 =1, uma carga positiva,
e para o oxigénio com ligacdo simples a C,serd 6 - 6 - 1 =-1, uma
carga negativa. Parece razodvel, carga total neutra para a molécula,
carga positiva sobre o dtomo menos eletronegativo e carga negativa
no dtomo mais eletronegativo. Procurando por possiveis formas de
ressondncia, percebemos que tanto faz a ligacdo dupla ser feita com
0 oxigénio da direita ou com o da esquerda, que a molécula serd a
mesma, entdo, temos duas formas de ressondncia.

A geometria do dtomo de enxofre é trigonal plana, pois existemn trés
grupos de elétrons ao redor do dtomo de enxofre. A geometria do
dtomo de oxigénio com dupla ligagdo também é trigonal plana (trés
grupos de elétrons ao redor do dtomo), e do dtomo de oxigénio
com ligacdo simples é tetraédrica, pois existem quatro grupos de
elétrons ao redor deste dtomo. A geometria da molécula é angular.
Essas geometrias (trigonal plana e tetraédrica) vocés aprenderam
em nossa primeira aula.

Os resultados de medidas experimentais sugerem um angulo de

ligagio $~O de 1,41A. Aqui comegam os problemas das Estruturas de
Lewis, o comprimento esperado para uma ligagio simples S - O é de cerca

de 1,57 A e para uma ligacio dupla S = O é de cerca de 1,45 A. Ou seja,
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GEOMETRIA
TRIGONAL
PLANA
DISTORCIDA

— Trata-se da
geometria trigonal
plana para a qual

os angulos de
ligacdo ndo sdo de
exatamente 120°.
No mais das vezes,
isso acontece quando
existe um par de
elétrons isolado,

que vai comprimir o
angulo das ligagoes
para um valor
menor que 120°, mas
também ocorre, com
menor intensidade,
quando uma das trés
ligacdes for dupla,
concentrando maior
densidade de elétrons
e promovendo
repulsdo sobre as
ligacoes simples,
ocasionando a
diminui¢io do
angulo entre elas.
Essa distor¢ao da
geometria também
pode ocorrer quando
um dos trés atomos
for diferente, maior
ou menor, que o0s
outros.
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os comprimentos das ligagdes S~O no SO, sio menores que o esperado
para uma liga¢do dupla. Além disso, pelas estruturas representadas na
Figura 2.7 deveriamos esperar dois comprimentos de ligagao diferentes:
um para a ligagdo S-O e outro, menor, para a ligacdo S=0O, mas apenas
um comprimento de liga¢do S+O é observado experimentalmente. Outro
problema é que para as estruturas representadas na Figura 2.7, a molécula
de SO, deveria ter GEOMETRIA TRIGONAL PLANA DISTORCIDA, pois
a dupla liga¢do encerra maior densidade eletrdnica, o que ocasionaria
maior repulsdo entre a ligagdo dupla e as simples do que entre as liga¢oes
simples (com menor densidade de elétrons). Desta forma, o dngulo
entre as ligagcoes O - S - O deveria ser menor que 120°, enquanto que os
angulos entre as ligagdes O - S = O deveria ser maior que 120°. Isso nido
€ observado. Os fatos de: 1) todas as ligagdes SO terem comprimento

de 1,41 A e 2) o angulo de ligacio medido ser de 120° para todas as

as ligagoes SO, ou seja, elas sao equivalentes. As formas de ressonancia
revelam uma deficiéncia da Teoria de Lewis para as ligagbes quimicas.
Nio sendo possivel representar corretamente as ligagdes usando as
Estruturas de Lewis, lancamos mao das formas de ressonancia. Nenhuma
das formas de ressondncia apresentadas na Figura 2.9 existe de fato, elas
sdo representagOes figurativas de uma quinta estrutura, a verdadeira
estrutura para o SO,, que ndo pode ser representada pelas Estruturas
de Lewis. Porém, as Estruturas de Lewis permitem prever corretamente
a geometria molecular, este é o principal motivo pelo qual é importante

estudar este modelo e saber desenha-las.

ATIVIDADE

Atende aos Objetivos 1 e 2

2. Desenhe a Estrutura de Lewis para o ozénio (O,), calcule as cargas
formais, preveja formas de ressonéancia e descreva a geometria de cada
atomo de oxigénio e da molécula.




RESPOSTA COMENTADA

Sdo seis elétrons na dltima camada do oxigénio, entdo temos 18 elétrons
no total ou nove pares de elétrons. Colocamos os trés dtomos de oxigénio
em fila. Colocamos dois pares de elétrons, fazendo as ligacdes do dtomo do
centro com os dois dos lados. Sobraram sete pares de elétrons, com trés pares
completamos o octeto do dtomo de oxigénio da esquerda, com outros trés pares
completamos o octeto do dtomo de oxigénio da direita e sobra ainda um par
para o dtomo de oxigénio central. O dtomo de oxigénio central possui apenas
seis elétrons ao seu redor, entdo, deslocamos um par de elétrons do dtomo de
oxigénio da esquerda para formar uma ligagdo dupla. Pronto, todos os dtomos
de oxigénio possuem oito elétrons. O dtomo central possui geometria trigonal
plana, pois tem trés grupos de elétrons ao seu redor e C,=+1. A geometria da
molécula serd angular e o angulo serd menor que 120°, pois o par de elétrons
livre no dtomo central comprime a ligagdo. O dtomo de oxigénio que faz dupla
ligacdo com o dtomo central também possui geometria trigonal plana e C,=
0. O dtomo de oxigénio que faz ligacdo simples com o dtomo central possui
geometria tetraédrica, pois tem quatro grupos de elétrons ao seu redor e C,=
-1, com isso a carga total da molécula € zero, o que convém a uma molécula
neutra. Como tanto faz a dupla ligacdo ser entre o dtomo central e o dtomo
da direita ou da esquerda, entdo temos duas formas de ressondncia.

O <> O
7\ 7N
O O O O

CEDERJ

45

AULAH



Quimica B — UENF | Ligacdo covalente — estruturas de Lewis — parte ||

46

CEDERJ

GEOMETRIAS MOLECULARES PARA OS ELEMENTOS DO
TERCEIRO PERIODO

Neste topico, vocé vai conhecer as geometrias bipiramide trigonal
e octaédrica. Ndo se assuste com os nomes, na pratica é bem simples, e
segue a mesma légica que usamos até aqui. Somente elementos do terceiro
periodo, ou posterior, podem formar as geometrias bipiramide trigonal
ou octaédrica e o motivo é muito simples, essas geometrias exigem 10

ou 12 elétrons ao redor do dtomo central, respectivamente.

Geometria Bipiramide Trigonal

O caso mais cldssico de molécula que apresenta a geometria
bipiramide trigonal é o pentacloreto de fosforo (PCI). Montamos a
Estrutura de Lewis exatamente com o mesmo procedimento adotado em
todos os casos. Existem sete elétrons na dltima camada do 4tomo de cloro;
logo, sdo 35 elétrons provenientes desses 4tomos, com mais cinco elétrons
da dltima camada do fosforo, temos um total de 40 elétrons, divididos
em 20 pares. Colocamos o atomo de fésforo (menos eletronegativo e
presente em menor nimero) No centro e os cinco atomos de cloro ao
redor; colocamos um par de elétrons, fazendo a ligacdo de cada dtomo
de cloro com o fésforo e completamos os octetos dos dtomos de cloro,

obtendo a seguinte estrutura:

L] :CI : L}
:Cl -

o cl:

:Cl - Cl=
Figura 2.10: Estrutura de Lewis
para o PCl..

Cada atomo de cloro tem seu octeto completo, o dtomo de fosforo
tem 10 elétrons ao seu redor, mas isso € possivel, pois 0 maior nimero
quantico principal do fésforo é n = 3. As cargas formais sdo 0 (zero) para
todos os dtomos. Ndo ha estrutura de ressonancia possivel. Da maneira
que estd desenhada a estrutura na Figura 2.10, temos a impressdo que a

molécula tem a forma de estrela de cinco pontas, mas nio é bem assim. A



melhor maneira para distribuir cinco grupos de elétrons ao redor do atomo

AULAH

central é na forma de uma bipirdmide trigonal. Vocé pode confirmar isso
se ainda estiver de posse daqueles baldes de aniversdrio da Aula 1. Mas,
agora vocé vai precisar de cinco deles, amarrados pelos bicos. Na forma
bipirdmide trigonal, trés grupos de elétrons estio dispostos em um plano,
chamado de plano equatorial, a 120° um do outro, como na estrutura
trigonal plana. Os outros dois grupos de elétrons estio um para cima e
outro para baixo do plano equatorial, formando dngulos de 90° com esse

plano, conforme representado na Figura 2.11.

Cl

" 4
_Q(YIH“'CI \ _"‘,)
A
Cl

Figura 2.11: A estrutura bipiramide trigonal para o PCl..
Fonte: http://pt.wikipedia.org/wiki/Pentacloreto_de_fosforo

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 1

3. Desenhe a Estrutura de Lewis para o pentafluoreto de arsénio (AsF,).
Confirme a pertinéncia da estrutura proposta com o célculo das cargas
formais. Especifique a geometria dos 4tomos e da molécula.
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RESPOSTA COMENTADA
Vamos construir as Estruturas de Lewis, sequndo o passo a passo
que conhecemos: existem sete elétrons na dltima camada do
dtomo de fldor; logo, sdo 35 elétrons, provenientes desses cinco
dtomos; com mais cinco elétrons da udltima camada do arsénio,
temos um total de 40 elétrons, divididos em 20 pares. Colocamos
o dtomo de arsénio (menos eletronegativo e presente em menor
numero) no centro e os cinco dtomos de flior ao redor. Colocamos
um par de elétrons, fazendo a ligacdo de cada dtomo de fldor com
o arsénio e completamos os octetos dos dtomos de flior, obtendo
uma estrutura andloga aquela do PCl, (Figura 2.15). As cargas
formais, para todos os dtomos, sdo iquais a zero. No caso do arsénio,
temos: C;=5 - 0 - 10/2 = 0. Para os dtomos de flior, temos: C, =
7 - 6-2/2=0. A geometria dos dtomos de flior € tetraédrica, do
dtomo de arsénio é bipirdmide trigonal; e a geometria da molécula
também é bipirdmide trigonal.
Quando vocé for um quimico com mais experiéncia, precisard de
poucos sequndos para perceber que o arsénio pertence a mesma
familia do fésforo e que o flior pertence & mesma familia do cloro
(veja na tabela periddica). Portanto, € de se esperar que a estrutura
do AsF, seja idéntica a do PCl..

Vejamos agora o caso do tetrafluoreto de enxofre (SF,). Temos
seis elétrons na ultima camada do enxofre e sete elétrons na tltima
camada de cada dtomo de flior, totalizando 34 elétrons ou 17 pares de
elétrons. Colocamos o 4tomo de enxofre no centro e os 4tomos de flior
ao redor; adicionamos um par de elétrons para cada um dos dtomos de
flior para fazer a ligagio com o atomo de enxofre. Nesse caso, usamos
quatro pares, sobrando 13. Completamos os octetos dos dtomos de flior,
colocando mais trés pares de elétrons ao redor de cada um dos dtomos de
flior, para tal usamos mais 12 pares de elétrons (3 x 4 = 12). Sobra um

par de elétrons que é colocado no dtomo central. Feito isso, chegamos

a situacao mostrada na Figura 2.12:



Figura 2.12: Estrutura de Lewis
para o SF,.

Temos cinco grupos de elétrons ao redor do dtomo central;
logo, a geometria do enxofre é bipiramide trigonal. Na Figura
2.13, apresentamos apenas o enxofre e os cinco grupos de elétrons,
evidenciando a estrutura de bipirdmide trigonal. Sempre que houver
cinco grupos de elétrons ao redor de um dtomo, teremos a geometria
bipiramide trigonal, independentemente de os grupos de elétrons serem
pares de elétrons isolados ou fazerem parte de ligagdes quimicas com

outros atomos.

90¢ .
- ““,'“ "

| \)120"

Figura 2.13: Geometria bipiramide
trigonal para o enxofre, cercado por
cinco pares de elétrons.

Temos quatro dtomos de flior e um par de elétrons isolado para
distribuir nestas cinco posi¢oes. O par de elétrons isolado poderia ser
colocado em uma das trés posi¢cdes no plano equatorial (note que ndo
faz diferen¢a em qual delas) ou em uma das duas posi¢cdes acima ou
abaixo do plano axial (note que também estas sdo equivalentes entre
si). Porém, a escolha da posicdo mais indicada nio é aleat6ria! Pares de
elétrons isolados sempre vao ocupar as posi¢des do plano equatorial em
uma geometria bipirAmide trigonal. Lembre-se de que um par de elétrons

isolado ocupa uma regido no espago muito maior que pares de elétrons,
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confinados entre dois dtomos em uma ligagcdo. Deste modo, o par de
elétrons isolado vai ocupar uma posicao que lhe permita ficar o mais
longe possivel de outros pares de elétrons, mesmo daqueles confinados
em ligacdes. Se o par de elétrons isolado ocupasse uma das duas posi¢oes
acima ou abaixo do plano equatorial, este teria outros trés vizinhos a 90°.
Por outro lado, quando nosso par de elétrons isolado ocupa uma posi¢io
no plano equatorial, ele tem apenas dois vizinhos a 90°. Portanto, no
SF,, a geometria do 4tomo de enxofre ¢ bipiramide trigonal, enquanto
que a geometria da molécula serd em forma de “gangorra”. Na Figura
2.14, esta representada a estrutura do SF,, evidenciando a geometria em

forma de gangorra.

F

> 90° " 1lF
. Q<F120°
F

Figura 2.14: Representacdo da
estrutura do SF4.

Temos ainda um pequeno detalhe a considerar: um par de elétrons
isolado ocupa uma regido no espago maior que pares de elétrons
confinados em liga¢des quimicas, exercendo maior repulsio sobre os
outros pares de elétrons. Desta forma, a geometria serd distorcida,
aumentando um pouco os angulos entre o par de elétrons isolado e os
pares de elétrons que participam de ligagoes, além de diminuir o angulo
entre os grupos de elétrons que participam de ligagdes quimicas (Figura
2.14), tal como aconteceu nas moléculas de amoénia e de dgua na Aula 1.

A partir da geometria bipirdmide trigonal, podemos ainda formar
moléculas com geometria em forma de ‘T’ e linear. Quando o dtomo
central apresentar geometria bipirimide trigonal e dois pares de elétrons
ndo compartilhados, teremos uma molécula em forma de T, na qual os
dois pares de elétrons estardo posicionados no plano equatorial. Quando
o atomo central apresentar geometria bipiramide trigonal e trés pares

de elétrons nio compartilhados, esses pares de elétrons ocupario as



trés posi¢des no plano axial e a molécula serd linear. Na Figura 2.15,
representamos as varias possibilidades de geometria molecular, a partir

da geometria atdmica bipiramide trigonal.

B B
Bii[)!\“" L :ﬁ“[i,,..).s

120° \rwzu"

B B
<90° » 90° .
B_[i-‘“\‘)';uo“ :_[i‘i].;zn"
| ¥B | VB | % =

|
B B B B

a b C d

Figura 2.15: Geometrias moleculares possiveis, a partir da geometria atdomica
bipiramide trigonal: (a) bipiramide trigonal, (b) gangorra, (c) “T" e (d) linear.

ATIVIDADE

Atende aos Objetivos 3 e 4

' 4. Desenhe a Estrutura de Lewis para o composto trifluoreto de cloro (CIF,),
determine a geometria da molécula e estime os angulos de ligacao.

8
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RESPOSTA COMENTADA
Os passos para a construcdo da Estrutura de Lewis jG sGo bem
conhecidos. No caso do CIF,, temos na Ultima camada sete elétrons
do cloro e mais sete de cada dtomo de flior, em um total de 28
elétrons ou 14 pares de elétrons. Colocamos o dtomo de cloro no
centro (presente em menor nimero e menos eletronegativo) e os
dtomos de fldor ao redor. Utilizamos trés pares de elétrons para fazer
as ligagdes entre o dtomo de cloro e cada um dos dtomos de fltor;
utilizamos mais nove pares de elétrons para completar os octetos dos
dtomos de fldor, sendo trés pares para cada dtomo. Sobraram dois
pares de elétrons que serdo colocados ao redor do dtomo central,
no caso, o cloro. Feito isto, obtemos a seguinte situacdo:

Temos cinco pares de elétrons ao redor do dtomo central, que sugere
uma geometria de bipirdmide trigonal. Colocando os pares de
elétrons isolados em duas das trés posicées do plano equatorial e 0s
dtomos de fldor nas outras posicées, temos uma molécula em forma
de "T". Como os pares de elétrons isolados exercem maior repulsdo
sobre os outros pares de elétrons, os dngulos entre as ligacées Cl-F
serdo menores que 90° e entre os pares de elétrons isolados serd
maior que 120° conforme representado na figura a sequir:

F

< 9Q° . n
LLLY
F (|>| > 120°
F



Geometria Octaédrica

Esta é a dltima geometria de interesse para nés no momento e
ocorre quando temos seis grupos de elétrons ao redor do dtomo central.
Compostos com geometria octaédrica sio muito comuns para os metais
de transi¢ao, familias 3 a 12 da tabela periddica, e sio muito empregados
€OMO CATALISADORES na industria de transformacdo quimica. Esta geometria
também é observada em metaloproteinas e metaloenzimas. Essas proteinas
sdo vitais para o funcionamento dos processos de transformagiao quimica,
envolvidos na geragdo, armazenamento e transporte de energia nos seres
vivos, como a hemoglobina, que tem como sitio ativo um 4atomo de ferro
em coordenacdo octaédrica, quando ligado ao oxigénio que respiramos.
Para construir uma Estrutura de Lewis com geometria octaédrica também
ndo ha nenhum segredo, basta seguir os mesmos passos que temos
repetido desde a molécula do gas hidrogénio. Sempre que tivermos seis
grupos de elétrons ao redor do dtomo central, estes automaticamente se
organizarao de modo a gerar a geometria octaédrica, pois é desta forma
que os seis grupos de elétrons estarao o mais longe possivel uns dos outros.
Novamente, podemos recorrer aos baldes de festa de aniversirio para
observarmos a espontaneidade com que seis baldes de mesmo tamanho
organizam-se em octaedro, quando presos pelas bocas. Na Figura 2.16
mostramos duas formas de representar a geometria octaédrica. O angulo
entre quaisquer duas ligacoes é de 90°, sendo que duas ligagoes estio no

plano do papel, duas estdo para frente e duas para trds do papel.

B™

Figura 2.16: Representacdo da estrutura octaédrica.

Quando um dtomo central, com geometria octaédrica, possuir um
par de elétrons livre, entdo, em qualquer posicao que este par de elétrons

for colocado, teremos uma molécula com geometria de pirimide de base

CATALISADORES

Sao compostos
amplamente usados
na inddstria quimica
para acelerar as
reacoes e diminuir

a quantidade de
energia necessaria
para promover
certa reagdo. Apesar
de participarem
ativamente da
reagio, combinando-
se aos reagentes,

ao final desta

sdo recuperados
exatamente

como eram
inicialmente, nio
sendo consumidos
e podendo ser
reutilizados vdrias
vezes.
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quadrada. Por outro lado, quando o dtomo central possuir dois pares
de elétrons livres, estes deverdo ser colocados em posi¢cdes opostas, de
modo que os pares de elétrons livres fiquem o mais distante possivel um
do outro, gerando uma molécula com geometria quadratica plana. Com
trés pares de elétrons livres teremos uma molécula em forma de "T" e,
finalmente, com quatro pares de elétrons livres teremos uma molécula
linear. As vdrias geometrias possiveis para as moléculas derivadas de uma

geometria octaédrica estdo representadas na Figura 2.17.

B B B
B, B Bu, wiB Buw ' uB s X B : l :
gy A ! iy A oy iy A ot Ll WL _-:; A |:|'--_
B"’"l“"-a B®™ | wB B®™ | wB B*"™ | B : |
B B
a b S d e

Figura 2.17: Geometrias moleculares possiveis, a partir da geometria octaédrica
para o atomo central: a) octaédrica; b) piramide de base quadrada; c) quadratica
plana; d) "T"; e) linear.

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 3

‘ 5. Desenhe as Estruturas de Lewis para os compostos hexafluoreto de
‘ enxofre (SF,) e pentafluoreto de bromo (BrF,).

|
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RESPOSTA COMENTADA
Basta seguir 0s mesmo passos que jd estamos acostumados. Em
ambos os casos, o dtomo central (S ou Br) terd geometria octaédrica,
com seis pares de elétrons ao seu redor. Para o SF, a geometria
da molécula serd octaédrica também e, neste caso, como todas as
ligacées sdo equivalentes, ndo haverd distorcdo e todos os dngulos
serdo de 90° (a). Por ouro lado, no Brf, haverd um par de elétrons
livre ao redor do dtomo central (Br) e a geometria da molécula serd
pirdmide de base quadrada (b), conforme as representacées a sequir:

< 90°

I F oy, o F oy, anF
) :r.' LLITTY S it Vi Br""' <gp°
) J F™ l T~FE F™ _);:')F
F LR

(a) (b)

Note que, devido a maior repulsdo exercida pelo par de elétrons
isolado, haverd uma pequena distorcdo nos dngulos de ligagao, de
modo que o dngulo formado entre o par de elétrons isolado e os
dtomos de fldor no plano equatorial (base da pirémide) serd maior
que 90°, enquanto que o dngulo entre os dtomos de flior no plano
equatorial e o dtomo de fliior no eixo (topo da pirdmide) serd menor
que 90°. Também entre dois dtomos de fltior no plano equatorial
haverd diminui¢do no dngulo de ligacdo, pois é como se a repulsdo
exercida pelo par de elétrons livre estivesse "fechando" a molécula.
A geometria pirdmide de base quadrada pode ser observada em
qualquer que seja a posi¢do do par de elétrons isolado, lembre-se
de que as linhas tracejadas indicam uma posicéo atrds do plano
do papel, enquanto que a linha em triangulo indica uma posicéo G
frente do plano do papel.

F

F '"."""Br""m" F F mnn...Brl"II,nl: F """"ug.----""" F F "I"""'Br"'""” F
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ESTRUTURA DE LEWIS PARA iONS

Mais uma vez, ndo héa segredo algum. Apenas precisamos de um
pouco de atengao para dois detalhes: primeiro, o nimero de elétrons a ser
distribuido deve ser acrescido ou diminuido da carga, conforme o ion seja
um anion ou um cation, respectivamente. Segundo, a carga formal total
calculada devera ser igual a carga do ifon. Vejamos exemplos préticos.

O ion am6nio, NH,*, ¢ um cation com uma carga positiva, gerado
a partir da amonia pela captura de um préton (H*) pelo par de elétrons,
isolado do nitrogénio. Para montar a Estrutura de Lewis, seguimos
exatamente 0S mesmos passos que estamos acostumados. O nitrogénio
possui cinco elétrons em sua dltima camada e cada hidrogénio possui
apenas um. Isto daria um total de nove elétrons a serem distribuidos.
Porém, primeiro detalhe, o niimero de elétrons a ser distribuido deve ser
subtraido de um, pois 0 amdnio é um cdtion com uma carga positiva.
Desta forma, temos oito elétrons a serem distribuidos ou quatro pares.
Colocamos o atomo de nitrogénio no centro e os quatro dtomos de
hidrogénio ao redor e utilizamos um par de elétrons para fazer as ligacoes
entre cada atomo de hidrogénio e o 4tomo de nitrogénio. Pronto, usamos
todos os pares de elétrons e o nitrogénio estd com o octeto completo. Por
existir quatro grupos de elétrons ao redor do nitrogénio, ele apresenta
geometria tetraédrica. O cdtion amdnio também apresenta geometria
tetraédrica, pois todos os pares de elétrons ao redor do nitrogénio
participam de uma ligacdo quimica. Ndo ha distor¢do na molécula, pois
ndo hd par de elétrons livre, de modo que todos os Angulos sdo de 109,5°.

Agora, vamos calcular as cargas formais. Lembrando que a carga
formal sobre um 4tomo € igual ao niimero de elétrons do 4tomo neutro,
subtraido do niimero de elétrons livres ao redor do dtomo e da metade
do nimero de elétrons que participa de ligagdes quimicas com outros
atomos. Para os quatro atomos de hidrogénio, a situagdo é a mesma C=
1-0-2/2 =0. Para o nitrogénio, temos que 0 4tomo neutro possui cinco
elétrons, no cation aménio o nitrogénio ndo apresenta nenhum elétron
livre, mas sim, oito elétrons compartilhados em liga¢des quimicas com
os atomos de hidrogénio, assim: C,= 5 -0 - 8/2 = +1, ou seja, uma carga
positiva. Excelente, satisfizemos o segundo detalhe, a carga formal total,
calculada para o cation amonio, € igual a carga do ion. A representacdo

do cition aménio é mostrada na Figura 2.18. Note que o simbolo -



colocado antes da carga do fon (-+) indica que a carga pertence a todo

o fon e ndo, a algum atomo especifico.

H 1+

\\'N
H W/

H

Figura 2.18: Representacdo do
ion aménio.

H

Vejamos agora o caso de um ion com carga negativa. Para
continuar com o nitrogénio, vamos usar o anion nitrato, NO,. S3o cinco
elétrons do nitrogénio mais seis de cada 4tomo de oxigénio, totalizando
23 elétrons. Agora, somamos mais um elétron, primeiro detalhe, pois o
anion nitrato possui uma carga negativa, entao chegamos a 24 elétrons
ou 12 pares. Colocamos o 4tomo de nitrogénio no centro e os 4tomos de
oxigénio ao redor; usamos trés pares de elétrons para fazer as ligagdes
entre 0 4tomo de nitrogénio e cada um dos dtomos de oxigénio, sobrando
ainda nove pares. Esses nove pares serdo utilizados para completar os
octetos dos trés dtomos de oxigénio, nio sobrando nada. Note que o
octeto do dtomo de nitrogénio ndo estd completo. Para completa-lo,
deslocamos um par de elétrons de um dos dtomos de oxigénio. Podemos
usar para isso um par de elétrons de qualquer um dos dtomos de oxigénio,
o que indica a existéncia de trés formas de ressoniancia. Como existem
trés grupos de elétrons ao redor do dtomo central, a geometria deste
atomo sera trigonal plana, que é também a geometria da molécula. A

Figura 2.19 resume o que fizemos até aqui.

o) o) :0: o: :0: =0
as Y | - P ou -...--'.-. ou ...." L.
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Figura 2.19: Criando a estrutura de Lewis para o ion nitrato.
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Vamos calcular as cargas formais. Para o 4tomo de nitrogénio,
tinhamos cinco elétrons ao redor do dtomo neutro, na molécula de
nitrato, ndo ha nenhum elétron desemparelhado ao redor do dtomo de
nitrogénio, mas sim oito elétrons compartilhados; logo, C.= 5 - 0 - 8/2
= +1, ou seja, uma carga positiva sobre o dtomo de nitrogénio. Por
um lado, isso ndo nos assusta, pois o nitrogénio é o elemento menos
eletronegativo nesta molécula e qualquer carga positiva deveria mesmo
estar sobre ele. Por outro lado, pode causar estranheza o fato de aparecer
uma carga positiva sobre algum atomo, quando a molécula como um
todo possui uma carga negativa. Mas, antes de nos desesperarmos, vamos
calcular as cargas formais para os dtomos de oxigénio. Em qualquer
das trés formas de ressonancia, temos um dtomo de oxigénio, fazendo
uma dupla ligacdo com o nitrogénio e dois dtomos de oxigénio com
apenas uma ligacdo com o nitrogénio. Para o 4tomo de oxigénio com
dupla ligacao, temos ao seu redor quatro elétrons que ndo participam de
liga¢bes quimicas e outros quatro que fazem a ligagdo com o nitrogénio;
entdo, temos: C, = 6 —4 —4/2 = 0. Para cada um dos dtomos de oxigénio
ligados apenas por ligagdo simples com o nitrogénio, temos seis elétrons
nao compartilhados e dois compartilhados com o nitrogénio; logo, C, =
6—6-2/2 =-1. Como sdo dois atomos de oxigénio nesta situacdo, temos
o total de duas cargas negativas. Descontando a carga positiva sobre o
nitrogénio, a carga total do dnion sera -1, exatamente como necessario.
Na Figura 2.20, representamos uma das estruturas de ressonincia para
o0 nitrato, com as respectivas cargas formais sobre os dtomos e a carga

total do anion.

.lo "1 II_E

Q::N:

Figura 2.20: Uma das estruturas
de ressonancia para o ion nitrato,
evidenciando as cargas formais e
a carga total da molécula.

Representando corretamente a geometria trigonal plana para o
ion nitrato, bem como substituindo um par de elétrons que participe de
ligacdo quimica por um trago e omitindo os outros pares de elétrons, a

representag¢do do fon nitrato seria conforme mostrado na Figura 2.21.
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Figura 2.21: Formas de ressonancia para o ion nitrato.

N

Lembre-se de que o simbolo - indica que a carga pertence a
molécula como um todo e ndo, a nenhum atomo em especial. Também é
importante lembrar que nenhuma das formas de ressonancia apresentada
existe de fato, o que existe é uma quarta forma que ndo pode ser

representada pelas Estruturas de Lewis.

ULTIMO DETALHE — MOLECULAS COM NUMERO iMPAR DE
ELETRONS

Existe, ainda, um tdltimo detalhe acerca das Estruturas de Lewis.
Até agora, sempre trabalhamos com pares de elétrons. Isso foi possivel,
pois os elétrons sempre apareceram em numeros pares. Porém, as vezes,
uma molécula pode ter um niimero impar de elétrons. E o caso do diéxido
de nitrogénio, NO,. O NO,, juntamente com o SO, (trioxido de enxofre),
¢ um dos grandes vildes das chuvas 4cidas. Na atmosfera, o NO, reage
com a umidade do ar para formar o 4cido nitrico, HNO,. O NO, ¢
gerado pela queima de combustiveis, tanto fosseis (gasolina) quanto
renovaveis (etanol), pois sob as condi¢des de alta pressdo e temperatura
nos motores a explosdo dos veiculos, pode ser formado pela reagio dos
gases nitrogénio, N,, e oxigénio, O,, presentes na atmosfera. A Estrutura

de Lewis para o NO, é mostrada na Figura 2.22.

LN e
o

O .0.” O
Figura 2.22: Estruturas de Lewis para o
diéxido de nitrogénio.
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Quando houver um niimero impar de elétrons na molécula, sempre
havera um elétron desemparelhado e nio serd possivel completar o
octeto de todos os dtomos, optamos, entdo, por nio completar o octeto

do elemento menos eletronegativo.

CONCLUSAO

A necessidade de representarmos algumas moléculas como
estruturas de ressonincia expde de maneira muito clara uma séria
deficiéncia do modelo de Lewis para as ligacdes quimicas. Nio obstante,
de maneira muito elegante, podemos obter todas e quaisquer geometrias
moleculares, desenhando corretamente as Estruturas de Lewis. Desta
forma, a Teoria da Repulsio dos Elétrons da Camada de Valéncia
(TRECV) é considerada a melhor maneira para prever e explicar
geometrias moleculares. A geometria do 4tomo depende do ntimero de
grupos de elétrons ao seu redor, as mais comuns sio as seguintes:

¢ linear (dois grupos de elétrons),

¢ trigonal plana (trés grupos de elétrons);

e tetraédrica (quatro grupos de elétrons);

bipiramide trigonal (cinco grupos de elétrons) e;
e octaédrica (seis grupos de elétrons).
Existem outras com sete ou mais grupos de elétrons ao redor do

dtomo central, mas sdo excepcionais.

ATIVIDADE FINAL

Atende aos Objetivos 1,2 e 5

Desenhe a Estrutura de Lewis para o anion sulfato (SO,?), determine a geometria da

molécula, as cargas formais sobre os atomos e as formas de ressonancia, se houver.
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RESPOSTA COMENTADA
Vamos Id, como sempre, seis elétrons do enxofre, mais seis de cada oxigénio, mais
dois da carga do dnion sédo 32 elétrons ou 16 pares. Enxofre no centro, oxigénios
ao redor, quatro pares de elétrons para as ligacées S-O, sobram 12 pares, mais
trés pares de elétrons para completar o octeto de cada dtomo de oxigénio. Todos
o0s dtomos tém seu octeto completo. Existem quatro grupos de elétrons ao redor
do enxofre (dtomo central), de modo que a geometria da molécula é tetraédrica.
Carga formal sobre o enxofre Cf = +2. Carga formal sobre cada dtomo de oxigénio
Cf = -1. Como sdo quatro dtomos de oxigénio, temos um total de quatro cargas
negativas, descontadas as duas cargas positivas do enxofre, sobram duas cargas
negativas para o dnion sulfato. Tudo certo? Quase. Lembre-se de que gostamos de
minimizar as cargas formais, além disso, o enxofre suporta mais de oito elétrons ao
seu redor; entdo, podemos escolher dois dtomos de oxigénio e deslocar um par de
elétrons de cada para fazer duplas ligacées com o enxofre. Agora, todos os dtomos
de oxigénio tém seu octeto completo. O enxofre tem 12 elétrons ao seu redor, mas
isso & possivel, pois o enxofre tem nimero quéntico principal n = 3. A geometria
da molécula continua sendo tetraédrica, pois ainda sdo quatro grupos de elétrons
ao redor do dtomo central. A carga formal para o enxofre agora é Cf = 0. Para os
dtomos de oxigénio formando dupla ligacdo com o enxofre temos Cf = 0 e para
os dtomos de oxigénio com ligagdo simples Cf = -1, como sdo dois dtomos nesta
situacdo temos, no total, duas cargas negativas. Como podemos escolher quaisquer
dois dtomos de oxigénio para formar a dupla ligagdo com o enxofre, temos seis
estruturas de ressondncia possivels, mais aquela primeira, sem nenhuma dupla
ligacdo, temos no total sete estruturas de ressondncia possivers. Substituindo os
pares de elétrons em ligacbes por tracos, omitindo os pares de elétrons que ndo
participam de ligacées e desenhando a geometria tetraédrica de maneira correta,
temos as seguintes representacdes para as formas de ressondncia do ion sulfato:

2 o T 3 g T o ¢ g T o

L - ! - ! - ! - L - L -+ L
0‘"‘7' o 0‘"? N 0‘"‘7 o l?J‘// o 0‘/// o 0// o 0"// No
) o o d o o

o]
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Para desenhar as Estruturas de Lewis, seguimos alguns passos basicos que sempre

levam a solucdo correta:

1.

Contamos o nimero de elétrons na ultima camada de todos os 4tomos
envolvidos.

Caso a molécula seja um ion, acrescentamos tantos elétrons quantas sejam as car-
gas negativas de um anion ou subtraimos tantos elétrons quantas sejam as
cargas positivas de um cation.

Dividimos os elétrons em pares.

No caso de haver mais de dois tipos de atomos envolvidos, colocamos o menos
eletronegativo no centro e os mais eletronegativos ao seu redor. Os 4&tomos
de hidrogénio fazem apenas uma ligacdo em mais de 99% dos casos e, caso
presentes, sdo colocados juntos aos atomos mais eletronegativos, para o lado
de fora da molécula.

Colocamos um par de elétrons, fazendo as ligacées simples entre o atomo
central e os outros ao seu redor, e entre estes ultimos e os atomos de hidrogénio,
quando for o caso.

Completamos os octetos dos atomos mais eletronegativos.

Colocamos eventuais pares de elétrons restantes sobre o atomo central.
Lembrando que apenas elementos do terceiro periodo ou superior podem ter
mais de oito elétrons ao seu redor.

Caso o atomo central possua menos de 8 elétrons ao seu redor, deslocamos
pares de elétrons dos 4&tomos ao seu redor para fazer tantas duplas ligagdes
quantas sejam necessarias para completar o octeto.

Nos casos, rarissimos por sinal, em que nao for possivel completar os octetos

com duplas ligaces, podemos fazer ligacoes triplas.

10. Calculamos as cargas formais e verificamos sua pertinéncia. Por pertinéncia,

entendemos cargas negativas sobre os datomos dos elementos mais
eletronegativos e cargas positivas sobre os atomos dos elementos menos

eletronegativos.

11. Verificamos se a carga formal total calculada é igual a zero para moléculas sem

carga ou igual a carga total do ion representado.
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12. Verificamos se ha a possibilidade de reduzir o nimero de cargas formais sobre

os atomos, mantendo as exigéncias dos itens 10 e 11.

13. Procuramos por possiveis formas de ressonancia.

Feito isso, definimos a geometria de cada atomo em fun¢do do numero de grupos

de elétrons ao seu redor. A geometria da molécula é definida a partir da geometria

do atomo central, em funcéo da existéncia ou ndo de pares de elétrons livres. Na

tabela a seguir, resumimos as geometrias moleculares mais comuns.

Geometrias moleculares, segundo a TRECV

Namero de

grupos de elétrons

0 par de
elétrons livres

elétrons livres
e — ——

1 par de

2 pares de
elétrons livres
— —

3 pares de

elétrons livres
T ——————

4 pares de
elétrons livres

2 l(,\l 80°
ek e
linear
t LA
3 IE\ 120° L
™ 2%
<120°
trigonal plana angular
% ' '.‘ y"
. mb 109¢ Xt g"-E
x&’ s ,‘7()‘,\' x>x
tetraédrica _piramidal angular
X X > i
<90t X .
5 1135’(»,, | il Xy~ | ..Fﬂu.,‘l |~\,I e l.ﬂ'tm.‘, I-\190 .
~‘(¢T—\ <12 T 3 =‘7-T—‘( . .
X : X X X
ipirami igonal gangorra T linear
X X o X X
90° < OF 180°
6 Xo,,, hm\\ ”’ﬁ‘g;| x: QJ“.""‘ X :ﬂnu.._L_...w\‘ I
xc?T"CJ-( Ny = [ox ¥ | ¥x = 8
X . " X <o@ X
T piramide cTe base ]
octaédrica quadrad quadrado planar T linear
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Teoria da Ligacao
de Valéncia

Luis Passoni

Meta da aula

Apresentar a Teoria da Ligacao de Valéncia para
as ligagdes quimicas.

Esperamos que, ao final desta aula, vocé seja
capaz de:

1. representar uma ligagdo quimica segundo a
Teoria da Ligacdo de Valéncia utilizando o
diagrama de orbitais;

2. definir a hibridizagdo dos orbitais atomicos em
funcdo da geometria.

Pré-requisitos

Para melhor compreensdo desta aula, é
importante que vocé recorde os conceitos sobre
as estruturas de Lewis e tenha em mente as
possibilidades de arranjo espacial (Aulas 1 e 2).
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Nas Aulas 1 e 2 aprendemos a desenhar as estruturas de Lewis que, juntamente
com a Teoria da Repulsdo dos Elétrons da Camada de Valéncia, sdo, ainda hoje,
uma poderosa ferramenta para definir a geometria das moléculas. Entretanto,
a Teoria de Lewis para a formacdo de uma ligacao quimica (o compartilha-
mento de um par de elétrons) sofre sérias objecdes. Por exemplo, o fato de
ser necessario, em muitos casos, lancar mao de "formas de ressonancia" para
representar adequadamente uma molécula demonstra uma deficiéncia dessa
teoria. Porém, é impressionante como ela nos permite prever a geometria das
moléculas e, com ela, muitas propriedades das substancias.

Sobre as propriedades, falaremos mais adiante. Por enquanto, vamos procurar

melhorar nosso entendimento sobre as ligacdes covalentes.

TEORIA DA LIGACAO DE VALENCIA

Até agora, nos consideramos que uma ligagao quimica é um par
de elétrons compartilhado entre dois dtomos. Esse conceito, de que uma
ligacdo é um par de elétrons, e que esse par de elétrons é compartilhado por
dois 4tomos, permanece inalterado na Teoria da Ligagdo de Valéncia (TLV).

A preocupagio da TLV é definir um pouco melhor onde esses
elétrons se encontram. Para tal, partimos da teoria atdmica moderna, e
procuramos adaptar os conceitos de orbitais atdmicos para as ligagoes
quimicas. De fato, segundo a Teoria da Ligagao de Valéncia, definimos
uma liga¢io quimica como a sobreposi¢io de orbitais atdmicos.

A primeira tentativa bem sucedida de sobrepor as func¢des de
onda, definidas na equacdo de Schrodinger, para criar a ligagio covalente
observada na molécula do gas hidrogénio, H,, é atribuida a dupla Walter
Heiter e Fritz London, em 1927. Note que ja estivamos no século XX
quando essa teoria comecou a ser formulada. Alids, ja estivamos também
no século XX quando Lewis propos, em 1916, os pares de elétrons.
A forma final da TLV é atribuida a Linus Pauling que, em 1930, propds
a hibridizacao dos orbitais atomicos, e ganhou um prémio Nobel por
esse feito.

Heiter, London e Pauling demonstraram matematicamente suas
proposi¢oes. A TLV pode ser acompanhada de um tratamento matematico
rigoroso, mas isso estd ausente na maioria dos livros-textos de Quimica.
Aqui também, vamos nos concentrar em um desenvolvimento qualitativo

do conceito da ligagiao de valéncia.



Linus Pauling foi ganhador de dois
prémios Nobel, o de Quimica, em
1954, pela TLV, e o da Paz, em 1962,
por seu papel protagonista na luta
contra os testes com armas nucleares.
Muitas pessoas dizem que poderia ter
recebido o terceiro prémio Nobel pela
a estrutura do DNA, pois seus manus-
: critos revelam que Pauling também
Font"e: http:}/ estava copvencic_:lo da estrutura em
pt.wikipedia. org/ dupla hélice espiral; porém, Watson
wiki/Lin us_Pauling e Crick publicaram primeiro. Se vocé
tem alguma familiaridade com a lin-
gua inglesa, pode encontrar os manuscritos originais de
Linus Pauling no endereco eletronico: http://osulibrary.
oregonstate.edu/specialcollections/coll/pauling/bond/.
Vale a pena conferir!

A sobreposicao de orbitais

Como de costume, vamos comegar pelo exemplo mais simples, e
aos poucos construir 0 modelo completo.

O caso mais simples possivel de ser imaginado é o da molécula do
gas hidrogénio, H,. Cada 4tomo de hidrogénio possui um tnico orbital,
o orbital 1s, com um tnico elétron, 1s'. A representaciao do orbital s é
uma esfera, pois, quando construimos um grafico em trés dimensdes com
os pontos obtidos pela solu¢io da fun¢io densidade de probabilidade,
obtemos uma figura esférica, que encerra 90% de probabilidade de
encontrar o elétron. Lembra-se da Quimica A?

Pois bem, sempre tendo em mente a dualidade onda-particula do
elétron e a no¢ao de que um orbital é muito mais uma nuvem eletrénica
do que uma 6rbita percorrida pelo elétron, vamos representar o orbital
s como uma esfera que encerra 90% da nuvem eletronica, composta
pelo unico elétron do dtomo de hidrogénio. Com a aproximagio de dois
atomos de hidrogénio (Figura 3.1), as nuvens eletronicas se sobrepdem,
passando a compartilhar uma regido do espago em comum; justamente

a regido entre os dois nucleos atomicos.
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HF

E um gas chamado
fluoreto de
hidrogénio. Em
solucdo aquosa,

€ mais conhecido
como 4cido
fluoridrico. O

acido fluoridrico

é considerado um
acido fraco. Porém, é
0 unico que dissolve
o vidro, e por isso

¢ armazenado em
garrafas plasticas.

E o dltimo recurso
utilizado para
dissolver amostras
inorganicas para
andlise, quando os
acidos sulfirico,
cloridrico ou nitrico
tiverem falhado.
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1s? 1s?

Figura 3.1: Representacdo da sobreposi¢do dos orbitais dos atomos de hidrogénio
na formag¢do da molécula de hidrogénio.

Fonte: http://200.156.70.12/sme/cursos/EQU/EQ20/modulo1/aula0/aula06/03.html.

Outra forma de representar os orbitais é usando um quadradinho.
Dessa forma, o orbital 1s seria representado por 0. O conjunto desses
quadradinhos pode ser chamado de diagrama de orbitais. Uma seta
apontando para cima T indica a presenca de um elétron com niimero
quantico de spin m_= +1/2, e uma seta para baixo 4, um elétron com
nimero de spin m_=-1/2. Usando essa simbologia, a formacao da ligagao

dos dtomos de hidrogénio seria (Figura 3.2):

H + H => H,

Figura 3.2: Representa¢do da formacdo da
ligacdo quimica na molécula de H,.

Outro caso simples é o HF. A configuracio eletronica do 4tomo de
flior é 152, 282, 2p°. Assim como na construgao das estruturas de Lewis,
vamos nos interessar apenas pelos elétrons da camada de valéncia, dai
o nome Teoria da Ligacdo de Valéncia, pois s6 considera os elétrons da
camada de valéncia. Pois entdo, os orbitais p sio em ntmero de trés,
P, P, € P, € sdo representados em forma de alteres nos eixos x, y e z,
respectivamente. Cada orbital pode ter dois elétrons, um com numero
quantico de spin +1/2 e outro com spin -1/2. Como o flior apresenta
cinco elétrons nos orbitais 2p, teremos uma posi¢ao livre, que vamos

convencionar que seja no orbital p . Se um dtomo de hidrogénio se



aproximar de um dtomo de flior de maneira correta, pelo eixo z, teremos
a sobreposi¢ao do orbital 1s do Hcom o 2p_do F, formando uma ligagao

quimica, que pode ser representada como na Figura 3.3.

" q "y
1s 2p,
oy
= % (@ z
X X

Figura 3.3: Representac¢do da formagdo da ligacdo quimica na molécula de HF.

E interessante notar que, no caso do HE, se o dtomo de hidrogénio
se aproximasse pelo eixo x, ndo haveria formacdo de ligagio, pois o
orbital p , ja esta completo.

E claro que a definicio de qual é o eixo x, bem como a defini¢do
de qual orbital p do flior contém apenas um elétron, sio arbitrarias. Eu
poderia deixar qualquer um dos trés orbitais p com apenas um elétron,
bem como poderia definir os eixos x, y e z como bem entendesse, desde
que fossem ortogonais entre si.

O fundamental é que, das varias maneiras possiveis para ocorrer
a aproxima¢do dos atomos de hidrogénio e flior, apenas aquela que
coloca o orbital 1s do hidrogénio na mesma reta do orbital p vazio do
flior é que vai resultar em uma ligacdo quimica.

Mais que isso, além de se aproximar pela direcdo correta, a
aproximagao também tem que ser pelo sentido correto, pois, enquanto
o orbital s tem sinal (+), o orbital p apresenta um I6bulo (+) e outro (-).
Se o0 atomo de hidrogénio se aproximar no sentido do l6bulo (-), ndo
vai haver formagio de ligacio.

Nio nos preocupamos com esses detalhes no caso do H,, pois o
orbital s é esférico, logo, qualquer eixo é eixo, uma vez que uma esfera
¢ idéntica em todas as dire¢oes. Além disso, o orbital s possui apenas
um sinal: (+).

Outro detalhe importante para se lembrar: o elétron ocupa todo o
orbital. Na Figura 3.3 podemos ter a impressdo errada de que o elétron
estd apenas no 16bulo (+) do orbital. Isso ndo é verdade, o elétron, ou

melhor, a nuvem eletronica se estende por todo o orbital p , tanto no
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I6bulo (+) quanto no 16bulo (-). Mais que isso, o desenho do orbital é
um volume que encerra 90% da nuvem eletronica. Existem ainda outros
10% da nuvem eletronica que se encontra além dos limites desenhados

para o orbital.

A simbologia (+) e (-) usada nos orbitais atbmicos nada tem a ver com
polaridade ou carga positiva e negativa. Trata-se de uma questdo de
simetria, e esta relacionada com a fase da onda. Lembre-se que, para
chegar a funcdo de onda que define um elétron e a funcdo densidade
de probabilidade que define a forma dos orbitais, partimos, justamente,
da consideragdo de que o elétron era uma onda. Uma onda pode ser
representada pela oscilacdo em um eixo, alternadamente para cima,
notacgao (+), e para baixo (-) do eixo.

tempo

intensidade
+

A notagdo (+) e (-) dos orbitais esta relacionada com essa oscilagéo da onda
que deu origem ao orbital. A necessidade dos orbitais de se aproximarem
com o mesmo sinal, (++) ou (- -), representa a necessidade de as ondas
(os elétrons) estarem em fase para haver uma sobreposicao construtiva
de ondas e a formacgéo da ligagéo.

Outra forma de representar a ligagao HF seria usando o diagrama

de orbitais (Figura 3.4).

1s 2p, 2p, 2p, 2p, 2p, 2p,
A

Figura 3.4: Representacdo da liga¢do quimica no HF pela TLV.
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ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 1

o diagrama de orbitais.

AULA H

1. Represente a ligagdo quimica na molécula do gas flGor (F,) utilizando

RESPOSTA COMENTADA

A distribuicdo eletrénica do elemento flior € 2s? 2p°. A representacdo

dessa distribuicdo eletrénica com o diagrama de orbitais é:

) T

2s 2p, 2p, 2p,

Para representar a ligagdo, basta emparelhar os elétrons no orbital

p de um dos dtomos de fldor:

F + F —

F,

T

N

T

As duas ligacoes estudadas até agora sdo chamadas de ligacdes o
(sigma). Denominamos liga¢do sigma aquela formada pela aproximagio
dos orbitais diretamente sobre o mesmo eixo. Quando os orbitais se
aproximam perpendicularmente ao eixo, denominamos ligacio 7 (pi).
Veja o caso da molécula do gas oxigénio (Figura 3.5). A distribuicdo
eletronica do oxigénio é 1s?, 2s?, 2p*. Representando na forma do

diagrama de orbitais, temos:

2p, 2p, 2p,
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N (|t

Figura 3.5: Representacédo da distribuicdo
eletrénica do oxigénio.

Note que temos duas posi¢des livres no orbital 2p, uma no 2p,

e outra no 2p. O emparelhamento dos elétrons dos dois atomos de

oxigénio nos orbitais p_ e p faz a molécula do gas oxigénio, conforme
y z

representado na Figura 3.6.

o) + o) — 0,
pim il

Figura 3.6: Representacdo da formacao da ligacdo no O,.

Quando construimos a estrutura de Lewis para o gas oxigénio,
observamos quatro elétrons entre os dois atomos. De modo similar,
encontramos quatro elétrons nos orbitais sobrepostos 2p e 2p,. Um
par de elétrons, na estrutura de Lewis, representa uma ligagao simples.
Na TLV, o emparelhamento de um elétron de cada 4tomo no orbital
sobreposto também representa uma ligagao simples. Foi o caso do H, e
HF estudados anteriormente.

Uma ligacdo dupla, pelas estruturas de Lewis, seria formada por
dois pares de elétrons entre os dtomos. Na TLV, uma liga¢do dupla
se d4 pela sobreposi¢do de dois orbitais de cada dtomo e o respectivo
emparelhamento de dois elétrons de um dtomo com dois elétrons de

outro, como no caso do O, (Figura 3.7).
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Figura 3.7: Representacdo da sobreposicao dos orbitais p, e p, para formacso da
molécula de O,.

Na Figura 3.7, apresentamos a representacdo grafica da
sobreposi¢do dos orbitais p e p,. O orbital p, que por possuir o par
de elétrons completo ndo participa da ligacdo segundo a TLV, foi
omitido para maior clareza. Note que os orbitais p, estdo posicionados
diretamente sobre o eixo de aproximacdo dos dtomos de oxigénio,
formando uma ligagdo o. Ja os orbitais p estio perpendiculares ao
eixo de aproximagao. Esta situagio da origem a ligagio denominada .
Independente de a ligacdo ser ¢ ou =, observe a concordancia dos sinais
de simetria (+) e (-) quando da aproximagdo dos orbitais atdmicos.
Sempre que houver uma ligagio dupla, teremos uma ligacdo ¢ e outra
7. No caso de ligacdes triplas, teremos uma o e duas 7.

A TLV é uma teoria que apresenta a vantagem de manter os
conceitos formulados para a teoria de ligacio proposta por Lewis, o
compartilhamento de um par de elétrons, e acrescentar um tratamento
quantico, explicando esse compartilhamento de elétrons em termos de
sobreposi¢do de orbitais semipreenchidos nos atomos isolados, para
formar orbitais completamente preenchidos nas moléculas.

Como também fica claro nas Figuras 3.1, 3.3 € 3.7, os elétrons que
participam das ligacdes ocupam uma regido do espaco situada entre os
nucleos dos 4tomos. Vale acrescentar que os desenhos apresentados ndao
sdo aleatdrios, mas sim, a forma aproximada da superficie que encerra
90% de probabilidade de encontrar o elétron em uma ligacao quimica,
e foram obtidos pelo tratamento matemdtico das fun¢bes de onda

(equagdes de Schroedinger) para a sobreposi¢ao dos orbitais atdomicos.
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Mas, nem tudo foram flores no caminho da TLV. Até aqui, tudo
funcionou muito bem, mas o primeiro percalgo surge com a dgua, H,O.
Volte a Figura 3.5 para conferir o diagrama de orbitais para o 4tomo de
oxigénio. Existem duas posi¢oes livres no dtomo de oxigénio, uma no
orbital p e outra no orbital p . Parece simples fazer a molécula de dgua.
Bastaria emparelhar o elétron de um dtomo de hidrogénio no p_ e outro
no p, para obter a H,O. Mas ndo € tdo simples assim. Os orbitais p , p,
e p, sdo ortogonais entre si, ou seja, cada um faz dngulos de 90° com os

outros. Mas, na molécula de 4gua, o angulo observado para a ligacdo

H-O-H é de 105°, e nao 90° (Figura 3.8).

Figura 3.8: O emparelha-
mento de elétrons nos orbi-
tais p do atomo de oxigénio
levaria a um angulo de 90°
para a ligacdo H-O-H. O
angulo medido é de 105°.

Outro problema surge com o gas metano (CH,), uma molécula
bem simples, mas que deu muito trabalho para o pessoal da época. A
distribuicao eletrénica do carbono (Figura 3.9) é 1s2, 2s%, 2p*. Fazendo

o diagrama de orbitais temos:

C

RIRIFARINIl

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

Figura 3.9: Representacdo da dis-
tribuicdo eletrénica do atomo de
carbono.



Note que existem dois elétrons nos orbitais p, um no p_e outro
no p, enquanto que o orbital p, se encontra vazio. Podemos prever
facilmente a formacao de duas liga¢des para o carbono: uma utilizando
o orbital p_e outra utilizando o orbital p . Também podemos imaginar
que o orbital p possa ser usado para fazer uma ligacao, desde que o
atomo que estivesse se ligando providenciasse os dois elétrons necessarios.
Chegamos a um total de trés ligacdes, € isso é um problema, pois o
carbono faz quatro ligagoes, como no CH,. Entao, temos que resolver
dois problemas, o angulo da liga¢do na 4gua e o nimero de liga¢des no
carbono.

A solugio desses problemas rendeu ao quimico americano Linus
Pauling seu primeiro Prémio Nobel, o de Quimica, em 1954.

Mas, enfim, que ideia brilhante foi essa do Pauling que resolveu
os problemas da TLV e lhe rendeu um prémio Nobel?

Como toda ideia brilhante, é bastante simples. Podemos resumi-la
com a palavra hibridiza¢io. Entendemos que ocorre a hibridiza¢ao dos
orbitais atdbmicos no momento de realizar as ligacdes quimicas, gerando
orbitais atdbmicos hibridos. Os orbitais atdomicos hibridos substituem os
orbitais atdmicos originais (s, p, d, f) no momento de fazer a sobreposicao
com os orbitais, muitas vezes também hibridos, do outro dtomo que
participa da ligacao.

A hibridizacdo dos orbitais ocorre conforme a necessidade da
molécula a ser formada. Se o atomo central precisa de uma geometria
tetraédrica, entdo, ocorrerd uma hibridizagdo do tipo sp?, que combina
trés orbitais p com um orbital s para formar quatro orbitais hibridos,
idénticos, posicionados a 109,5° uns dos outros, denominados de orbitais
sp’. Caso a geometria necessdria seja trigonal plana, a hibridiza¢do sera
sp?, combinando dois orbitais p com um orbital s para formar trés orbitais
sp? idénticos, distribuidos no plano a 120° uns dos outros. Nesse caso,
sobra ainda um orbital p, digamos p , que mantém sua forma original
e, muitas vezes, é usado para fazer uma ligacdo 7. Para uma geometria

linear a hibridizacdo serd sp.

CEDERJ

75

AULA H



Quimica B — UENF | Teoria da Ligacdo de Valéncia

As geometrias bipiramide trigonal e octaédrica s6 ocorrem para
elementos do terceiro periodo ou posterior. E que precisamos de orbitais
d para formar a hibridiza¢do que dard origem aos orbitais com essas
geometrias. Assim, somente com numero quantico principal n=3 ou
maior é que teremos os orbitais d. Para a geometria bipirdmide trigonal,
combinamos um orbital s, trés orbitais p e um orbital d, gerando
cinco orbitais hibridos sp®d. Finalmente, para a geometria octaédrica,
combinamos um s, trés p e dois d para formar seis orbitais hibridos sp*d>.

Para formar um orbital hibrido o primeiro passo é promover um
elétron do orbital s para o orbital p ou d, conforme o caso. Como os
orbitais p e d possuem maior energia que o orbital s, dizemos que este
elétron que foi promovido esta em estado excitado, e o processo de
promog¢ido do elétron é chamado de excita¢do do elétron. Em seguida,
combinamos os orbitais conforme o caso. Vejamos exemplos:

No caso do metano, CH,, a estrutura de Lewis, Figura 1.6 (Aula
1), apresenta quatro grupos de elétrons ao redor do 4tomo de carbono,
formando um tetraedro. A geometria tetraédrica exige uma hibridiza¢io
sp’. A distribui¢ao eletrénica do carbono esta na Figura 3.9. Para a
TLV, s6 importam os elétrons da camada de valéncia, orbitais 2s e 2p.
Primeiro, promovemos um elétron do orbital 2s para o orbital p , que
estava vazio. Em seguida, combinamos o orbital s com os trés orbitais

p para formar quatro orbitais hibridos sp* (Figura 3.10).

C C C

25 2p.2p,2p, 25 2p,2p,2p,  25p°

excitacdo do elétron hibridizacao

Figura 3.10: Esquema proposto para a formacao dos orbitais hibridos sp* no &tomo de carbono.

Pronto, temos agora quatro orbitais sp>, com um elétron cada,
esperando os quatro dtomos de hidrogénio, cada qual com seu tnico

elétron, para formar o metano (Figura 3.11).
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Figura 3.11:. Representacdo da formacdo das ligagdes C-H para o metano,
segundo a TLV.

No caso da dgua, a histéria é a mesma, mas o resultado é um
pouco diferente. A estrutura de Lewis para a 4dgua, Figura 1.15 (Aula
1), evidencia quatro grupos de elétrons ao redor o dtomo de oxigénio,
formando um tetraedro. A geometria tetraédrica exige uma hibridizagio
sp>. A distribui¢do eletronica do oxigénio é mostrada na Figura 3.5. S6
nos interessam os elétrons da camada de valéncia, 2s e 2p. Excitamos
um elétron do orbital 2s para o orbital 2p . Combinamos o orbital s com
os trés orbitais p para formar os quatro orbitais sp’. Nesse caso, dois
orbitais sp® estio completamente preenchidos. Eles representam aqueles
dois pares de elétrons isolados que observamos na estrutura de Lewis
para a molécula de dgua. Ndo importa qual dos dois orbitais sp? estard
completamente preenchido, os quatro orbitais sp* sio absolutamente
idénticos. Outros dois orbitais sp® possuem apenas um elétron cada,
prontos para o emparelhamento dos elétrons dos atomos de hidrogénio.
O angulo formado entre dois orbitais sp* é de 109,5°, porém, no caso
da molécula de agua, o dngulo da ligacdo H-O-H é de 105 °, pois os
pares de elétrons isolados ocupam maior volume no espaco e exercem
repulsdo sobre os pares de elétrons nas ligacoes, distorcendo o tetraedro
e diminuindo o dngulo da molécula de 4gua.

Nas Figuras 3.12, 3.13 e 3.14, apresentamos duas formas de

representar a hibridizagdo dos orbitais do oxigénio e a formacao da dgua.
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0] (0] 0]
2s  2px 2py 2p, 25 2p, 2py 2p; 2sp?
_;;c_i;a_géo do _e_l_;rlon .-I;i-.bridizagéo

Figura 3.12: Esquema proposto para a formacao dos orbitais hibridos sp* no &tomo de oxigénio.

Figura 3.13: Representacdo da formacao da ligagdo O-H na molécula de
agua.

200

& - _ﬂ”ﬂ’f‘@_

i /| )

L A A o o
orbital 2s orbitais 2p orbitais 2sp3
geometria tetraédrica
2H + (0] =4 H,0

PAD TAW

Figura 3.14: Outra maneira de representar os orbitais hibridos sp* e a formacao
da molécula de agua.
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ATIVIDADE

AULA H

Atende aos Objetivos 1 e 2

2. Descreva a hibridizacdo dos orbitais atdmicos do nitrogénio e as liga-
¢bes quimicas na molécula de aménia (NH,) segundo a TLV, utilizando o
diagrama de orbitais.

RESPOSTA COMENTADA
A estrutura de Lewis para a molécula de aménia (Figura 1.13, Aula
1) revela quatro grupos de elétrons ao redor do dtomo central. Isso
sugere uma geometria tetraédrica e hibridizacdo de orbitais tipo sp.
A distribuicdo eletrénica do nitrogénio € 2s? 2p3, e a representa¢do
da distribuicdo eletrénica e da hibridizacdo dos orbitais é:

N N
‘. l " [ﬂ ‘ -»I‘a l,
! hibridizacio

25 2p, 2p, 2p, 2sp3

A representacdo da formagdo das ligagées na molécula de aménia

seria:
3H + N > NH3
| [ It It O
._1.5 .. T spiA ‘ I 25p3
1s
e

Note que, mesmo antes de formar as ligacées, um dos orbitais hibri-
dos sp? do dtomo de nitrogénio jd estava completamente preenchido.
Esse orbital representa o par de elétrons isolado que aparece na
estrutura de Lewis para a aménia (Figura 1.13, Aula 1), que ndo
é compartilhado com nenhum dtomo de hidrogénio.
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Figura 3.15:

No caso de uma molécula trigonal plana, como o formaldeido,
temos trés grupos de elétrons ao redor do 4tomo central, como pode ser
visto na Figura 1.9 (Aula 1). Essa geometria exige a hibridizacao sp?. Para
chegar na hibridizacdo sp?, partindo da Figura 3.9, fazemos a excitacdo
de um elétron do orbital 2s para o orbital 2p e combinamos o orbital
2s com dois orbitais 2p, gerando trés orbitais hibridos 2sp? idénticos,
posicionados no plano a 120° um do outro (Figura 3.15). Sobrou ainda
um orbital 2p ndo hibridizado. Esse orbital serd usado para fazer a dupla

ligacdo, uma ligacdo n, com o 4tomo de oxigénio.
C C
2p, 2py 2p, 25 2py 2py 2p, 2sp? 2p,

«

excitacdo do elétron hibridizacao

Formacdo do orbital hibrido 2sp? no &tomo de carbono.

Dos trés orbitais sp?, dois serdo usados para fazer as ligagoes ¢ com
os atomos de hidrogénio, e um sera usado para fazer a ligacdo 6 com o
atomo de oxigénio. O orbital 2p , que ndo participou da hibridiza¢ao,
permanece como tal, e serd usado para fazer a ligacdo © com o dtomo
de oxigénio, gerando a dupla ligagio com o oxigénio e justificando os
dois pares de elétrons que aparecem entre o carbono e o oxigénio na
estrutura de Lewis.

Ainda na Figura 1.9 (Aula 1), observe que na molécula de
formaldeido, o 4tomo de oxigénio aparece com trés grupos de elétrons
ao seu redor, dois pares de elétrons livres e dois pares de elétrons fazendo
a dupla ligagdo com o dtomo de carbono. Isso sugere que também o
oxigénio sofreu uma hibridizacao sp? dos seus orbitais. Afinal, trés
grupos de elétrons ao redor do dtomo formam a geometria trigonal
plana. Essa geometria exige a hibridizacdo sp?. Facamo-la. A partir da
Figura 3.5, excitamos um elétron do orbital 2s e combinamos o orbital
2s com dois orbitais 2p. Nesse caso, obtemos trés orbitais 2sp?, dois
deles completamente preenchidos, que representam os pares de elétrons
livres observados sobre o 4tomo de oxigénio quando fazemos a estrutura

de Lewis para o formaldeido. Temos ainda um orbital 2sp? com apenas



um elétron, que serd usado para fazer a ligagdo o com o carbono, e um
orbital p nao hibridizado, o 2p,, com apenas um elétron, e que sera

usado para fazer a ligacio n com o carbono (Figura 3.16). Legal, ndo?

o) ¢} o)

e

AULA H

25 2py 2p, 2p, 25 2py 2p, 2p, 2sp?
excitacdo do elétron hibridizagédo

Figura 3.16: Formacao do orbital hibrido 2sp? no atomo de oxigénio.

A representagao da formagdo das ligacdes quimicas para a
molécula de formaldeido, segundo a TLV, encontra-se na Figura 3.17.
Os orbitais 1s dos dtomos de hidrogénio se sobrepoem a dois orbitais
hibridos sp* do dtomo de carbono, formando duas liga¢des ¢ C-H. Entre
o atomo de carbono e o de oxigénio ocorre a sobreposi¢ao dos orbitais
hibridos sp?, representada pelo emparelhamento do elétron presente
no orbital hibrido sp? do dtomo de oxigénio com o seu equivalente no
orbital hibrido sp? do carbono, formando a ligagio o C-O. Além disso,
ocorre também a sobreposi¢do dos orbitais p, do carbono e do oxigénio,

formando a ligacao © C=0.

2H + C, + o, ==> CH,0
1s._"sp2 4 x p* sp‘f | P s;:;2 |

1s

2p,

P,

Figura 3.17: Representacdo da formacdo das ligacdes quimicas na molécula de formaldeido,

segundo TLV.

O proximo exemplo é o CO,, uma molécula linear. A estrutura de
Lewis para o CO, aparece na Figura 1.11 (Aula 1). Existem dois grupos
de elétrons ao redor do carbono. Dois grupos de elétrons sugerem uma

geometria linear, que exige uma hibridizac¢do sp. Partindo da Figura 3.9,
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excitamos um elétron do orbital 2s para o orbital 2p . Combinamos
o orbital 2s com um orbital 2p, digamos o 2p_, obtendo dois orbitais
hibridos 2sp, idénticos, posicionados a 180°um do outro e com apenas
um elétron cada. Esses dois orbitais 2sp serdo usados para fazer as
ligacbes o com os dois atomos de oxigénio. Temos, ainda, dois orbitais
p, 2p, € 2p,, com um elétron cada, que serdo utilizados para fazer as

ligacdes m com os dois dtomos de oxigénio (Figura 3.18).

25 2p, 2p, 2p, 25 2p, 2p, 2p, 2sp 2p, 2p,

«

C C C

excitacao do elétron hibridizacao

Figura 3.18: Formacao do orbital hibrido 2sp no 4&tomo de carbono.

ATIVIDADE

Atende aos Objetivos 1 e 2
3. Descreva a formacéo das ligaces na molécula de N, pela teoria da

ligacdo de valéncia (TLV).

RESPOSTA COMENTADA
O gds N, também foi estudado na Aula 1, e sua estrutura de Lewis

aparece na Figura 1.6. Notamos que ambos os dtomos de nitrogénio
aparecem idénticos na estrutura de Lewis, possuindo dois grupos de
elétrons ao seu redor, um grupo de elétrons formado por um par de
elétrons livres, e outro grupo de elétrons formado por trés pares de
elétrons entre os dtomos. Dois grupos de elétrons sugerem geometria
linear, consequentemente, hibridizagdo sp. Fazendo a hibridizagdo
dos orbitais atémicos para um dtomo de nitrogénio temos:

N N N

2s  2py 2py 2p, 2s  2p, gpy 2p, 2sp 2py 2p,

-

excitacdo do elétron hibridizacao
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Observamos dois orbitais hibridos 2sp, um deles completamente
preenchido, que representa o par de elétrons livre que observamos
sobre o dtomo de nitrogénio, na estrutura de Lewis para o N, O
outro orbital hibrido 2sp contém apenas um elétron e serd usado
para fazer a ligacdo o com o seu HOM6LOGO No outro dtomo de
nitrogénio. Temos ainda dois orbitais p ndo hibridizados, que serdo
usados para fazer as ligagées m com os orbitais p ndo hibridizados
do outro dtomo de nitrogénio, gerando, assim, a tripla ligacdo entre
o0s dtomos de nitrogénio e justificando os trés pares de elétrons entre
0s dtomos observados na estrutura de Lews.

Quando a geometria dos pares de elétrons ao redor do dtomo
central for bipirimide trigonal, precisaremos da hibridiza¢do spd. Isso
s serd possivel para elementos do terceiro periodo ou posterior, pois,
apenas com numero quantico principal n=3 ou maior é que podemos
ter orbitais d.

Dessa forma, no caso do PCI; (pentacloreto de fésforo), temos
cinco grupos de elétrons ao redor do dtomo de fosforo, gerando a
geometria bipirdmide trigonal, que necessita da hibridiza¢io sp*d. O
fosforo é um elemento do terceiro periodo, portanto, possui orbitais d,
que estio vazios, mas, pela teoria atdmica moderna, existem. A formacio
dos orbitais hibridos sp?d segue 0 mesmo passo a passo que ja sabemos
de cor, excitagio e hibridizacao (Figura 3.19). A distribuicdo eletronica
do fosforo é 12, 252, 2pS, 3s%, 3p°. SO nos interessam os elétrons da ultima
camada: 3s2, 3p3. O orbital d ndo aparece na distribuicdo eletronica,
pois estd vazio, mas, com numero quantico principal n=3 sabemos que
o numero quantico secundario pode ter valores 0 (orbital s), 1 (orbitais
p) ou 2 (orbitais d), ou seja, podemos ter os orbitais d. Entdo, excitamos
um elétron do orbital 3s para um dos cinco orbitais 3d e combinamos
o orbital 3s com os trés orbitais 3p e mais um orbital 3d para formar o
orbital hibrido spd (Figura 3.19).

HOMOLOGO

Segundo o
dicionario Aurélio,
o termo homologo

refere-se a:

1. lados, angulos,
diagonais,
segmentos, vértices
e outros elementos
que se correspondem
ordenadamente em
figuras semelhantes;
2. equivalente,
correspondente,
embora mais ou
menos diverso;

3. que tem posicao,
estrutura, funcio,
etc., iguais ou
similares.

Fonte: Dicionario
Aurélio, 6 edicao.
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.35.

[ 11

3p,3p, 3p, 3d

xy

3d,,

P P
3d, 3d, 35 3p.3p, 3p, 3d, 3d, 3d, 3spid 3d,,3d,, 3d,
3d12-y2 v 3dxz 3dx2-y2 « 3 2.y2
excitagdo do elétron hibridizacao

Figura 3.19: Construcdo do orbital hibrido spd para o 4tomo de fésforo.

3s

3p,3p, 3p, 3d,,

3d,,

Conforme pode ser observado na Figura 3.19, formamos cinco
orbitais hibridos sp3d para o dtomo de fésforo, sendo que cada um desses
orbitais possui apenas um elétron. Cada um dos cinco dtomos de cloro
que formam a molécula do pentacloreto de fosforo possui um elétron
desemparelhado no orbital 3p. Cada um desses elétrons vai se emparelhar
com um elétron do orbital hibrido sp3d do 4tomo de fésforo, formando
as cinco liga¢bes ¢ P-Cl. Os orbitais d do dtomo de fésforo que nio
foram utilizados na composi¢do dos orbitais hibridos permanecem vazios.

No caso de uma geometria octaédrica, temos a hibridiza¢iao
sp’d?, como no composto SF, (hexafluoreto de enxofre). Na Figura 3.20,
representamos a formag¢do do orbital hibrido sp*d? para o dtomo de
enxofre. Note que os dois elétrons emparelhados, um do orbital 3s e
outro do orbital 3p, sdo promovidos ao orbital 3d. Entdo, dois orbitais
d sdo combinados com os trés orbitais p e o orbital s, formando os
seis orbitais hibridos sp3d?, cada um com um elétron desemparelhado.
A ligacao dos dtomos de flior é representada pelo emparelhamento
do elétron desemparelhado presente no orbital 2p do atomo de fldor,

formando as seis liga¢oes o S-F.

S S
3d, 3d, 35 3p3p 3p, 3d, 3d, 3d, 3Isp® 3d,, 3d,, 3d,,
3d12-y2 v 3dx2 3dx2-y2 «
excitacao dos elétrons hibridizacao

Figura 3.20: Formagao dos orbitais hibridos sp3d? para o 4&tomo de enxofre.
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CONCLUSAO

A Teoria da Ligacao de Valéncia representa a primeira tentativa
bem sucedida de explicar a formagio das ligagdes quimicas a partir dos
orbitais atdmicos previstos pelo modelo ondulatério. Fiel a teoria dos
pares eletronicos de Lewis, a TLV também considera a ligacao quimica
como o compartilhamento de um par de elétrons entre dois dtomos. A
hibridiza¢do dos orbitais responde de maneira positiva as geometrias
dos dtomos e moléculas previstas pela Teoria da Repulsdo dos Elétrons
na Camada de Valéncia. Este talvez seja o principal trunfo da TLV.
Outro aspecto importante da TLV é a distingdo entre as ligag¢des G e
7. As ligagdes o seriam formadas pela sobreposi¢do de orbitais que se
aproximem pelo eixo da ligacdo, enquanto que as ligagdes n seriam

formadas pela sobreposic¢do de orbitais p, ortogonais ao eixo de ligacio.

ATIVIDADE FINAL

Atende aos Objetivos 1 e 2

E possivel formar alguns compostos de xendnio em laboratério, embora ele seja

um gas nobre. Um desses compostos é o tetrafluoreto de xenénio, XeF,. Represente

as ligacbes quimicas desse composto pelo diagrama de orbitais da TLV.

RESPOSTA COMENTADA
A primeira coisa a fazer é a estrutura de Lewis para a molécula de XeF,. Com a
estrutura de Lewis, podemos definir a geometria do dtomo central. E a geometria
do dtomo é que define a hibridizacdo de orbitais necessdria. A estrutura de Lewis

para o XefF,, omitindo os pares de elétrons dos dtomos de flior é:

I"""lllxel"“""

F™ | WF
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Xe

55

86

Sdo seis grupos de elétrons ao redor do dtomo central, indicando geometria
octaédrica. Os dois pares de elétrons isolados devem ser colocados o mais distante
possivel um do outro, levando a geometria quadrdtica plana para a molécula. A
geometria octaédrica exige a hibridizagdo sp>d®. A distribuicdo eletrénica do Xe
termina em 5s? 5p°, os orbitais 5d estdo vazios. Como precisaremos de dois orbitais
d, promovemos um elétron do orbital 5s para o orbital 5d e outro elétron do orbital
5p para o orbital 5d. Agora, combinamos o orbital 5s com os trés orbitais 5p e dois
orbitais 5d, formando seis orbitais sp>d? idénticos.

Xe Xe

Sp. 5P, 5p; S5d,, 5d, 5d, 55  5p5p, 5p, 5dy, 5d, 5d,  Sspid?
T dy, 5d1=2-y2 d,; 5d12-y2

excitacao dos elétrons hibridizagao

Sobram ainda trés orbitais d do xenénio que ndo serdo utilizados. Dos seis orbitais
sp>d?, dois estardo completamente preenchidos, representados como os pares de
elétrons isolados na estrutura de Lewis, e quatro estardo parcialmente preenchidos,
onde os dtomos de flior irGo emparelhar seus elétrons para formar as ligacées,
conforme o esquema a segquir:

4F Xe — XeF,

5d,, 5d,, 5d.,

T¢T¢

TN PUTHTTN

K}

T¢T¢
TiTL
T¢Tl

— — —> — +

g h
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RESUMO

A Teoria da Ligacdo de Valéncia (TLV) usa o modelo atébmico moderno,
fundamentado na ondulatéria, para criar um modelo de ligacdo que justifique
os pares eletronicos de Lewis e as geometrias moleculares obtidas pela Teoria da
Repulsédo dos Elétrons na Camada de Valéncia (TRECV).

Pela TLV uma ligacdo quimica pode ser entendida como o emparelhamento de
um elétron de um atomo com um elétron de outro atomo. Na ligacdo do HF, por
exemplo, tanto o elétron desemparelhado do orbital 1s do atomo de hidrogénio
se emparelha com o elétron desemparelhado do orbital 2p, do flGor, como o
contrario, de modo que tanto o orbital 1s do hidrogénio como o orbital 2p, do flior
estardo completamente preenchidos. Essa ideia se aproxima do compartilhamento
de elétrons proposto por Lewis. Em momento algum a TLV contradiz a teoria
de Lewis para as ligagées quimicas. Apenas oferece um modelo mais completo,
fundamentado em uma justificativa melhor elaborada.

As geometrias dos atomos e das moléculas sdo justificadas pelo conceito da
hibridizacao dos orbitais atémicos. Segundo a TLV, os orbitais da ultima camada
eletronica, a camada de valéncia (dai o nome de ligacdo de valéncia), podem
se combinar para gerar novos orbitais, os orbitais hibridos. Os orbitais hibridos
sdo todos equivalentes, distribuidos no espaco conforme previsto pela TRECV. A
hibridizacdo dos orbitais ocorre conforme a necessidade da molécula a ser formada,
atendendo a sua geometria.

A geometria dos atomos e das moléculas continua a ser definida pelas estruturas
de Lewis e pela TRECV, e passam a ser justificadas pela hibridizacdo dos orbitais
atémicos na camada de valéncia.

Quando queremos um arranjo de elétrons linear ao redor de um atomo, precisamos
fazer uma hibridizacdo de orbitais do tipo sp, combinando um orbital s com um
orbital p. Sobram ainda dois orbitais p ndo hibridizados, que podem ser usados
para fazer ligagoes n.

Um arranjo de elétrons trigonal plano exige uma hibridizacdo do tipo sp?
combinando um orbital s com dois orbitais p, sobrando um orbital p para uma

ligacdo =.
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Para um arranjo de elétrons tetraédrico a hibridizacao sera sp3? combinando um
orbital s com trés orbitais p. Como nao sobra nenhum orbital p, ndo vai haver
ligacdo = quando a hibridizacéo for do tipo sp3.

Para a geometria bipiramide trigonal a hibridizacdo necessaria sera sp3d,
combinando, além de um orbital s com trés orbitais p, mais um orbital d.

Um arranjo octaédrico é justificado pela hibridizacdo spd?, combinando dois
orbitais d, um s e trés p. Tanto para a hibridizacdo sp3d quanto sp3d?, sobram
orbitais d nao utilizados, que permanecem vazios. As hibridizacoes sp3d e sp*d? s6
estdo disponiveis para os elementos do terceiro periodo ou posterior, uma vez que
os elementos do segundo periodo ndo possuem o orbital d. Logo, as geometrias
bipiramide trigonal e octaédrica também sé sdo possiveis para elementos do
terceiro periodo ou posterior.

A TLV também introduz o conceito de ligagdo c e =. A ligacdo ¢ é aquela formada
pela aproximacéo direta dos orbitais pelo mesmo eixo imaginario, enquanto
a ligacdo = seria formada quando os orbitais estdo perpendiculares ao eixo

de aproximacao.
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Meta da aula

Apresentar a Teoria do Orbital Molecular para
ligagdes quimicas.

Esperamos que, ao final desta aula, vocé seja
capaz de:

1. descrever uma ligagdo quimica pela Teoria do
Orbital Molecular;

2. calcular a ordem de ligacdo.

Pré-requisito

Para melhor compreensdo desta aula, é importan-
te que vocé recorde os conceitos de ondulatdria e
a Teoria Atdmica Moderna (Quimica A).
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A Teoria da Ligacdo de Valéncia (TLV) nos ofereceu uma maneira muito
elegante para justificar as estruturas de Lewis e, com isso, a geometria das
moléculas. Mas alguns fendmenos observados permaneciam sem explicacao.
O exemplo classico de situacao de falha da TLV sao as propriedades magné-
ticas de algumas moléculas.

Para explicar as propriedades magnéticas, precisamos considerar o elétron
como uma particula de carga negativa. Sendo o elétron uma particula, o spin
pode ser entendido como a rotacao sobre o préprio eixo, mais ou menos
como a Terra girando em torno de si. Um spin +1/2 seria uma rotacdo no
sentido horario e o spin -1/2, uma rotacao no sentido anti-horario. Uma carga
girando em torno de si gera um campo magnético, cuja orientacao depende
do sentido, horério ou anti-horario, de rotacao da carga. Quando temos um
par de elétrons em um orbital, um deles deve ter spin +1/2 e o outro deve
ter spin -1/2, um gerando campo magnético com sentido oposto ao outro,
anulando-se mutuamente. Somente quando um elétron esta desemparelhado
é que o campo magnético gerado pelo seu movimento confere propriedades
magnéticas para a molécula. Quando uma molécula possui elétrons desempa-
relhados dizemos que ela é paramagnética, ou seja, apresenta propriedades
magnéticas. Quando todos os elétrons estao emparelhados dizemos que a
molécula é diamagnética.

Pois bem, para a molécula de oxigénio, O,, tanto a estrutura de Lewis quanto
a TLV sugerem que todos os elétrons estdao emparelhados. Se esse fosse o
caso, a molécula de O, nao deveria apresentar propriedades magnéticas. Mas
ndo é bem assim. A molécula de oxigénio é atraida pelos polos de um im4,
indicando que existem elétrons desemparelhados. Isso fica evidente quando
oxigénio liquido (Figura 4.1) é derramado sobre um ima. Ja, se derramarmos
nitrogénio liquido (Figura 4.2), este sim, diamagnético, com todos os elétrons

emparelhados, vai passar direto, ndo sendo atraido pelo ima.



Figura 4.1: Oxigénio liquido, paramagnético, atraido por um ima.

Figura 4.2: Nitrogénio liquido, diamagnético, ndo é atraido pelo ima.
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O fato de a molécula de oxigénio ser paramagnética indica que
temos elétrons desemparelhados, e isso contradiz as estruturas de Lewis
e a TLV, segundo as quais todos os elétrons estariam emparelhados.
Resolvemos esse impasse com a Teoria do Orbital Molecular (TOM).
Porém, a TOM nao é muito boa para explicar a geometria das moléculas,
entio, usamos Lewis e a TLV quando queremos explicar a geometria e

a TOM para explicar outras propriedades.

TEORIA DO ORBITAL MOLECULAR

Pela Teoria do Orbital Molecular, quando uma molécula é
formada, os orbitais atdmicos se combinam para formar orbitais mole-
culares. E importante distinguir com clareza os processos de combinacio
de orbitais para a TOM e para a TLV: na TLV ocorria a hibridiza¢ao
dos orbitais de valéncia do 4tomo, gerando orbitais atomicos hibridos
para o proprio 4tomo, que eram sobrepostos com os orbitais atdmicos,
na maioria das vezes também hibridos, de outro dtomo para formar a
ligagdo. Segundo a Teoria do Orbital Molecular, no momento em que os
atomos se juntam para formar uma nova molécula, ocorre a combinagio
dos orbitais atomicos de todos os atomos envolvidos para formar orbitais
moleculares. Note que os orbitais atdbmicos simplesmente deixam de
existir, desaparecem para dar lugar aos orbitais moleculares. De modo
que, quando um composto é formado, os elétrons que antes pertenciam
aos dtomos, agora passam a pertencer a molécula como um todo, ocu-
pando os orbitais moleculares, que sio compartilhados por todos os
atomos da molécula.

Para a formacao dos orbitais moleculares utilizamos o método
da Combinac¢io Linear de Orbitais Atdmicos (CLOA). H4 um tratamento
matemdtico rigoroso para chegar aos orbitais moleculares a partir das
equagdes que descrevem os elétrons nos dtomos, porém, nesta aula,
vamos estudar o método da Combinacdo Linear de Orbitais de maneira
qualitativa. Vamos comegar com uma molécula bem simples, que tal o
gas hidrogénio?

Cada atomo de hidrogénio possui um unico orbital (1s) com
um tunico elétron (1s'). A fungdo matematica que descreve um orbital é
representada pela letra grega W (psi). Desta forma, podemos represen-

tar o orbital atémico 1s de um atomo de hidrogénio como sendo ‘¥, e



do outro atomo de hidrogénio como sendo ¥,. A aproximacio de dois
atomos de hidrogénio faz com que os orbitais atdbmicos se combinem,
gerando dois orbitais moleculares, um orbital ligante e outro antiligante.
Segundo a CLOA, estas combinacdes seriam, respectivamente, a soma e
a subtracao das fung¢des matematicas ¥ que descrevem os orbitais ato-

micos para formar as fungdes matematicas ¥ e W*  (lé-se “orbital

I
molecular psi ligante e orbital molecular psi antiligante”), como segue:
Y =¥, +Y, (Equacao 4.1)
v =¥, =Y, (Equacao 4.2)
As Equacoes 4.1 e 4.2 podem ser representadas graficamente

conforme mostrado na Figura 4.3.
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Figura 4.3: Representacdo grafica da Combinacao Linear de Orbitais Atémicos e da
funcdo densidade de probabilidade ¥? a partir de orbitais atdmicos ’s’.

Na Figura 4.3, A e B representam as posi¢oes dos nucleos de dois
atomos de hidrogénio e ¥, e P, as fungdes matematicas que descrevem
os orbitais atémicos 1s de cada dtomo. Considerando que a fungdo
densidade de probabilidade P representa a probabilidade de encontrar
o elétron em uma determinada regido do espago, percebemos que um
orbital ligante, ¥_ , d4 origem a uma fung¢ao densidade de probabilida-
de, ¥_ 2 que coloca os elétrons entre os niicleos dos atomos. Por outro
lado, um orbital antiligante, ¥*_ , da origem a uma fun¢io densidade
de probabilidade W*_ ?, segundo a qual a probabilidade de encontrar o
elétron entre os niicleos atémicos é zero. Ou seja, um orbital ligante colo-

ca elétrons entre os nicleos dos dtomos, enquanto um orbital antiligante

coloca elétrons do lado de fora dos nicleos atdmicos. A consequéncia
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disto é que os elétrons colocados em orbitais ligantes vdo exercer atragio
eletrostatica sobre ambos os nucleos, aproximando-os e estabilizando
a molécula. O contrario acontecera quando elétrons forem colocados
em orbitais antiligantes, estes aumentardo a repulsdo entre os ntcleos,
desestabilizando a molécula.

E importante notar que os orbitais moleculares serdo, em nimero,
tantos quantos forem os orbitais atdémicos que estdo se combinando.
Além disso, deve haver reciprocidade entre os 4tomos para formar os
orbitais moleculares: cada orbital de um dtomo deve ter um correspon-
dente no outro 4tomo para formar os orbitais moleculares ligantes e nio
ligantes. Ndo havendo este correspondente, o orbital permanece como
orbital nao ligante, ou seja, que ndo participa da ligagdo. Os orbitais
ligantes possuem menor energia e ocupam a regido do espaco localizada
entre os nucleos dos dtomos que formam a molécula, favorecendo a
aproximagio destes e estabilizando a molécula. Os orbitais antiligantes
possuem maior energia e ocupam posicoes fora do eixo entre os nticleos, o
preenchimento dos orbitais antiligantes desestabiliza a molécula. Os orbi-
tais ndo ligantes ndo influenciam na estabilidade da molécula formada.

Este padrdo sempre se repete quando dois 4tomos se aproximam
um orbital atdmico de cada 4tomo se combina, formando dois orbitais
moleculares, um ligante e outro, antiligante. Isto acontece com todos
os orbitais de cada dtomo, inclusive os mais internos. Porém, s6 iremos
representar a formagao dos orbitais moleculares para os orbitais atd-
micos mais externos. E importante prestar atencio neste detalhe: tanto
para Lewis quanto para a TLV s6 importavam os orbitais atébmicos
mais externos, eram apenas estes orbitais que participavam da ligagio
quimica entre os 4tomos. Para a TOM, todos os orbitais atdmicos par-
ticipam da formagdo dos orbitais moleculares, ou seja, participam da
ligacdo quimica, porém, para maior simplicidade, s6 vamos representar
a combinacdo dos orbitais atomicos mais externos.

Voltando a molécula de hidrogénio, podemos representar grafica-
mente a formagao dos orbitais moleculares com um diagrama de orbitais,
conforme mostrado na Figura 4.4. A formagdo dos orbitais moleculares
poderia ser descrita por deducdes matematicas a partir das equacdes de
Schroedinger, contudo, nesta aula, vamos nos ater apenas a descrigio

qualitativa dos orbitais moleculares.
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Figura 4.4: Formacao dos orbitais moleculares para o gas hidrogénio.

A posi¢do dos orbitais atdmicos ndo é aleatoria, note que o eixo
vertical representa o nivel de energia (Figura 4.4): quanto mais para cima,
maior a energia. Seria possivel calcular exatamente o nivel de energia
dos orbitais moleculares formados, mas nio vamos tratar dos aspectos
quantitativos, apenas qualitativos. Na combinag¢io dos orbitais atomicos
1s do hidrogénio sdo gerados dois orbitais moleculares, o sigma ligante
(o) e o sigma antiligante (c*). O fato de o orbital sigma ligante estar
em posi¢do de menor energia sugere que, quando passamos da situa¢do
de dois dtomos de hidrogénio isolados para dois dtomos de hidrogénio
ligados entre si, formando a molécula de H,, a energia do sistema dimi-
nui. Uma situacdo de menor energia indica maior estabilidade, entdo a
molécula de H, existe, pois o sistema ¢ mais estavel, possuindo menor
nivel de energia que dois atomos de H isolados.

A medida que comecamos a preencher os orbitais antiligantes,
de energia mais alta, desestabilizamos a molécula formada. Veja o caso
de uma suposta molécula de He, (Figura 4.5), inexistente mesmo em
condi¢oes de laboratério. Cada 4tomo de hélio possui um tnico orbital
1s com dois elétrons. Os dois orbitais atdmicos 1s dos dois dtomos
de hélio se combinam para formar dois orbitais moleculares: ¢ e 6*
(pronuncia-se “sigma ligante e sigma antiligante”). Como cada dtomo
de hélio possui dois elétrons, temos quatro elétrons no total, que vio

preencher totalmente tanto o orbital 6 quanto o orbital *. Para preen-
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cher os orbitais moleculares procedemos da mesma forma como para os
orbitais atomicos: primeiro preenchemos os orbitais de menor energia,

para depois preencher os de maior energia.

Orbitais
moleculares

(5*

Orbital
atomico

1s2

P—OmmZm

Atomo Atomo
de He T l de He

Molécula de He,

Figura 4.5: Os orbitais moleculares de uma suposta molécula de He,.

O preenchimento do orbital sigma antiligante (c*) aumenta em
muito a energia da molécula de He,, o que desestabiliza a molécula. E
preferivel que os atomos de hélio permanegam isolados, pois esta é uma
situacdo de menor energia.

Outra maneira de avaliar a possibilidade de haver uma liga¢ao
quimica entre dois dtomos, segundo a TOM, é calcular a ordem de
ligacdo. Quanto maior a ordem de ligagdo, mais forte serd a ligacdao
entre os 4tomos. Uma ordem de liga¢do 0 (zero) indica que nao havera
a formagio da molécula. O cdlculo da ordem de ligagio (OL) é feito
simplesmente subtraindo o nimero de elétrons antiligantes dos elétrons
ligantes e dividindo o resultado por 2, como se segue:

OL = (namero de elétrons ligantes - numero de elétrons antiligantes)/2.

No caso do H, temos dois elétrons em orbital ligante e nenhum
elétron em orbital antiligante; a OL serda: OL = (2 - 0)/2 = 1. Uma ordem de

ligagdo 1 é o equivalente a uma ligagdo simples para Lewis ou para a TLV.



No caso da molécula imaginaria He, a ordem de ligagao seria:
OL = (2 - 2)/2 = 0. Zero, ndo ha ligagdo. Em laboratério ndo podemos
sintetizar a molécula de He,, mas podemos gerar o cation He,*. No caso
de He,*, em vez de quatro, temos trés elétrons; estes trés elétrons serdo

colocados dois no orbital o ligante e um no orbital c* antiligante.

ATIVIDADE

Atende aos Objetivos 1 e 2

‘ 1. Represente a formacédo da molécula do cation He,* com o diagrama de
‘ orbitais, segundo a TOM, e calcule a ordem de ligacao.

™ |

RESPOSTA COMENTADA
O resultado é praticamente o mesmo da Figura 4.5. A diferenca
é que agora temos um cdtion, com uma carga positiva. Podemos
imaginar que isso foi possivel combinando um dtomo de hélio neutro
(1s?) com um dtomo de hélio com uma carga positiva (1s'). Desta
forma, temos trés elétrons para distribuir nos orbitais moleculares
c e o™ dois elétrons no orbital o ligante, de menor energia, e um
elétron no orbital o* antiligante, de maior energia. A ordem de
ligagdo serd: OL = (2 - 1)/2 =0,5.
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Figura 4.6: Formac&o dos orbitais moleculares para a molécula de O,.

Observe que, na Figura 4.6, representamos apenas os orbitais mais
externos dos dtomos de oxigénio. A rigor, os orbitais 1s dos atomos de
oxigénio também se combinam, formando dois orbitais moleculares, um
ligante e outro antiligante, a exemplo do que ocorre com os orbitais 2s,
mas aqueles orbitais foram omitidos. Para que os orbitais atdmicos se
combinem, é necessario que tenham energia similar, por isso os orbitais s,
assim como os orbitais p, combinam-se entre si, e ndo um com o outro.

Ainda na Figura 4.6, no sentido de baixo para cima, notamos que
o orbital 2s de um dtomo combina-se com o orbital 2s do outro para
formar dois orbitais moleculares: um sigma ligante, representado por (o),
e um sigma antiligante, representado por (¢*). Usamos a nomenclatura
c2s e ¢*2s para identificar que estes orbitais 6 foram formados a par-
tir dos orbitais 2s dos dtomos, e distingui-los dos orbitais ¢ formados
a partir dos orbitais 1s ou 2p. Os trés orbitais 2p de cada dtomo sdo
combinados para formar um orbital sigma ligante (62pz), um orbital

sigma antiligante (6*2pz), dois orbitais n ligantes (n2px e n2py) e dois



orbitais 7 antiligantes (n*2px e 7*2py). A nomenclatura ¢ e © nada tem
a ver com as ligacdes 6 ou © da TLV; para a TOM nio existem ligagdes
o ou 7, apenas Ordem de Liga¢dao (OL). Contudo, a nomenclatura ¢ e
7 na TOM possui uma similaridade com a TLV, ela se refere a maneira
com que os orbitais atdmicos se aproximam para formar os orbitais
moleculares, se diretamente ou perpendiculares ao eixo de aproximacio

dos atomos, conforme representado na Figura 4.7.

- 4
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v

Figura 4.7: Representacdo da aproximacédo pelo eixo z dos
orbitais p de dois a&tomos.

Conforme representado na Figura 4.7, supondo que os dtomos
se aproximem pelo eixo z, os orbitais pz de ambos os dtomos estardo
orientados diretamente sobre o eixo de aproximacdo, formando os
orbitais moleculares 6 e o*. Tanto os orbitais p_quanto os orbitais p_
estdo perpendiculares ao eixo de aproximagio (eixo z) e vao formar
dois orbitais 7 ligantes de mesma energia e dois orbitais ©* (pronuncia-
se “pi antiligante”) também de mesma energia. Observe, na Figura 4.6,
a representagdo da formagio dos orbitais moleculares o, ¥, t e ©*, a
partir dos orbitais atdmicos p,, p, € p,, para a molécula de O,. Os orbi-
tais atdmicos s, por serem esféricos, sio completamente simétricos, de
modo que estardo orientados diretamente sobre o eixo, qualquer que
seja o eixo de aproximacgdo (Figura 4.8); desta forma, sempre formardo

apenas orbitais moleculares 6 e 6*.
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MoOLECULAS DIA-
TOMICAS HOMO-
NUCLEARES

Sao moléculas
formadas por dois
atomos do mesmo
elemento, como H,,
N,, O, etc. Também
podemos falar em
moléculas triatémi-
cas homonucleares,
como o ozénio (O,).
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Figura 4.8: Representa¢do da

aproximacao de dois orbitais
atémicos s pelo eixo x.

No total, cada atomo de oxigénio contribuiu com quatro orbitais
atdmicos (um s e trés p) para formar oito orbitais moleculares, quatro
ligantes e quatro antiligantes, a saber: 62s, 6*2s, 62p, *2p, dois orbitais
n2p e outros dois orbitais moleculares n*2p. Esta € a regra, € assim que
acontece sempre que temos MOLECULAS DIATOMICAS HOMONUCLEARES.

Note ainda na Figura 4.6, que temos dois orbitais 2p com o
mesmo nivel de energia, isso indica que os dois orbitais 72p sdo idénticos.
A mesma coisa acontece com os orbitais moleculares n*2p. Quando dois
orbitais possuem a mesma energia, dizemos que eles sdo degenerados.
Os orbitais ©2p e ©*2p sdo duplamente degenerados.

Uma vez construido o diagrama de orbitais moleculares, coloca-
mos os elétrons primeiro no orbital de menor energia e vamos subindo
para orbitais de maior energia, conforme vamos preenchendo os orbitais
moleculares. Na Figura 4.6 mostramos apenas os orbitais moleculares
formados pelos orbitais atdmicos da camada de valéncia. Na camada
de valéncia, cada 4tomo de oxigénio possui seis elétrons, 12 no total.
Inicialmente, colocamos dois elétrons no orbital 62s, depois dois elétrons
no orbital 6*2s, mais dois elétrons no orbital 62p, assim consumimos
seis elétrons e chegamos aos orbitais 2p. Temos dois orbitais 2p com
o mesmo nivel de energia, para preenché-los seguimos a regra de Hund.
Colocamos um elétron em cada orbital para s6 entdo comegarmos a
emparelhar os elétrons nos orbitais n2p, 0 que consome mais quatro
elétrons. Os dois elétrons que sobraram sdo colocados um em cada orbi-
tal ©*2p; pronto, completamos a distribui¢ao eletronica e observamos
dois elétrons desemparelhados na molécula de O,. A molécula de O, ¢é
paramagnética.

Para calcular a ordem de ligagao no O,, somamos os elétrons dos

orbitais ligantes (62s, 62p e n2p), subtraimos do total os elétrons anti-



ligantes (6*2s e n*2p) e dividimos por dois. OL = (8 - 4)/2= 2. Ordem
de ligagdo 2, o equivalente na TOM a ligagdo dupla da TLV.

Para o F,, o diagrama de orbitais moleculares é idéntico ao do
oxigénio, porém, agora, temos 14 elétrons a serem distribuidos, dois a
mais que na molécula de oxigénio, e estes dois elétrons vao ocupar os
orbitais ©*2p, que passam a ficar completamente preenchidos, de modo
que todos os elétrons estardo emparelhados; o flior é diamagnético, e
a ordem de ligagdo serd 1. No caso de uma suposta molécula de nednio
(Ne,), o diagrama de orbitais ainda ¢ idéntico, porém, agora, temos mais
dois elétrons em relagao ao F,, que vdo ocupar o orbital molecular 6*2p
e a ordem de ligagao sera zero. A molécula de Ne, nao existe.

Para os compostos B,, C, e N, (Figura 4.9), o diagrama de orbitais
moleculares é um pouco diferente, ocorre a inversdo no nivel de energia
do orbital 62p com os orbitais n2p, sendo que agora os orbitais t2p pos-
suem menor energia que o 62p. Essa modificacdo no nivel de energia dos
orbitais esta relacionada com o raio atdmico dos elementos, pois 2 medida
que avangamos no periodo, o raio atdmico diminui, a eletronegatividade
aumenta e o nivel de energia dos orbitais diminui. Acontece que nem todos
o0s orbitais atdmicos reagem da mesma maneira a diminuigio do raio. Essa
varia¢do na energia dos orbitais atdmicos em fun¢do do raio atdbmico é a

razdo da alteragdo na ordem de energia dos orbitais moleculares.
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Figura 4.9: Orbitais moleculares para 0 B,, C, e N,.
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A tnica diferenca entre os orbitais moleculares mostrados na
Figura 4.6, validos para as moléculas de O, e F,, e os orbitais mostrados
na Figura 4.9, validos para as moléculas de B,, C, e N,, estd na inversao
dos orbitais moleculares 62p com os orbitais ©2p. O preenchimento dos
orbitais moleculares se d4 da mesma forma em todos os casos, utilizando
todos os elétrons que estavam presentes nos orbitais atdbmicos que deram
origem aos orbitais moleculares, respeitando a regra de Hund. Da mesma
maneira, também calculamos a ordem de ligacdo e observamos que a
ordem de ligagdo para as moléculas de B,, C, e N, ¢, respectivamente,
1,2 e 3. A ordem de ligagao 3 observada para o N, ¢ o equivalente a
ligacdo tripla, observada pela estrutura de Lewis e TLV.

Outra questao importante para ter em mente é que ha uma dife-
renga no nivel de energia dos orbitais moleculares para as diferentes
substancias discutidas até aqui. Note que a escala de energia é arbitraria,
ndo aparecendo unidade ou valor, é apenas uma referéncia para indicar
que os orbitais desenhados mais acima tém energia maior que os desenha-
dos mais abaixo. H4, ainda, uma diferenga de energia entre os orbitais
moleculares de um composto ou de outro; & medida que os elementos
vdo se tornando mais eletronegativos, o nivel de energia dos orbitais
diminui. Tentamos representar essa diminui¢do no nivel de energia dos

orbitais na Figura 4.9.

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 1

2. Desenhe o orbital molecular para o F, e calcule a ordem de ligacao.



RESPOSTA COMENTADA
O resultado é praticamente o mesmo da Figura 4.6 para o O, Os

orbitais sGo os mesmos. A diferenca € que, enquanto cada dtomo

de oxigénio contribui com seis elétrons (2s?, 2p*), cada dtomo de

fliior contribui com sete elétrons (252, 2p°), entdo, temos 14 elétrons

para distribuir no orbital molecular, seguindo o principio da exclusGo

de Pauli e a regra de Hund. Na prdtica, apenas o orbital c*2p estard

vazio, todos os outros orbitais estarGo completamente preenchidos.

A ordem de ligacdo serd: OL = (8 — 6)+2 = 1.

Agora, vamos dar um passo a frente. Até o momento, todas as
moléculas eram diatdomicas e homonucleares. Isso facilitou as coisas,
pois os orbitais atdmicos eram idénticos. Vamos continuar com MOLE-
CULAS DIATOMICAS, porém HETERONUCLEARES; comec¢ando pelo gas CO

(monoxido de carbono), liberado na combustio incompleta.

Uma reacdo de combustdo completa para o octano, CH,,, composto

modelo para a gasolina, seria:

18’

CH,, + 122 0, - 8CO, + 9H,0

Contudo, nas condi¢des reais de funcionamento de um motor a gasolina,
muitos compostos sdo formados, entre eles o monéxido de carbono, CO.
A funcdo dos catalisadores exigidos por lei nos escapamentos dos veiculos
é, justamente, eliminar o CO dos gases de exaustao, diminuindo a polui-
¢do do ar atmosférico. Os catalisadores dos veiculos foram desenvolvidos
pelos quimicos, os profissionais mais bem capacitados quando o assunto
é controle de poluicao.

A primeira diferenga notdvel é que, como temos agora dois ele-
mentos diferentes, um serd mais eletronegativo que o outro, de modo
que teremos diferenga no nivel de energia dos orbitais atdbmicos que irdo
formar os orbitais moleculares; isso trara também diferencas nos niveis
de energia dos orbitais moleculares, ocorrendo inclusive a inversido de

energia do orbital molecular 6*2s com os orbitais 62p e n2p. Na Figura

MoOLECULAS DIA-
TOMICAS HETE-
RONUCLEARES

Sao moléculas
formadas por dois
atomos de elementos
diferentes, como
acido cloridrico
(HCl), monoxido de
carbono (CO) etc.
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4.10, vocé vera a formacado dos orbitais moleculares para o CO, observe
atentamente a combinagio dos orbitais atdmicos para formar os orbitais

moleculares, compare com as Figuras 4.6 e 4.9.

C co 0

atomo atomo

molécula

Figura 4.10: Formacao dos orbitais molecu-
lares para o CO.

Observe que, na Figura 4.10, os orbitais 2s e 2p para o atomo
de oxigénio aparecem em niveis de energia menores que os orbitais 2s
e 2p do dtomo de carbono, isto é devido a maior eletronegatividade e
menor raio do dtomo do oxigénio, resultando em menor energia do
orbital atomico. Note também que o orbital 62s da molécula de CO tem
energia mais proxima do orbital 2s do dtomo de oxigénio que do orbital
2s do 4tomo de carbono. Este fato sugere que o orbital molecular 62s é
mais parecido com o orbital atdbmico 2s do oxigénio que do orbital 2s
do 4tomo de carbono, e, como consequéncia, os elétrons do orbital 62s
se concentram mais proximo do dtomo de oxigénio que do dtomo de
carbono. Existe uma polarizagio da molécula no sentido de criar uma
maior densidade de carga negativa sobre o dtomo de oxigénio que sobre
o atomo de carbono. Quanto maior a diferenga de eletronegatividade
entre os atomos, maior sera esse efeito de concentracio de densidade
de carga negativa sobre o elemento mais eletronegativo. Veja o caso do
HCI (4cido cloridrico), na Figura 4.11.
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Figura 4.11: Orbitais moleculares para o HCl.

Note que, devido a sua maior eletronegatividade, os orbitais
atdmicos 3s e 3p do cloro tém energia menor que o orbital 1s do hidro-
génio. Outra caracteristica interessante deste diagrama é que o cloro
possui quatro orbitais com nimero quantico principal n = 3, enquanto
o hidrogénio s6 possui um tnico orbital 1s. Por este motivo, apenas um
orbital do dtomo de cloro vai se combinar com o orbital do hidrogénio
para formar dois orbitais moleculares, um sigma ligante e outro sigma
antiligante. Os outros orbitais do cloro permanecem na molécula com
sua energia inalterada, na forma dos orbitais moleculares nio ligantes.
Os elétrons dos orbitais nio ligantes ndo sdo considerados nos calculos
de Ordem de Ligagio, pois ndo participam da ligacdo entre os atomos,
apenas os orbitais ligantes e ndo ligantes o fazem. Desta forma, a ordem
de ligagao no HCI é 1. Outro aspecto interessante é que, diferente do
que vimos até agora, o orbital 1s do dtomo de hidrogénio se combinou
com um orbital 3p do cloro. Por defini¢do, o orbital 1s se combinou
com o 3pz. Isso aconteceu porque o nivel de energia do orbital 1s do H
estd mais proximo do nivel de energia dos orbitais 3p do que do orbital
3s do cloro. Até agora, enquanto a diferenca de energia nio era tio
pronunciada, sempre procurdvamos combinar orbitais s com s e p com

p. Porém, o acido cloridrico mostrou que nao é sempre assim.
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ATIVIDADE
‘ Atende ao Objetivo 1
3. Construa os orbitais moleculares para o acido fluoridrico, HF, e calcule
‘ a ordem de ligacdo.

|

RESPOSTA COMENTADA
O resultado é absolutamente idéntico ao da Figura 4.11, basta
trocar Cl por F. OL = (2 - 0) + 2 = 1, note que os elétrons dos
orbitais ndo-ligantes ndo entraram no cdlculo da ordem de ligagdo.
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ATIVIDADE FINAL

Atende aos Objetivos 1 e 2

AULA H

O gas nitrogénio, N,, representa cerca de 78% da atmosfera terrestre, enquanto o
gas oxigénio, O,, representa cerca de 21% e o gas fluor, F,, ndo pode ser encontrado

na natureza. Explique esta observacao utilizando a TOM.

RESPOSTA COMENTADA
Verifique a representacdo do orbital molecular para os gases N, (Figura 4.9), O,
(Figura 4.6), e F, (Atividade 2). A ordem de ligacéo para os compostos é: OLN, =
3, OLO, =2 e OLF, = 1. Quanto maior a ordem de ligacdo, mais forte serd essa
ligagdo, logo, serd mais dificil quebrd-la, e o composto formado serd mais estdvel.
Por possuir a maior ordem de liga¢do, o gds nitrogénio é o mais estdvel dos trés,
por isso, se acumula como tal. O gds oxigénio possui ordem de ligacdo 2, menor
do que do N, logo, deve ser mais reativo. De fato, o gds oxigénio participa como
reagente em todas as reacées de combustdo, inclusive da respiracdo, bem como
das reagdes de oxidagbes dos metais (formagdo de ferrugem no ferro ou zinabre no
cobre, por exemplo). Desta forma, ndo se acumula tanto na atmosfera. Por dltimo,
o F, com OL =1, é o mais reativo dos trés, tdo reativo que ndo é encontrado como
tal na natureza, apenas como fluoreto (F).
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RESUMO

Segundo a Teoria do Orbital Molecular, no momento da formac¢do de uma molé-
cula, todos os orbitais atomicos de todos os atomos se combinam para formar os
orbitais moleculares. Para existir a combinacao dos orbitais atdbmicos é necessario
que haja reciprocidade, ou seja, cada atomo deve contribuir com um orbital at6-
mico de energia similar para formar dois orbitais moleculares, um ligante e outro
antiligante. Quando ndo ha reciprocidade, os orbitais atbmicos sem reciprocos
geram orbitais moleculares ndo ligantes. Orbitais moleculares ligantes posicio-
nam elétrons entre os atomos, promovendo a atracdo destes e a estabilizacdao
da molécula, enquanto os orbitais moleculares antiligantes posicionam elétrons
de modo a aumentar a repulsdo entre os atomos, desestabilizando a molécula.
Orbitais moleculares ndo ligantes ndo afetam a estabilidade da molécula formada.
Quando os orbitais atdmicos se aproximam diretamente sobre o eixo dos atomos,
chamamos os orbitais moleculares de ¢ (sigma ligante) e c* (sigma antiligante).
Quando os orbitais atdbmicos se aproximam perpendicularmente ao eixo entre os
atomos, formam-se os orbitais moleculares = (pi ligante) e n* (pi antiligante). A
forca de uma ligacdo quimica em uma molécula pode ser estimada por meio da
Ordem de Ligacgao (OL), tal que OL = (numero de elétrons em orbitais moleculares
ligantes - numero de elétrons em orbitais moleculares antiligantes)/2. Quanto
maior a ordem de liga¢do, mais forte a liga¢do quimica. Uma ordem de ligacdo

OL =0 indica que a molécula proposta ndo é estavel.
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Compostos idnicos e metalicos

Luis Passoni

Meta da aula

Apresentar as especificidades dos compostos
idnicos e metalicos.

Esperamos que, ao final desta aula, vocé seja
capaz de:

1. deduzir propriedades dos sélidos a partir da
célula unitaria;

2. calcular grandezas a partir da Teoria de Bandas;

3. montar o ciclo de Born-Haber e realizar os
calculos pertinentes.

Pré-requisitos

Para melhor compreensdo desta aula, é impor-
tante que vocé reveja o contetido da Aula 3 desta
disciplina, além das propriedades periddicas dos
atomos, apresentadas na Quimica A.
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Nesta aula, vamos discutir as ligagdes idnicas e metalicas. Na verdade, vamos
procurar interpretar a formacdo de compostos ditos idnicos ou metalicos
segundo a Teoria do Orbital Molecular.

Tradicionalmente, somos ensinados a diferenciar as ligacées quimicas em
covalentes, idnicas e metdlicas. Se por um lado isso nos facilita prever as
propriedades dos compostos, por outro lado nos induz ao erro de pensar que
existem trés maneiras diferentes pelas quais os 4tomos podem se unir para
formar os compostos. Na verdade, existe uma Unica maneira pela qual os
atomos se unem, e a teoria mais moderna para explicar as ligagcdes quimicas
é a Teoria do Orbital Molecular. As diferencas e semelhancas nas proprieda-
des das substancias se devem as propriedades dos atomos que estdo sendo
ligados, notadamente a eletronegatividade.

A classificacdo das ligagdes em idnicas, metélicas ou covalentes simples-
mente agrupa os compostos segundo algumas propriedades comuns a todos
0s compostos classificados em um determinado grupo. Assim, por exemplo,
conduzir eletricidade é coisa de metais e ter pontos de fusao e ebulicdo ele-
vados é coisa de compostos idnicos.

Para os metais, nos acostumamos a falar em mar de elétrons. Os nucleos
metalicos se apresentariam como um arranjo tridimensional de cations,
imersos em um mar de elétrons que se movimentam liviemente entre os
nucleos. Vamos procurar demonstrar como, com a Teoria do Orbital Molecu-
lar, podemos justificar a extrema liberdade de movimentacao que os elétrons
definitivamente apresentam em um composto metalico.

Compostos idnicos sao os sais. Os sais tém algumas caracteristicas em comum:
sdo quebradicos, tém alto ponto de fusao e ebulicdo, ndo conduzem eletrici-
dade no estado sélido, mas a conduzem em solucdo. Um composto dito ibnico
é sempre formado por um metal e um nao metal. A maneira mais simples
de representar uma ligacao idnica é considerar que o metal se apresenta
como um cation, de carga positiva, € 0 ndo metal como um anion, de carga
negativa; cation e anion sao atraidos por forcas eletrostaticas, que mantém
0 composto unido. Vamos procurar demonstrar como, nesse caso, a Teoria
do Orbital Molecular, junto com a alta diferenca de eletronegatividade que
existe entre um metal e um ndo metal, pode explicar as propriedades desses
COMpostos.

Explicar as propriedades dos compostos e, principalmente, prevé-las com
alguma precisdo é de fundamental importancia para podermos manipular a

matéria com sucesso. Classificar os compostos segundo algumas propriedades



nos ajuda em muito a prever o comportamento da matéria. Dessa forma, nao
é de todo errado falar em compostos idnicos, metalicos ou covalentes; sao
classificacbes que nos auxiliam. Porém, temos que ter clareza de que néo se
tratam de trés tipos diferentes de ligacdo quimica, mas sim de trés conjuntos
de substancias com propriedades em comum que derivam das caracteristicas,
principalmente da eletronegatividade, dos 4tomos envolvidos.

O metal, que possui baixa eletronegatividade, transfere elétrons para um
nao metal, de alta eletronegatividade. O metal que perdeu elétrons se torna
um fon de carga positiva, chamado de cation, e o ndo metal que recebeu
os elétrons se torna um fon de carga negativa, chamado anion. Por terem
cargas diferentes, cation e anion se atraem por atracao eletrostatica, forman-
do o composto. Essa interpretacao é suficiente para nos ajudar a explicar o
comportamento dos sais. Mas também podemos explicar o comportamento
dos sais procurando explicar a formacao de compostos iénicos com a Teoria
do Orbital Molecular: quanto maior a diferenca de energia entre os orbitais
atémicos que se combinam para formar os orbitais moleculares, mais o nivel
de energia dos orbitais moleculares ligantes sera préximo de um elemento e
longe do outro, concentrando elétrons sobre um elemento preferencialmen-
te ao outro, como no caso do HCI (4cido cloridrico). Essa concentracdo de
elétrons sobre um elemento gera o carater ibnico da ligacdo. Quanto mais o
nivel de energia orbital molecular se aproxima do nivel de energia do orbital
atdmico de um elemento e se distancia do outro, maior sera o carater idnico
da ligagdo quimica. Toda ligagdo quimica entre dois elementos distintos
apresenta certo carater idnico; toda ligacdo entendida como i6nica apresenta

certo carater covalente.

OS METAIS

Entendemos por metais os elementos mais a esquerda da tabela
periddica, da familia 1 até a familia 12, mais aluminio, gélio, indio e
talio, da familia 13, estanho e chumbo, da familia 14, e bismuto, da
familia 15. A caracteristica fundamental desses compostos € a baixa
eletronegatividade. Deriva da baixa eletronegatividade a baixa energia de
ionizac¢do do primeiro elétron, ou seja, a pouca energia necessaria para

arrancar um elétron do dtomo neutro isolado, produzindo um cation
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com uma carga positiva. Quanto menor a eletronegatividade, menor a
energia de ionizac¢do. Tipicamente, essa energia é menor que 920 kJ/Mol
para os metais.

Essas caracteristicas comuns aos elementos metalicos, baixa
eletronegatividade e baixa energia de ionizag¢io, estio no cerne das pro-
priedades observadas para esses compostos. Por exemplo, pensando uma
ligacdo quimica como sendo o compartilhamento de um par de elétrons
entre dois dtomos, teoria de Lewis, e considerando que a atra¢do do
ntcleo de um dtomo metélico pelo seu elétron da tltima camada é fraca,
é razodvel pensar que a liga¢do entre dois 4&tomos metalicos também seja
fraca, e serd tio mais fraca quanto menor for a eletronegatividade. De
fato, os elementos menos eletronegativos conhecidos, como litio (eletro-
negatividade 0,98), sédio (0,96), potassio (0,82), rubidio (0,82) e césio
(0,79), por exemplo, sequer sdo encontrados como compostos metdlicos
na natureza, reagindo violentamente com a dgua ou o oxigénio do ar.
Porém, é possivel conserva-los como metais em condi¢oes de laboratério.
O ferro, de eletronegatividade 1,83, também reage com o oxigénio do
ar, formando a ferrugem (6xido de ferro), porém, de maneira mais lenta
e menos violenta do que o sédio ou o potdssio. Ja o ouro e a platina,
de eletronegatividades 2,54 e 2,28, respectivamente, sdo considerados

metais nobres, e ndo reagem facilmente.

Em Quimica, usamos as teorias conforme a conveniéncia. Se for possivel
explicar um fendbmeno usando uma teoria mais simples, assim fazemos.
Note que as diferentes teorias para as ligacdes quimicas ndo sdo excluden-
tes, mas complementares. No caso de um composto metalico, precisamos
apenas da teoria de Lewis para associar a eletronegatividade com a forca
da ligacdo. A teoria de Lewis sugere que uma liga¢do quimica seja um
par de elétrons compartilhado pelos dois &tomos que estdo se ligando.
Esse par de elétrons estaria posicionado entre os nucleos dos atomos,
mantendo-os unidos por atracdo eletrostatica. Ora, baixa eletronegati-
vidade significa fraca atracdo do nucleo pelo elétron mais externo, e sao
justamente os elétrons mais externos que se combinam, segundo Lewis,
para formar a ligacdo. Portanto, se a atragdo do nucleo do atomo pelo seu
elétron mais externo é fraca, fraca também serd a atra¢do do nucleo pelos
elétrons que formam a ligagdo quimica, e fraca sera a ligagdao quimica.



A ESTRUTURA DE UM METAL

Para um composto metalico, é célebre o modelo do “mar de elé-
trons”. Segundo esse modelo, os 4tomos do metal litio, por exemplo, se
apresentariam ordenados em um ARRANJO CRISTALINO tridimensional.
Devido a baixa eletronegatividade, e, em consequéncia, a fraca atracdo
do ntcleo pelo seu elétron mais externo, o elétron mais externo de cada
atomo de litio poderia ser compartilhado com todos os dtomos que
compdem o litio metdlico, o que significa, na pratica, que esse elétron
poderia se movimentar livremente por todo o arranjo cristalino do sélido.
Esse elétron ndo pertenceria mais ao 4tomo, mas sim ao cristal metalico;
temos assim que cada dtomo do metal se apresentaria como um cation
monovalente, Li*, e os elétrons liberados pelos dtomos se moveriam
livremente por todo o cristal metalico.

O arranjo tridimensional dos 4tomos de um metal em uma estru-
tura cristalina pode ser comprovado por técnicas de caracterizagao de
s6lidos, como a difragio de raios X. Existem duas maneiras principais
segundo as quais os 4tomos de um metal se organizam para formar o
arranjo cristalino. Vocé pode reproduzi-los facilmente usando bolinhas
de gude. O empacotamento dos dtomos para formar o cristal metalico
comeca com uma camada de dtomos arranjados de modo que cada dtomo

seja cercado por seis outros no mesmo plano, conforme a Figura 5.1.

Krisztian Hoffer

Fonte: http://www.sxc.hu/photo/545237

ARRANJO
CRISTALINO

Refere-se a um cris-
tal. Os termos cristal
e cristalino, em
Quimica, guardam
uma rela¢do muito
remota com o senti-
do coloquial dessas
palavras. Por cristal
entendemos um
solido para o qual os
atomos encontram-
se organizados em
posicdes especifi-
cas, formando um
arranjo que se repete
de maneira idéntica
por todo o sélido.

O contraponto de
um so6lido cristalino
¢é um s6lido amorfo,
para o qual os dto-
mos, ou moléculas,
encontram-se arran-
jados de maneira
aleatoria.
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Figura 5.1: Primeira camada de atomos na formacao do cristal metalico.

Uma segunda camada de 4tomos pode ser formada colocando os
atomos sobre os espacos vazios da primeira camada, como mostrado

na Figura 5.2.

Figura 5.2: Segunda camada de 4tomos no arranjo cristalino de metais.
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A terceira camada de dtomos deve ser colocada sobre os espacos
vazios entre os dtomos da segunda camada. Porém, hd duas maneiras
distintas de fazer isso: os d&tomos da terceira camada podem ser colocados
diretamente sobre os 4tomos da primeira camada, num empacotamento
do tipo ABA, ou podem ser colocados em posi¢cdes que correspondam
a espacos vazios, tanto da primeira quanto da segunda camada, num

empacotamento do tipo ABC. Esta op¢iao é mostrada na Figura 5.3.

Figura 5.3: Empacotamento do tipo ABC.

Quando a terceira camada de dtomos coincide com a primeira,
dizemos que o cristal é hexagonal. Quando a terceira camada ndo coin-
cide com a primeira, dizemos que o cristal é cubico de face centrada
(fec, do inglés face centered cube). Esse é o arranjo mais comum para
os cristais metdlicos. Com bolinhas de gude, fica ficil observar as duas
formas de empacotamento. Hexagonal e cubico de face centrada sio

dois tipos de celas unitarias.
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Ja comentamos que um sélido cristalino é um sélido no qual os 4&tomos
se organizam segundo um padrdo que se repete no espaco. A menor
porcdo do sélido necessaria para descrever o padrdo de organizacdo
que se repete é chamado de cela unitaria (ou célula unitaria, segundo
alguns autores). Existem apenas 14 celas unitarias diferentes, chamadas
de reticulos de Bravais, em referéncia a Auguste Bravais. Para os cristais
metalicos, os mais importantes sdo: cibico de face centrada (fcc) e clbico
de corpo centrado (bcc, do inglés body centered cube). Os 14 reticulos
estdo representados a seguir.

Corpo Face Base
Primitiva centrado centrada centrada

Cubico
a=b=c
o=p=y=90°

Tetragonal
a=b#c
o= [} =y= a0°

Trigonal
a=b=c
a=p=7#90°

Ortorrémbico
atb#c
o= B = a0°

Hexagonal
a=b#c
o=p=90°
y=120°

Monoclinico
atb#c
a=y=90°

B #120°

Triclinico
atb#c
atPEy£90°




A célula unitaria mais comum para os cristais metalicos é o cubo

de face centrada (Figura 5.4).

Figura 5.4: Duas maneiras de representar a célula unitaria cibica de face centrada.

Vdrias células unitdrias se repetem, formando o sélido (Figura 5.5).

Figura 5.5: Representacdo de sélido formado a partir de células unitarias cubicas
de face centrada.

A melhor maneira de representar a célula unitaria cibica de face
centrada estd mostrado na Figura 5.6. Note que, na célula fcc, em cada
vértice do cubo temos 1/8 de 4tomo, e em cada face temos 1/2 dtomo.
Dessa forma, sdo necessarios 4 atomos para compor uma célula unitaria

cubica de face centrada.
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Figura 5.6: Representacdo da célula unitaria
cubica de face centrada.

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 1

1. O célcio metalico cristaliza segundo o sistema ctbico de face centrada
(fcc), e a aresta da célula unitaria é de 557pm. Qual a densidade do calcio
metélico em g/mL?

Lembre-se que:

» 1 picdmetro (pm) vale 1x10"2m, ou 1x10"°cm

» Um Mol de dtomos de calcio contém 6,022x10?* atomos e pesa 40,08g.

RESPOSTA COMENTADA
No sistema cubico, as trés arestas da célula unitdria medem o
mesmo comprimento, no caso, 557x107%m. Logo, o volume da
célula unitdria serd (557x10°7°)% cm?, ou 1,73x10%? mL.
Uma célula unitdria fcc contém 4 dtomos. Um Mol de dtomos de

118 CEDERJ



cdlcio contém 6,022x10% dtomos e pesa 40,08g, logo, 4 dtomos
de cdlcio pesam 2,66x107?g, portanto, a densidade do cdlcio
metdlico serd: 2,66x10%°g + 1,73x10??> mL = 1,54 g/mL.

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 1

2. O ferro cristaliza segundo o sistema cubico de corpo centrado (bcc), de
aresta 287 pm.

Quantos atomos sd@o necessarios para descrever a célula unitéria ctibica
de corpo centrado? Qual a densidade do ferro?

RESPOSTA COMENTADA
Pesquisando um pouco, Vocé vai encontrar a sequinte representacdo
para a célula unitdria bece:

Fica fdcil perceber que precisamos de apenas 2 dtomos para des-
crever a célula bee: 1/8 de dtomo em cada vértice do cubo e um
dtomo no centro do cubo. Daqui para frente, vocé usard um racio-
cinio idéntico ao que foi utilizado na Atividade 1, assim a densidade
do ferro é 7,85 g/mL.

CEDERJ 119

AULA E



Quimica B — UENF | Compostos iénicos e metélicos

120 CEDERJ

A LIGACAO QUIMICA EM UM METAL

Pois muito bem, ja sabemos como os dtomos do metal se organi-
zam no solido. Vamos agora justificar as ligacoes segundo a Teoria do
Orbital Molecular. Até agora, trabalhamos com a construcdo dos orbi-
tais moleculares para dois atomos, em moléculas discretas. A mudanga
de escala na ordem de grandeza do niimero de dtomos participantes da
molécula traz consequéncias muito interessantes. Vamos construir nosso
modelo a partir do litio. O litio metdlico é muito reativo, e s6 existe em
condi¢oes de laboratorio. Quando exposto ao ar, reage violentamente
com o oxigénio e a umidade atmosférica para formar o hidréxido de
litio. Mas, em laboratério, podemos inclusive observar o litio na forma
gasosa. Demonstra-se que, em fase gasosa, o litio tem a formula Li,. A
configuracao eletronica do litio é 1s%, 2s, a construgdo do orbital mole-
cular para o Li, (Figura 5.7) é quase idéntica a construcdo do orbital
molecular para o H,. A diferenca é que, para o litio, usamos o orbital

atdmico 2s, e para o hidrogénio, usamos o orbital 1s.

e
- "h\
/,’ o* 2s ™

I ‘\.\ ’/ I
25 \'\-.. /, 25

\\%’/

G2s

Li L|2 Li

Figura 5.7: Construcdo do orbital molecular
para o Li,.

No estado gasoso, apenas o Li, existe, mas no estado solido, pode-
mos ter uma molécula com um grande nimero de dtomos, digamos Li ,
onde n é um nimero muito grande. Vamos chegar la aos poucos. Vamos
introduzir mais um atomo de litio, para fazer o Li,. Com trés dtomos de
litio, temos trés orbitais 2s: dois vao se combinar para formar os orbitais
sigma ligante e antiligante, e o terceiro orbital 2s formara o orbital sigma
ndo ligante. Com quatro dtomos de litio, temos condi¢bes de combinar
os quatro orbitais atdmicos 2s para formar dois orbitais moleculares

ligantes e dois antiligantes. Representamos essas situagdes na Figura 5.8.



— —_—
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Figura 5.8: Orbitais moleculares para o Li, e Li,.

Observe que, para cada d4tomo adicionado a nossa molécula de
litio, um novo orbital molecular é criado. Podemos seguir indefinida-
mente acrescentando novos atomos, e criando novos orbitais molecula-
res. Acontece que esses novos orbitais moleculares criados devem estar
situados em um intervalo de energia definido entre a menor energia
do orbital molecular ligante e a maior energia do orbital molecular
antiligante. Quanto mais orbitais colocamos nesse intervalo de energia,
mais esse intervalo vai sendo preenchido por orbitais moleculares. Se
tivéssemos um nimero infinito de &tomos compondo o sdlido, teriamos
um numero infinito de orbitais moleculares, logo, terfamos um tnico
nivel de energia continuo, chamado de banda. Porém, mesmo com um
numero finito de 4tomos, se esse numero for suficientemente grande,
a diferenca de energia entre os orbitais moleculares serd minima, e os
elétrons poderio transitar livremente entre eles. E muito facil atingir esse
numero suficientemente grande de atomos em um sélido. Se vocé pode
ver o solido, provavelmente, ele ji possui um numero suficientemente
grande de dtomos. Em uma pequena porgio de litio de 0,1g temos cerca

de 10%? atomos de litio.

Energia

banda

RO

I
JIMEAN

L)
o

Namero de atomos 2 3 14 44 infinito

Figura 5.9: Formacéo da banda s para o litio sélido.
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Até agora, combinamos apenas os orbitais s do litio, para dar
origem 4 banda s. O movimento de elétrons dentro da banda s é livre,
desde que haja espago para isso. No caso do litio, ou do sédio, haverd
espago, pois cada orbital atdomico 2s dos dtomos de litio, ou 3s do sédio,
possui apenas um elétron, de modo que, a cada dois orbitais moleculares
formados, apenas um estard preenchido. Logo, apenas metade dos orbi-
tais que compdem a banda s estardo preenchidos, e os elétrons poderdo
transitar livremente. J4 no caso do berilo, ou do magnésio, existem dois
elétrons no orbital atdmico 2s, de modo que a banda s, para o berilo
ou magnésio, estard completamente preenchida, nio sendo possivel aos
elétrons moverem-se livremente por essa banda. Nem por isso os metais
berilo e magnésio vao perder a principal caracteristica de um metal, que
¢ a condutividade. Todos os orbitais atomicos participam da formacio
do orbital molecular. O litio, elemento do segundo periodo da tabela
periddica, possui numero quantico principal n=2, portanto, possui
também o orbital p, que estd vazio, mas existe. Os orbitais p também
se combinam, para formar a banda p. Se a diferenga de energia entre os
orbitais atdbmicos s e p ndo for muito grande, vai haver o entrelacamen-
to das bandas s e p (Figura 5.10), que passam a se comportar, para o
elétron, como uma tnica banda. Pronto, estdo criados os espagos livres

por onde vio circular livremente os elétrons do berilo e do magnésio.

Banda p

13 3x10™ niveis

niveis

Entrelagamento das bandas

25
Bandas

107 niveis

Li Li

Li L Li, .20

IIO

2 3 s

Figura 5.10: Entrelacamento das bandas s e p para o litio sélido.



Gostou? Deveria. Substituimos o conceito do mar de elétrons
pela Teoria de Bandas, muito mais moderna e aceita no meio cientifico.
Vocé ainda pdde verificar as bases sobre as quais vamos descrever os
semicondutores, verdadeiras vedetes da engenharia de materiais e centro
da revolugao digital.

Veja como ficou facil: quando a diferenca de energia dos orbitais
atdmicos s e p for muito grande, ndo havera entrelacamento das bandas
s e p, mas sim, um espago vazio entre elas, no qual ndo hd nenhum nivel
de energia a ser ocupado, portanto, proibido para os elétrons. E muito
comum usarmos o termo em inglés gap para descrever esse vazio e band
gap para descrever a regido de energia proibida para os elétrons.

Para que um material seja semicondutor € necessario que a banda
s esteja completamente preenchida, e a banda p esteja completamente
vazia. Nesse caso, a banda s é denominada banda de valéncia e a banda
p de banda de conducido. Caso contrario, mesmo havendo o band gap,
o material serd condutor, pois se a banda s ou a banda p estiverem par-
cialmente preenchidas, o elétron podera circular livremente pela banda,
garantindo a condutividade elétrica.

Eventualmente, um elétron pode ser excitado da banda de valéncia
para a banda de condugio. Essa excitagio pode ocorrer, por exemplo,
pela incidéncia de luz. Se a energia do f6ton de luz incidente no material
for igual ou maior que o band gap, essa energia pode ser usada pelo
elétron para saltar a barreira proibida e ocupar a banda de conducio.
Esse processo é a base dos DISPOSITIVOS FOTOSENSIVEIS, como as células
fotovoltaicas, conhecidas pela alcunha de bateria solar, as fotocélulas,
do tipo que fazem as luzes dos postes se acenderem quando escurece, €

os fotocatalisadores (catalisadores ativados pela luz).

Arpad Bak

Fonte: http://www.sxc.hu/photo/675886

DisposiTivos
FOTOSENSIVEIS

Sdo dispositivos
acionados pela aciao
da luz.
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Por outro lado, uma corrente elétrica aplicada a um semicondutor
pode fornecer energia suficiente para excitar um elétron a saltar da banda
de valéncia para a banda de condu¢do. Quando esse elétron retorna a
banda de valéncia, dispersa o excesso de energia na forma de luz. Esse
€ o principio de funcionamento das [ampadas leds (do inglés light emis-
sion diode). A cor do led pode ser ajustada pela energia do band gap.
Note que nem todo semicondutor é um led ou uma fotocélula, para
cada caso € escolhido um material mais adequado, porém, o principio
do funcionamento é o mesmo.

A Teoria de Bandas, que surge a partir da aplicacao da Teoria do
Orbital Molecular para os sélidos, também ajuda a explicar a diferenca
de comportamento da condutividade com a temperatura entre metais
(condutores) e semicondutores. Com o aquecimento, a condutividade
dos metais diminui, e a dos semicondutores aumenta. No caso dos semi-
condutores, 0 aumento da condutividade com o aumento da temperatura
pode ser facilmente explicado da seguinte maneira: com o aumento da
temperatura, aumenta a energia cinética do material, assim, a energia
cinética dos movimentos de rota¢io e vibracao dos dtomos aumenta. Essa
energia cinética pode ser transmitida ao elétron, fornecendo a energia
necessaria para saltar o band gap e ocupar a banda de condugio. No
caso dos metais, 0 aumento da rotacdo e, principalmente, da vibragio

dos dtomos atrapalha o movimento dos elétrons.

Deniz Ongar

Fonte: http://www.sxc.hu/photo/1152082

S6 mais uma palavrinha sobre a ligacao metilica e a Teoria de
Bandas: para os elementos do terceiro periodo em diante, existe também
o orbital d. Os orbitais atdomicos d se combinam para formar a banda
d, que pode ou ndo se entrelagar com a banda p. As mesmas discussoes

feitas para as bandas s e p valem para as bandas p e d.



ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 2

RESPOSTA COMENTADA
A luz é emitida quando um elétron decai da banda de valéncia

para a banda de condugdo, e o excesso de energia do elétron é

dispersado na forma de luz. Como o féton de luz vermelha tem com-

primento de onda = 700nm ou uma frequéncia y= 4,3x10'¢ Hz

e a relagdo da frequéncia com a energia é E = hy, logo, a energia

de um fdton de luz vermelha € E = 2,8x107° J, que é a energia do

band gap neste caso.

SOLIDOS IONICOS

Espero ter conseguido desfazer a ideia de que a ligacdo metdlica é
um tipo diferente de ligagao quimica. Vou tentar agora desfazer a ideia
de que a ligag¢do idnica é um tipo diferente de ligagio quimica.

A base desta discussio ja foi lancada quando fizemos a descri¢do
do orbital molecular para o 4cido cloridrico, na Aula 3. Naquele exem-
plo, devido a diferen¢a no nivel de energia entre os orbitais atdbmicos do
hidrogénio e do cloro, o nivel de energia dos orbitais moleculares ligantes
estava muito mais proximo do nivel de energia dos orbitais atomicos do
cloro do que do hidrogénio. Isso foi interpretado como uma distribui¢do
ndo simétrica dos elétrons entre os 4tomos, com concentragio de densi-
dade eletrdnica sobre o 4tomo de cloro. Essa distribuicao assimétrica de
elétrons entre os dtomos € que cria os efeitos atribuidos a ligacdo idnica.
Uma distribui¢io completamente simétrica corresponde a uma ligacao

perfeitamente covalente, e s6 ocorre entre dois dtomos do mesmo ele-

CEDERJ

3. Um LED emite luz vermelha, de comprimento de onda de 700nm ().
Qual o valor de energia do band gap para o material que compde o LED?
Utilize a equacéo E = hy, onde h é a constante de Planck e vale 6,63x103Js.
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mento. Qualquer ligacdo quimica envolvendo dois dtomos de elementos
diferentes terd sempre um pouco de cardter idnico. A questdo toda é
que, quando temos orbitais atdmicos com niveis de energia diferentes,
o nivel de energia dos orbitais moleculares ligantes serd mais préximo
de um que de outro dtomo, acarretando maior densidade de elétrons
sobre aquele 4tomo.

A Teoria de Bandas também se aplica para os sélidos ditos i6ni-
cos. SO que, agora, ao invés de um nimero muito grande de atomos de
um unico elemento, como no caso dos metais, temos um nimero muito
grande de dtomos de dois elementos com eletronegatividades distintas.
Isso fara com que a diferenga de energia entre os orbitais ligante e anti-
ligante seja muito grande, muito maior do que no caso dos metais, de
modo que haverd um band gap entre a banda formada pelos orbitais
ligantes e a banda formada pelos orbitais antiligantes. Dai que compostos
ionicos ndo conduzem eletricidade no estado sélido.

Existe uma maneira bem simples de avaliar o carater idnico de uma
ligacao quimica, que surge do fato de estarem os niveis de energia dos
orbitais atdmicos inversamente relacionados com a eletronegatividade;
assim, quanto maior a eletronegatividade, menor o nivel de energia dos
orbitais. Portanto, em uma ligacdo quimica, os orbitais moleculares
ligantes tendem a ter nivel de energia mais parecido com o do elemento
com maior eletronegatividade. Quanto maior a diferenga de eletronegati-
vidade entre os 4tomos, mais o nivel de energia dos orbitais moleculares
ligantes se aproxima do nivel de energia dos extintos orbitais atdmicos
do elemento mais eletronegativo, e se distancia do nivel de energia do
elemento menos eletronegativo, aumentando a densidade de carga sobre
o elemento mais eletronegativo, ou seja, aumentando a polaridade da
ligacdo, que é a mesma coisa que aumentar o cardter idnico da ligacio.
Nas Tabelas 5.1 e 5.2 relacionamos a diferenca de eletronegatividade

entre 0s 4tomos com o carater i6nico da ligacdo.



Tabela 5.1: Relagdo da diferenca de eletronegatividade com o carater i6nico de liga¢gdes quimicas simples

# eletronegatividade |0,1|02]03(|04/|05|06]07]08|09|10|11]12]13]|14|15]1,6
% caréater idnico 05| 1 2 4 6 9 |12 ]|115]119 122|126 |30 |34 |39 43|47

Tabela 5.2: Relacdo da diferenca de eletronegatividade com o carater i6nico de ligagdes quimicas simples —
continuacao

# eletronegatividade [ 1,7(18]19(20(21(22]23]|24]25|26|27]28]29]30](3,1]3,2
% carater idnico 51| 55|59|63|67 |70 7476|179 |82 |84|8 |88)|89]|91]| 92

O sal mais idnico que existe é o fluoreto de francio (FrF). A ele-
tronegatividade do fldor é a maior entre os elementos: 4,0, enquanto
que a do francio é a menor: 0,7. A diferenca de eletronegatividade entre
eles é 3,3. Esse valor ndo aparece nas Tabelas 5.1 e 5.2, mas podemos
extrapolar os valores das tabelas para concluir que a porcentagem de
carater 16nico no FrF é 93 ou 94%, ou seja, mesmo para o composto
mais idnico conhecido, ainda temos cerca de 6% de cariter covalente
na ligacao quimica. Nio existe, portanto, nenhuma liga¢io quimica que
seja 100% io6nica! O que existe sdo ligacdes covalentes com distribui¢do
assimétrica de elétrons. Essa diferenca de densidade eletronica sobre os
atomos vai governar as caracteristicas macroscopicas observadas para os
COmpoStos e, em casos extremos, leva a um conjunto de caracteristicas
que torna conveniente enquadrar aquele composto como “idnico”, pois
nos ajuda a prever algumas propriedades para aquele composto, tipicas
de “compostos i6nicos”.

Ainda observando as Tabelas 5.1 e 5.2, note que, quando a
diferenca de eletronegatividade é 1,7, o composto apresenta 51% de
cardter idnico na ligagdo. Podemos dizer que esse é o ponto a partir do
qual definimos os compostos como sendo idnicos. Para o NaCl (cloreto
de sddio), o famoso sal de cozinha, o composto i6nico mais popular no
mundo, a diferenga de eletronegatividade entre os elementos é de 2,2 , que
representa 70% de carater ionico. A seguir, na Tabela 5.3, apresentamos
a eletronegatividade para alguns elementos. Uma tabela completa pode
ser encontrada no site http://pt.wikipedia.org/wiki/Eletronegatividade. A
proposito, usamos a escala de eletronegatividade de Pauling, aquele dos

dois prémios Nobel, mas existem outras escalas de eletronegatividade.
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Tabela 5.3: Eletronegatividade de alguns elementos

Elemento | Eletroneg. | Elemento | Eletroneg. | Elemento | Eletroneg. | Elemento | Eletroneg.
H 2,1 Be 1,57 B 2,04 Br 2,96
Li 0,99 Mg 1,31 C 2,55 | 2,56
Na 0,96 Ca 1,0 N 3,04 P 2,16
K 0,82 Rb 0,82 o) 3,47 S 2,58
Cs 0,79 Fe 1,83 F 4,00 Si 1,90
Fr 0,70 Cu 1,40 a 3,16 Se 2,65

128 CEDERJ

O modelo i6nico é bastante adequado para descrever os compostos
formados pela intera¢do de metais, os quais sio elementos de baixa ele-
tronegatividade, notadamente os alcalinos e alcalinos terrosos, e os ndo
metais, os quais sdo elementos de alta eletronegatividade, notadamente
os halogénios e calcogénios. O modelo da ligagao idnica considera que
os metais formam cations positivos e que 0s nao metais formam anions
negativos, num sélido iénico, cations e dnions seriam mantidos unidos
por forgas de atragio eletrostaticas, como a forga de atragdo entre dois
imas. Esse modelo, embora nio seja ideal, permite prever com alguma
precisdo a energia envolvida na liga¢gdo quimica em um sélido idnico. A
energia envolvida em uma ligagdo quimica é o pardmetro fundamental
com o qual trabalhamos nas transformagoes quimicas.

Em um sélido cristalino, cations e dnions ocupam posi¢oes
alternadas, de modo que uma carga positiva (cition) estard cercada de
cargas negativas (anions). A maneira exata como cations e anions vao
se organizar para formar o sélido depende, principalmente, da carga e
do tamanho de cada ion. Para o NaCl esse arranjo é chamado de ctbico

de face centrada, e esta representado na Figura 5.11.

cl-

Figura 5.11: Representacdo da estrutura do cloreto
de sédio.




Na Figura 5.11, cada ion de sddio estd cercado por seis ions de
cloro, e cada ion de cloro estd cercado por seis ions de sodio, da seguinte
maneira: um acima, um abaixo, um a direita, outro a esquerda, um em
frente e outro atrds. A interacao mais forte entre os ions é entre os vizi-
nhos imediatos, mas também ha interacdo entre vizinhos mais distantes.

A energia envolvida nas liga¢oes quimicas de s6lidos ditos i6nicos
é a energia de reticulo cristalino, representada por U e definida como
sendo a energia cedida quando uma cation no estado gasoso (M* )
reage com um 4nion, também no estado gasoso (X" ) para formar um
sal s6lido (MX ), segundo a Equacdo 5.1. U, € uma medida de quanto
o s6lido é mais estavel que os fons em fase gasosa.

M, + X, > MX() Eq.(5.1)

Born e Landé, partindo do modelo da Figura 5.11 e da equagio
cldssica para a forca de atragio eletrostdtica, acrescentaram termos que
respondem pela carga do elétron, interagdo entre fons mais distantes,
compressibilidade dos ions e o numero de Avogadro e chegaram a
seguinte equacao:

_ ANZ*Z e? 1

1—=

U
4me, 1, n

Onde: U, = energia reticular molar;

A = constante de Madelung, pondera a interacao com ions mais
distantes;

N = ndmero de avogadro;

Z* = nimero de cargas positivas do cition;

Z- = nimero de cargas negativas do anion;

e = carga do elétron (1,609x10"° C) ;

g, = permissividade elétrica no vacuo;

0

r, = distancia entre os niicleos atémicos;

n = fator de compressibilidade dos fons.

CEDERJ
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Max Born (representado ao
lado) foi um fisico aleméao
naturalizado inglés, ganhador
do prémio Nobel de Fisica de
1954. http://pt.wikipedia.org/
wiki/Max_Born.

Alfred Landé foi um fisico
aleméao naturalizado america-
no, que ndo ganhou nenhum
prémio Nobel.

Vocé pode, ainda, encontrar
uma discussdo mais detalhada
sobre a Equagdo de Born-Lan-
dé, bem como sobre liga¢es
quimicas, nos enderecos: Fonte: http:/pt.wikipedia.org/
http://gnesc.sbg.org.br/online/  wiki/Max_Born
cadernos/04/ligacoes.pdf e/ou

http://www2.ufpa.br/
quimdist/Livros/Qu%EDmia%20Geral%20Def%20PDF/
Cap%EDtulo%20111%20Liga%E7 %F5es%20Qu %EDmicas.pdf

A Equagido de Born-Landé, resolvida para o cloreto de sédio,
oferece o valor de -755 kJ/Mol, enquanto que o valor aceito como ver-
dadeiro é -775 kJ/Mol. A diferenga € atribuida a contribuicdo covalente
na formagao da ligagio no cloreto de sddio, nao considerada na equacio
que parte do principio de que a interacgio é eletrostatica.

A determinagio experimental do valor da energia de reticulo é
outro desafio. Born, 0 mesmo da equacdo, desta vez trabalhando com
Harber, propos o ciclo de Born-Haber para medir indiretamente a
energia de reticulo cristalino. A necessidade de medir indiretamente a
energia de reticulo surge da dificuldade em realizar um experimento para
medir diretamente essa energia. O ciclo de Born-Haber é representado

na Figura 5.12.
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Figura 5.12: O ciclo de Born-Harber.
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A ideia central do ciclo é que a energia envolvida no processo
de formagio do NaCl, a partir dos elementos no estado fundamental,

s6dio metilico solido (Na ) e gas cloro (CL, ), é a mesma, independente

(8)
de a reacdo ser feita em uma unica etapa, etapa 1 na Figura 5.12, ou
em vdarias etapas, etapas 2, 3, 4, 5 e 6 na Figura 5.12. Dessa forma, a
energia envolvida na etapa 1 é igual a soma das energias envolvidas nas
etapas 2+3+4+5+6, ou:

AH°, = AH°  +E, + AH, + AH,. +U (5.2)

0
onde:

AH®, = entalpia padrao de formagao do sélido idnico. A entalpia
padrio de formag¢ido de uma substincia é o calor (a pressio constante)
liberado ou consumido na formac¢dao de um mol da substincia a partir
de substancias simples no estado padrio (estado fisico e alotrépico mais
estivel a 298 K e 1 atm).

AH°_, = entalpia de sublimag¢do (ou vaporizagio) do metal.

E, = energia de dissociacdo - energia necessaria para dissociar
(X,— 2X) um mol de moléculas de gas. Também chamada de energia de
atomizacdo. Note que, para o NaCl, por exemplo, devemos usar metade
do valor de E, pois a etapa 3 do ciclo € 1/2Cl, | — Cl .

AH,, = potencial de ionizag¢ao

AH,, = variacdo de entalpia associada ao processo de afinidade

eletronica (A.E.) (energia de eletroafinidade)
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A tnica grandeza que ndo pode ser medida experimentalmente
é justamente U. Entdo, a equacdo 2 pode ser rearranjada, isolando o
termo U. Desse modo, podemos estimar a energia de reticulo a partir

de dados conhecidos.

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 3

4. Usando o ciclo de Born-Haber, calcule o valor da energia reticular molar
para o cloreto de prata (AgCl) a 298 K.

AHe, (AgCl) = -127 kJ/Mol

AH°_, (Ag) = +285 kJ/Mol

E,. (Cl) = +240 kJ/Mol

AH,, (Ag) = +731 ki/Mol

AH,; (Cl) =-349 kJ/Mol

RESPOSTA COMENTADA
O ciclo de Born-harber para a formagéo do AgCl é idéntico ao ciclo
mostrado na Figura 5.12, basta substituir o sédio (Na) por prata
(Ag). Portanto, a Equagdo 5.2 é vdlida também para o AgCl. Isolando
o termo U, na Eq. 5.2, temos:
U,=AH° - (AH° , + E, + AH,, + AH, )
Substituindo os termos pelos valores numéricos fornecidos, temos:
U,=-127 - (285 + 120* + 731 - 349) ki/Mol
U, =- 914 ki/Mol
* 120 ki/Mol corresponde a metade da energia de dissociacdo do
Cl, (E,, (Cl,) = +240 ki/Mol)

is

CONCLUSAO

A Teoria do Orbital Molecular (TOM) é uma poderosa ferramenta
para descrever as ligagoes quimicas. Todas as ligagdes quimicas podem

ser descritas pela TOM.



Para melhor relacionar os compostos com suas propriedades,
gostamos muito de fazer generalizagdes e agrupamento dos compostos
segundo algumas caracteristicas fundamentais, isso levou a classificagio
dos compostos em trés grandes categorias: i0nicos, metilicos e covalentes.

E um equivoco muito comum dizer que “a ligagio é” idnica,
metdlica ou covalente. A ligagdo quimica entre dois dtomos é descrita
da mesma maneira em todos os compostos. E a eletronegatividade dos
elementos envolvidos que vai definir as caracteristicas do composto, e
sua classificagio em um dos trés grupos. Dois elementos muito eletro-
negativos formam compostos covalentes. Um elemento de alta eletrone-
gatividade com um de baixa eletronegatividade formam um composto
ionico. Dois elementos de baixa eletronegatividade formam compostos
metélicos. E o composto que tem a caracteristica de composto idnico,

metalico ou covalente, e ndo a ligacdo que é diferente em cada caso.

ATIVIDADE FINAL

Atende ao Objetivo 1

O ferro metdlico, a temperatura ambiente, se apresenta como um cristal cibico de

corpo centrado (bcc) de aresta 286,3 pm. A 910°C, modifica seu sistema cristalino

de bcc para cubico de face centrada (fcc) de aresta 359,1 pm. Se um pedaco de

ferro puro, inicialmente a 25°C, for aquecido até 910°C, o que deve acontecer com

o volume e a densidade do pedaco de ferro em questdo?
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RESPOSTA COMENTADA
Para o cristal de ferro, o volume da célula bee é de 234,7x10% m3. Jd o volume da
célula unitdria fcc do ferro é de 463,1x10%7 m>. Uma célula bce de qualquer ele-
mento contém dois dtomos daquele elemento, enquanto uma célula unitdria fcc de
qualquer elemento contém 4 dtomos daquele elemento. Logo, precisamos de duas
células bce para abrigar o mesmo ndmero de dtomos que uma célula fcc. Portanto,
no sistema bcc (temperatura ambiente) temos 4 dtomos de ferro em 468,2x10%7
m?> enquanto que no sistema fcc (910°C) temos 4 dtomos de ferro em 463, 1x10?%
m?. O volume do pedaco de ferro foi reduzido em 1,09% quando atingiu 910°C. Em
relacéo ao ferro frio, como a massa ndo foi alterada, a densidade aumentou. Note
que, até atingir 910°C, o aquecimento provoca a dilatacdo do ferro, aumentando
seu volume e diminuindo a densidade. Apenas quando o ferro atinge 910°C é que
ocorre a mudanca no sistema cristalino, e o ferro se contrai.

RESUMO

A natureza das liga¢des quimicas é uma sé em todos os compostos conhecidos.
Porém, as caracteristicas dos atomos envolvidos na ligacdo, notadamente a ele-
tronegatividade, redundam em propriedades tipicas que justificam a classificacdao
dos compostos em idnicos, metdlicos ou covalentes.

A aplicagdo da TOM aos sélidos resulta na Teoria de Bandas, sendo que, para os
metais, ocorre a sobreposicdo das bandas de conducdo e de valéncia, enquanto
que para os compostos idnicos, ocorre a formacdo do band gap. Essa diferenca
esta no cerne das propriedades caracteristicas desses compostos.

Nos solidos cristalinos, os &tomos apresentam arranjo tridimensional organizado
em células unitarias que se repetem. Existem apenas 14 tipos de células unitarias,
conhecidas como reticulos de Bravais, que descrevem todos os sélidos cristalinos
conhecidos.

A forca de coesdo em um sélido iénico é chamada de energia do reticulo cristalino,

e pode ser calculada a partir de um ciclo de Born-Haber.
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Interacoes moleculares

Luis Passoni

Meta da aula

Apresentar as for¢as que atuam sobre as moléculas
e influenciam nas propriedades das substancias.

Esperamos que, ao final desta aula, vocé seja
capaz de:

1. analisar a polaridade das ligacdes quimicas;
2. analisar a polaridade das moléculas;

3. distinguir moléculas que podem formar pontes
de hidrogénio.

Pré-requisitos

Para melhor compreenséo desta aula, vocé deve
ter dominio dos conteudos das Aulas 1 e 2 desta
disciplina. Além disso, vocé precisara de uma
tabela periddica.
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Estudamos, nas duas aulas anteriores, as teorias de ligacdes quimicas que
justificam os &tomos unidos em uma molécula. Essas sao as forcas intramole-
culares, ou seja, forcas que atuam dentro da molécula. Agora, vamos estudar
as forcas que mantém as moléculas unidas — as forcas intermoleculares —,
gue vao definir algumas propriedades, como os pontos de ebulicao e fusao.
Em todos os casos, estamos falando de energia: uma ligacdo quimica entre
dois 4tomos armazena certa quantidade de energia potencial. A interagao
entre duas moléculas também armazena certa quantidade de energia, porém,
muito menos que nas ligacdes dos dtomos em uma molécula. Isso ajuda a
explicar por que é mais facil separar uma molécula das outras do que separar
os atomos de uma molécula.

Separar duas moléculas é tdo simples quanto derreter gelo ou ferver agua.
Solidos, liquidos e gases surgem a partir de diferentes niveis de interagao
intermolecular. No sélido, a interacdo intermolecular é maxima, as moléculas
estdo o mais perto possivel umas das outras, e a energia envolvida nestas
interacdes é maxima, assim, para separa-las precisamos fornecer energia. No
caso do gelo, o calor do ambiente é a energia necessaria e suficiente para
separar as moléculas. Para outros sélidos, como a cera de uma vela, precisamos
de mais energia que o simples calor do ambiente, sendo necessario aquecé-
la para que fique liquida. Nos gases, a interacao intermolecular é minima, e
a distancia entre duas moléculas é maxima. Os liquidos estdo em situacdo
intermedidria, pois a energia das interacdes intermoleculares e a distancia

entre as moléculas sdo intermediarias entre a dos soélidos e a dos gases.

4

Marta Juez
Matjaz Ravnjak

Fontes: http://www.sxc.hu/photo/971732; http://www.sxc.hu/photo/1056910; http://www.sxc.
hu/photo/1032548.

Zsuzsanna Kilian



A seguir, vocé vera a polaridade das ligacdes quimicas. A partir dessa infor-
macado poderemos estimar a polaridade das moléculas. As interacoes inter-

moleculares mais fortes ocorrem entre moléculas polares.

POLARIDADE DAS LIGACOES QUIMICAS

Sempre que temos uma ligagio quimica heteronuclear, ou seja,
formada entre dois 4tomos diferentes, temos uma concentragio de elé-
trons sobre o &tomo mais eletronegativo. Isso cria 0 que chamamos de
polaridade da ligagdo quimica, ou momento de dipolo, com densidade de
carga negativa sobre o 4tomo mais eletronegativo e densidade de carga
positiva sobre 0 4&tomo menos eletronegativo.

Note que falamos em densidade de carga, pois ndo chega a ser
uma carga propriamente dita, nem possui relacdo direta com as cargas
formais, a ndo ser pelo fato de, tanto a densidade de carga negativa
quanto a carga formal negativa, se posicionarem sobre o elemento mais
eletronegativo. Porém, mesmo que nao apresente carga formal, o elemen-
to mais eletronegativo em uma ligacdo quimica sempre vai apresentar
densidade de carga negativa.

Dessa forma, uma ligagio O-H sempre vai ter uma densidade de
carga negativa sobre o 4tomo de oxigénio e uma densidade de carga posi-
tiva sobre o 4tomo de hidrogénio, que representamos da seguinte forma:

0- 0+
O-H

Para prever a polaridade de uma liga¢io quimica, é fundamental
conhecer a eletronegatividade dos dtomos. A eletronegatividade é a
tendéncia que um 4tomo tem em atrair elétrons, e esta inversamente
relacionada com o raio atdbmico: quanto menor o raio, maior a eletro-
negatividade. Isso ocorre porque a eletronegatividade é a capacidade
manifestada pelo nicleo positivo do dtomo para atrair elétrons. Quanto
menor o raio, mais efetiva serd a atragcao do nucleo pelos elétrons.

Elementos com tendéncia a formar anions (ions com carga negati-
va) s3o mais eletronegativos que os dtomos dos elementos com tendéncia
a formar cations (fons com carga positiva). Assim, elementos das familias
do nitrogénio, oxigénio e flior sio mais eletronegativos que os metais.

Em uma mesma familia, os elementos do primeiro periodo tendem

a ser mais eletronegativos que os do segundo periodo, e os do segundo
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periodo tendem a ser mais eletronegativos que os do terceiro periodo,
e assim por diante. Isso ocorre devido ao raio atdmico, que aumenta a
medida que passamos de um periodo para outro subsequente, e quanto
maior o 4tomo, menor a eletronegatividade.

Na Tabela 6.1 listamos a eletronegatividade de alguns elementos
mais comuns. Uma boa tabela periddica deve trazer as eletronegatividades

para todos os elementos.

Tabela 6.1: Eletronegatividade de alguns elementos

Elemento | Eletroneg. | Elemento | Eletroneg. | Elemento | Eletroneg. | Elemento Eletroneg.
H 2,1 Be 1,57 B 2,04 Br 2,96
Li 0,99 Mg 1,31 C 2,55 | 2,56
Na 0,96 Ca 1,0 N 3,04 P 2,16
K 0,82 Rb 0,82 o) 3,47 S 2,58
Cs 0,79 Fe 1,83 F 4,00 Si 1,90
Fr 0,70 Cu 1,40 a 3,16 Se 2,65

Eletroneg. — Eletronegatividade.

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 1

1. Ordene os seguintes elementos em ordem crescente de eletronegati-
vidade:
H; C;N; O; F; Cl;: Br; I; P; S; Li; Na; K; Fr.

RESPOSTA COMENTADA
Utilizando os dados da Tabela 6.1 chegamos a seguinte ordem
crescente de eletronegatividade:
Fr<K<Na<LI<HLKPLC~S<IKBr<NLCO<O<LF
menos eletronegativo mais eletronegativo
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Como ja dissemos, em uma ligacao heteronuclear sempre havera um
momento de dipolo, com densidade de carga negativa sobre o dtomo mais
eletronegativo e densidade de carga positiva sobre o outro dtomo. Agora
veja: quanto maior a diferenca de eletronegatividade entre os 4tomos, maior
serd a polaridade da ligagao e maior sera a diferenca de densidade de carga
entre os atomos. Isso equivale a dizer que serd maior o momento de dipolo
da ligacao.

Para determinar se uma molécula, como um todo, é polar ou
apolar, temos de avaliar a polaridade de cada uma das ligacbes quimicas

desta molécula.

ATIVIDADE

‘ Atende ao Objetivo 1
2. Indique as densidades de carga sobre os atomos nas seguintes ligacoes
quimicas:

0O-H; C-H; C-N; N-H; N-O; H-Cl; C-0O; P-O; C-S; C-F; S-H.

Ordene as ligacdes acima em ordem crescente de polaridade, lembrando
que, quanto maior a diferenca de eletronegatividade entre os atomos,
maior a polaridade.

RESPOSTA COMENTADA
As densidades de carga sdo assim dispostas:
0- 0+ 0- 0+ 0+ 0- 0- 0+ 0+ 0- 0+ 0- 0+ 0- 0+ 0- 0+ 0- 0+ 0- 0+ 0- 0- 0+
O-H; GH; CN; N-H; H-F N-O; H-C[ C-O; P-O; CS; CF SH.

E a ordem de polaridade deve ser assim:
CS<N-OKCHLKSHLKCN<LCO<LKN-H<LH-C<K<P-O<LO-H<LCF<H-F
menos polar mais polar

Chegamos a essas ordens fazendo a diferenca entre a eletrone-
gatividade dos elementos que compbem a ligacdo. Para a ligagdo
C-S, a eletronegatividade do carbono é 2,55 e a do enxofre € 2,58,
conforme a Tabela 6.1. Como a eletronegatividade do enxofre é
maior, entdo o enxofre vai concentrar a densidade de carga negativa,
e o carbono a densidade de carga positiva. Fazendo a subtragdo das
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eletronegatividades do enxofre e do carbono, temos: 2,58 - 2,55 =
0,03. A diferenca de eletronegatividade entre eles é 0,03, indicando
pouca polarizagdo.

Para a ligagdo C-H, as eletronegatividades sdo, respectivamente, 2,55
e 2,10. O carbono &, nesse caso, mais eletronegativo e vai concentrar
a densidade de carga negativa. A diferenca de eletronegatividade é
de 2,55 - 2,10=0,45. Ainda é um valor bem baixo, indicando pouca
polaridade, mas jd é maior que para a ligagdo C-S.

Para a ligacdo S-H, as eletronegatividades dos dtomos sdo, respecti-
vamente, 2,58 e 2,10. O enxofre é mais eletronegativo, concentrando
a densidade de carga negativa, e a diferenca de eletronegatividade
é de 0,48. E assim sucessivamente para cada caso.

As ligacées N-H e N-O sdo interessantes, e serdo discutidas juntas.
As eletronegatividades dos elementos H, N e O sdo, respectivamente,
2,10, 3,04 e 3,47, conforme a Tabela 6.1. Na ligacdo N-H o nitro-
génio é mais eletronegativo que o hidrogénio, e vai concentrar a
densidade de carga negativa. Jd na ligagdo N-O, o oxigénio é mais
eletronegativo que o nitrogénio, de modo que o nitrogénio vai con-
centrar densidade de carga positiva, e o oxigénio, negativa. Note que
um mesmo elemento pode concentrar densidade de carga positiva
ou negativa, dependendo da eletronegatividade do outro elemento
que faz parte da ligacdo quimica estudada.

No caso do H-F temos eletronegatividades 2,10 e 4,00, respectiva-
mente, sendo o fldor o elemento mais eletronegativo. A diferenca
de eletronegatividade é de 1,9. Quando a diferenca de eletronega-
tividade € igual ou maior que 1,7, dizemos que 0 composto €& iénico,
ou seja, a ligacdo quimica tem cardter predominantemente iénico.

POLARIDADE DAS MOLECULAS

As moléculas mais simples que podemos encontrar sdo as molécu-
las diatomicas homonucleares formadas por dois dtomos de um tnico
elemento, como por exemplo os gases oxigénio (O,), nitrogénio (N,)
e hidrogénio (H,). Todas as moléculas diatémicas homonucleares sio
apolares, pois ndo ha momento de dipolo nas ligagoes; ambos os dtomos
atraem a nuvem eletrénica com mesma intensidade.

A polaridade da ligagdo quimica é condi¢do necessdria, porém
insuficiente para determinar a polaridade da molécula. Em outras pala-

vras, ligacOes quimicas apolares sempre resultario em moléculas apolares.



Porém, ligacdes quimicas polares podem ou nio dar lugar a moléculas
polares, dependendo da estrutura espacial dessa molécula. Quando os
momentos de dipolo se anulam, ligagdes polares podem dar origem a
uma molécula apolar.

Um exemplo classico de como ligag¢des polares podem originar
uma molécula apolar é o CO, (di6xido de carbono). A estrutura da
molécula de di6xido de carbono é linear:

0=C=0

Como os dtomos de oxigénio sio mais eletronegativos que o
atomo de carbono, verificamos um momento de dipolo, concentrando
densidade de carga negativa sobre os dtomos de oxigénio e densidade
de carga positiva sobre o dtomo de carbono:

0- 0+ 0-
0=C=0

Outra maneira de representar os momentos de dipolo pode ser:

—t +—»
0=C=0

Nessa simbologia, a ponta da seta indica a regiao de densidade
de carga negativa, e o sinal de + a regido de densidade de carga positiva.
Note que, no caso desta molécula, as setas estio apontando na mesma
direcdo, mas em sentidos opostos. Na pratica, é como se 0s momentos
de dipolo se anulassem, pois cada um “puxa” a densidade de carga com
a mesma intensidade, porém, em sentidos opostos. A resultante é zero.
Nossa molécula é APOLAR.

Vejamos agora o caso do dcido cianidrico (HCN). Fazendo a estru-
tura de Lewis, percebemos que o0 HCN € linear: H-C=N. Ao dtomo de
carbono estdo ligados tanto o atomo de hidrogénio como o de nitrogénio.
O carbono é mais eletronegativo que o hidrogénio. Ja o nitrogénio é mais
eletronegativo que o carbono. Assim, todos os momentos de dipolo das
ligagdes apontam na mesma dire¢do e no mesmo sentido, colaborando
para aumentar a densidade de carga negativa sobre o 4tomo de nitro-

génio e de carga positiva sobre o 4tomo de hidrogénio.
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+—> 4+
H—C=N

Figura 6.1: Polaridade das
ligacdes na molécula de HCN.

A préoxima forma geométrica é a angular. A molécula de dgua
(H,0) é a maior representante dessa geometria. Como o dtomo de oxi-
génio é mais eletronegativo que os dtomos de hidrogénio, as ligagoes
O-H serdo polarizadas no sentido de acumular densidade de carga
negativa sobre o dtomo de oxigénio. Como as setas apontam para, mais
ou menos, a mesma dire¢do e sentido, entdo, temos uma molécula polar,
com densidade de carga negativa sobre o oxigénio e densidade de carga

positiva sobre os 4tomos de hidrogénio.

N

Figura 6.2: Indicacdo da
polaridade de uma molé-
cula de agua.

Agora, vejamos o caso do formaldeido, o famoso formol. A
molécula de formol apresenta geometria trigonal plana, apresentada na
Figura 6.3 com os respectivos momentos de dipolo, indicando ser esta
uma molécula polar, com densidade de carga negativa sobre o oxigénio

e densidade de carga positiva sobre os atomos de hidrogénio.

T/(

>&}{

H
0]

H

Figura 6.3: Indicacdo da

polaridade do formal-
deido.



Note que todas as setas apontam no mesmo sentido. Todos os
momentos de dipolo empurram a densidade de carga negativa para o
atomo de oxigénio, criando, assim, uma molécula polar.

Outra molécula com geometria trigonal plana, o triéxido de
enxofre (SO,), vai apresentar um comportamento muito diferente em
relacdo a polaridade. Os dtomos de oxigénio sdo mais eletronegativos
que o enxofre e vdo puxar maior densidade de carga para si, deixando o
atomo de enxofre com densidade de carga positiva, conforme mostrado
na Figura 6.4. Para maior simplicidade, apenas uma forma de ressonancia

foi mostrada para a molécula de triéxido de enxofre.

o\—|—>
S=0
Y

Figura 6.4: Indicacdo da
polaridade nas ligagdes
do SO,.

Note que, no caso do triéxido de enxofre, as setas apontam para
direcoes divergentes, de modo que os momentos de dipolo das ligagdes
se anulam, tornando a molécula apolar.

O préximo caso é o da geometria tetraédrica, como na molécula
de metano (CH,). A geometria tetraédrica exige muita aten¢do para
perceber a indica¢do da polaridade. Até agora, vimos moléculas lineares,
angulares e trigonais planas, que podiam ser corretamente representadas
em duas dimensdes, no plano do papel. O tetraedro exige visdo espacial
em 3 dimensdes. No caso do metano, o carbono é mais eletronegativo
que o hidrogénio e vai puxar densidade eletronica para si, conforme

representado na Figura 6.5.
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Figura 6.5: Representacao
da molécula de metano
com indicacao da polari-
dade das ligacoes.

Observe, na representagio, que todas as setas apontam para o
mesmo ponto: o dtomo de carbono. Logo, essa molécula é apolar, pois,
como as setas estio todas apontadas para 0 mesmo ponto, elas se anulam.

De modo similar, o tetracloreto de carbono (CCl,) também é
apolar (Figura 6.6). SO que, nesse caso, o cloro é mais eletronegativo
que o carbono, de modo que as setas de polaridade de ligacdo apontam
do carbono em dire¢do aos dtomos de cloro. Mais uma vez, a molécula
é apolar, pois, as setas de polaridade de ligagdo partem do mesmo ponto

e seguem em dire¢Oes divergentes.

fe
.»rJ:' v

9)\.9)

Figura 6.6: Indicacdo da
polaridade das ligagdes
no tetracloreto de car-
bono.

Uma molécula com geometria tetraédrica pode também ser polar.
Basta substituir um dos quatro dtomos ligados ao carbono para obtermos
uma situacao em que as setas de polaridade nao se anulam. O clorofér-
mio (CHCI,) é obtido quando um 4tomo de cloro, do tetracloreto de

carbono, é substituido por um dtomo de hidrogénio (Figura 6.7). Nessa



nova situacio, o carbono retira densidade eletronica do hidrogénio. Por
outro lado, os atomos de cloro retiram densidade eletronica do 4tomo
de carbono, de modo que, no cloroférmio, as setas nio apontam mais
para o mesmo ponto, como no metano, nem divergem a partir do mesmo
ponto, como no tetracloreto de carbono. Criamos uma nova situagio, na
qual as setas apontam mais ou menos para a mesma direcdo. Isso gera
uma molécula polar, com densidade de carga negativa sobre os dtomos

de cloro e densidade de carga positiva sobre o 4tomo de hidrogénio.

O

X9

Figura 6.7: Indicacdo da
polaridade das ligagdes
para a molécula de triclo-
rometano.

Uma outra situagdo mais sutil ocorreria caso tivéssemos subs-
tituido um atomo de cloro do tetracloreto de carbono por um dtomo
de fltor, gerando o tricloro-fluorometano (Figura 6.8). Tanto o cloro
quanto o flior s3o mais eletronegativos que o carbono e retiram densi-
dade eletronica deste. Porém o flior é mais eletronegativo que o cloro e
retira densidade eletronica do carbono de maneira mais eficiente que o
cloro, gerando uma molécula polar. Fracamente polar, uma vez que as
setas de polaridade de ligagao partem todas do mesmo ponto, 0 4tomo
de carbono, e seguem em dire¢Oes divergentes em uma situagao que
geraria uma molécula apolar. Porém, uma dessas setas, na ligacao C-F,
puxa a densidade eletrdnica de maneira mais efetiva para o dtomo de
flaor, gerando uma molécula com densidade eletrénica sobre o flior

levemente maior do que sobre os 4tomos de cloro.
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Figura 6.8: Indicacdo da
polaridade das ligagdes
no tricloro-fluorometano.

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 2

3. Classifique as substancias listadas a seguir em polar ou apolar.
H,O; HCN; SO,; SO,; H,; SO *.

RESPOSTA COMENTADA
E necessdrio montar as estruturas de Lewis para poder discernir sobre
a polaridade das moléculas. Felizmente, jGd montamos as estruturas
de Lewis para a maioria dessas moléculas nas Aulas 1 e 2.
APOLARES: SO,; H, e SO 2. O SO, estd na Figura 6.4 e a explica-
¢do também. O gds hidrogénio é homonuclear; ndo hd diferenga
de eletronegatividade entre os dtomos. O dnion sulfato é a unica
molécula que poderia deixar alguma divida, uma vez que, por
possuir duas cargas negativas, pode induzir a pessoa a pensar
que seja polar, quando ndo é. O dnion sulfato é um tetraedro, e as
cargas negativas estdo deslocalizadas por ressondncia. A situagdo
é similar G da Figura 6.6, s6 que agora, temos o enxofre no centro
e os dtomos de oxigénio em volta. As setas da polaridade apontam
para direcbes divergentes, e a molécula é apolar.
POLARES: H,O; HCN e SO, H,0 e HCN estdo nas Figuras 6.1 e
6.2. O caso do SO, é similar & dgua.



Saber sobre a polaridade das moléculas é muito importante para
entender seu comportamento. Entre moléculas polares, existe forte atra-
¢do eletrostatica, chamada de intera¢dao dipolo-dipolo, que serd maior
conforme for maior a polaridade da molécula. Essa interacdo é facil de
entender, pois a polaridade da molécula implica uma regidao na molécu-
la com maior densidade de carga negativa e outra de maior densidade
de carga positiva, gerando um dipolo que exerce atracdo eletrostatica
por outro dipolo (outra molécula). A interacdo dipolo-dipolo é a forga
intermolecular mais expressiva que existe.

Entre as moléculas polares, existem algumas que sdo especialmente
interessantes. Sao as moléculas que possuem ligacoes O-H, N-H ou F-H,
como agua (H,0), amonia (NH,), 4cido fluoridrico (HF), alcoois (R-OH),
entre outras. Os elementos nitrogénio, oxigénio e flior sdo os mais ele-
tronegativos que existem, de modo que a ligacao X-H, onde X pode ser
N, O ou E é muito polar, dando origem a uma interagao dipolo-dipolo

muito forte, chamada de ponte de hidrogénio, ou ligacao de hidrogénio.

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 2

4. Quais das moléculas a seguir poderdo formar pontes de hidrogénio?

CH, O (formaldeido) ou HCOOH (acido férmico).

RESPOSTA COMENTADA
A primeira coisa a fazer é desenhar as estruturas de Lewis.

H H H H
H—(li—O—C|—H H—é—O—H c|=o
S
0 |
H—E—O—H p=g =t

H
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Notamos que apenas o metanol e o acido férmico poderao formar pontes
de hidrogénio, pois apenas nesses dois casos temos dtomos de hidrogénio
ligados diretamente a 4&tomos de O, F ou N.

Porém, mesmo em moléculas apolares, pode haver alguma inte-
racdo eletrostatica, resultado da a¢do de dipolos instantaneos e dipolos
induzidos. Funciona assim: em uma molécula apolar, a distribui¢do da
nuvem eletronica é absolutamente equivalente por toda a superficie da
molécula, nao havendo concentracdo de elétrons sobre nenhuma regiio,
ou seja, sobre nenhum atomo da molécula. O detalhe é que a nuvem
eletronica ndo € estatica, ela estd em constante movimento. Ao longo
do tempo, a distribuicdo da nuvem eletronica é homogénea por toda a
molécula. Mas, em um instante qualquer, 0 movimento constante da
nuvem eletronica pode levar a uma situagdo de maior concentracgao de
elétrons em uma regiao da molécula, gerando um dipolo instantaneo.
Esse dipolo dura um tempo absurdamente pequeno, mas suficiente para
induzir a formac¢do de um dipolo em uma molécula vizinha e promover
a atracdo eletrostética entre elas.

Moléculas maiores e lineares tém maior probabilidade de for-
mar um dipolo instantineo que moléculas pequenas e esféricas, tnica
e exclusivamente por terem maior drea superficial. A intera¢io dipolo
instantaneo-dipolo induzido também é chamada de interacdo dipolo
induzido-dipolo induzido. Essa € a interagdo mais fraca que existe entre
duas moléculas.

Também existe a possibilidade de uma molécula polar, que possui
um momento de dipolo permanente, induzir a formagio de um momento
de dipolo numa molécula apolar, gerando uma interagao do tipo dipolo-
-dipolo induzido.

Quanto mais forte a interacdo entre duas moléculas, mais dificil
separd-las. Dessa forma, moléculas apolares tendem a formar gases ou
liquidos, enquanto que moléculas polares tendem a formar liquidos ou

sélidos.



Os estados fisicos da matéria - sélido, liquido ou gas — sdo diretamente
dependentes da interacao entre as moléculas. Quando a interacao é forte,
a molécula se apresenta como um sélido. Em um sélido, as moléculas
estdo muito préximas umas das outras, ocupando posicoes fixas, muitas
vezes em um arranjo cristalino, como no agucar.

No estado liquido, as moléculas também estdo préximas umas das outras,
porém, agora, elas ndo estdo assim tdo proximas e, o mais importante,
podem se movimentar umas em relacdo as outras, E esse movimento
relativo das moléculas que faz os liquidos serem liquidos.

Nos gases, as moléculas estdo muito distantes umas das outras, existindo
pouca interacdo entre elas.

Para transformar um sélido em liquido ou um liquido em gas é necessario
fornecer energia, normalmente sob a forma de calor. A energia fornecida
deve ser suficiente para vencer as forgas intermoleculares que mantém
o sélido ou o liquido coesos. Quanto mais forte forem as intera¢des
intermoleculares, mais energia devera ser fornecida para que ocorra a
transformacdo, e maior serd a temperatura em que o fenémeno ocorre.

Outro fator que vai influenciar na interag¢do intermolecular e, por
consequéncia, no estado fisico da matéria é a massa molecular. Quanto
maior a massa molecular, maior serd a tendéncia para o estado sélido;
quanto menor a massa molecular, maior a tendéncia para o estado gasoso.

O ponto de ebuli¢io, temperatura na qual uma substancia liquida
se transforma em gasosa, ou de fusdo, temperatura na qual uma subs-
tancia sélida se transforma em liquido, nos da uma boa ideia da forga
de interacdo entre as moléculas. Quanto mais alto o ponto de ebuli¢io

ou fusdo, mais forte a interagio intermolecular.
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Figura 6.9: Ponto de ebulicdo de alguns hidretos.

Observe o grafico da Figura 6.9. Nele encontramos o ponto de
ebulicdo, em Kelvin, para alguns hidretos e gases nobres. A conversio de
Kelvin para graus Celsius é: K = °C + 273,15. E importante ter também
uma tabela periddica 2 mio para acompanhar a discussio.

Veja primeiro o caso dos gases nobres (He, Ne, Ar, Kr e Xe). Nio
h4 molécula de gds nobre, mas dtomos isolados. Eles sdo absolutamente
apolares, mas podem ser polarizados com a formagio de dipolo instan-
taneo. Porém, a polarizagio da nuvem eletronica de um tnico dtomo
¢ muito menos provavel que de qualquer molécula. Nio obstante, a
medida que seguimos do He ao Xe (o Rn nio foi incluido no grafico), o
ponto de ebuli¢io aumenta, pois aumenta a massa atdmica (gases nobres
sd0 dtomos e nao moléculas), e aumenta também o tamanho do dtomo,
tornando-o mais propenso ao aparecimento de um dipolo instantaneo.

A mesma l6gica é vlida para os hidretos dos elementos da familia
14, a familia do carbono. Observe que, a medida que passamos do metano
(CH,) para osilano (SiH,), tetrahidreto de germanio (GeH,) e tetrahidreto
de estanho (SnH,), o ponto de ebuli¢ao vai aumentando também. Todas
essas moléculas sio tetraedros com todas as ligagdes idénticas. Sio molécu-
las apolares. Novamente, como no caso dos gases nobres, quando passamos

do carbono (segundo periodo da tabela periddica) para o silicio (terceiro



periodo), ocorre aumento de massa e de tamanho. Quando a molécula é
maior, também é maior a chance de surgir um dipolo instantaneo, e maior
serd a interagdo entre as moléculas. Além disso, a propria massa maior
promove maior intera¢io, aumentando o ponto de ebuli¢do.

Perceba que o mesmo padrio n3o é seguido pelos hidretos dos
elementos das familias 15, 16 e 17. Os elementos do segundo periodo
dessas familias, N, O e F, estdo entre os elementos mais eletronegativos
que existem. O fldor é o elemento mais eletronegativo de toda a tabela
periédica. E o oxigénio, o segundo mais eletronegativo. Além disso, a
geometria das moléculas de NH,, H,O e HF garante que as moléculas
sejam muito polares, com momentos de dipolo permanentes muito
intensos, gerando alta atracdo eletrostdtica entre duas moléculas. Para
os elementos do segundo, terceiro e quarto periodos dessas familias,
a eletronegatividade ja ndo é tao grande, de modo que o momento de
dipolo das ligagdes X-H nio € tdo intenso quanto para a agua. Isso faz
com que o ponto de ebulicio da 4dgua seja maior que o do acido sulfi-
drico (H,S), apesar de a geometria das moléculas ser a mesma e de o
enxofre ter massa muito superior a do oxigénio, praticamente o dobro.
Entre o 4cido selenidrico (H,Se) e o acido teluridrico (H,Te), o ponto
de ebulicio aumenta nessa ordem, pois a massa molecular aumenta
dessa maneira, enquanto que a polaridade da ligagio X-H permanece
praticamente constante.

A mesma coisa acontece com a série NH,, PH,, AsH, e SbH, (am6-
nia, fosfina, triidreto de arsénio e triidreto de antiménio) ou HE, HCI,
HBr e HI (4cidos fluoridrico, cloridrico, bromidrico e iodidrico). Tanto
a amonia quanto o 4cido fluoridrico formam pontes de hidrogénio. Por
isso, o ponto de ebuli¢io destes é sempre superior aos outros da série,
embora tenham menor massa molecular.

Finalmente, observe o ponto de ebuli¢do para os hidretos dos ele-
mentos do segundo periodo mais o nednio (Ne). As massas moleculares
dos compostos sio compardveis, o aspecto que vai definir os pontos
de ebuli¢do é a polaridade. CH, e Ne sdo apolares, sendo que o Ne ¢é
um atomo, menor que a molécula de CH,, por isso, menos polarizavel.
Quando temos menos dipolos instantineos, menor € a interacdo entre

as moléculas e menor o ponto de ebuli¢io.
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Ja os compostos NH,, H,O e HF sao polares, sendo que o maior
momento de dipolo é o da ligacio H-F, com diferenca de eletronegati-
vidade de 1,9, contra 1,37 para a ligacao O-H ou 0,94 para a ligacdo
N-H. Apesar disso, o ponto de ebuli¢ao da dgua é maior que o do 4cido
fluoridrico. E que existem duas liga¢des O-H na dgua, contra apenas
uma ligacdo H-F no 4cido fluoridrico. Para esses compostos, NH,, H,O
e H-F, a polaridade da ligacao H-X é tdo intensa que falamos em pon-
tes de hidrogénio. Alguns autores mais ousados falam até em ligacdo
de hidrogénio. Explico: a ponte de hidrogénio é o tipo de interagio
intermolecular mais forte que existe. A polarizagao nessas ligacoes é tao
intensa que gera um dipolo permanente, também muito intenso, que vai
resultar numa interacao dipolo-dipolo muito forte entre duas moléculas.
A quantidade de energia envolvida na intera¢do dipolo-dipolo de duas
moléculas polares que apresentem a ligagio H-X, onde X é N, O ou F,
¢ muito superior a qualquer outra interagio dipolo-dipolo ou dipolo
induzido-dipolo induzido, sendo comparavel com a energia envolvida

em uma ligacdo quimica.

Tabela 6.2: Energia envolvida nas intera¢des quimicas

Interacao Energia (kJ/mol)
Ligacdo quimica 100 a 1.000
Ponte de hidrogénio 10a40
Dipolo-dipolo 0,1a10
Dipolo induzido-dipolo induzido 0,1a2

Agora, veja que interessante: duas moléculas de mesma polarida-
de e mesma massa molecular podem ter pontos de ebuli¢io diferentes,
indicando forcas de atracdo intermoleculares diferentes. E o caso dos
compostos de formula C,H,,. Podemos formar trés moléculas diferentes
com a mesma férmula quimica: o n-pentano, o isopentano e o neo-
pentano, mostrados na Figura 6.10. Todos esses compostos sdo apolares,
alids, todos os compostos formados apenas por carbono e hidrogénio
sdo apolares. Além disso, todos possuem a mesma massa molecular. Nao

obstante, possuem pontos de ebuli¢io diferenciados.




CHj3

|

n-pentano isopentano
(36°c) (28°c)
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Figura 6.10: Trés compostos diferentes com mesma férmula quimica CH,, (ponto de ebuli¢do entre parénteses).

Os nomes n-pentano, isopentano e neopentano sdo nomes informais para
estas substancias, como se fossem apelidos. Os nomes oficiais segundo a
UIQPA (Unido Internacional de Quimica Pura e Aplicada) sao, respectiva-
mente: pentano, 2-metil-butano e 2,2-dimetil-propano.

O ponto de ebuli¢do desses compostos salta de 9 °C, no caso do
neopentano, para 36 °C, no caso do n-pentano. Isso indica que as forcas
de interagdo intermoleculares sio muito maiores no caso do n-pentano
do que no neopentano. A explicacdo para tal deve descartar o efeito da
polaridade das moléculas, todas apolares. Também temos de descartar a
massa molecular, que é idéntica em todos os casos. O unico fator que vai
diferenciar as forcas de interagdo é a forma da molécula. O n-pentano é
linear enquanto que o neopentano se assemelha a uma esfera (lembre-se
que o carbono é tetraédrico). Uma molécula linear tem maior drea super-
ficial que sua andloga esférica. Logo, pode sofrer maior polarizagio da
nuvem eletrénica, com consequente aparecimento de dipolo instantaneo,
com muito mais facilidade que uma molécula esférica, de menor 4rea
superficial. Por isso, as intera¢do sdo mais fortes e o ponto de ebuli¢do
¢ maior no caso do n-pentano do que no neopentano. O isopentano

encontra-se numa situacio intermedidria.

CONCLUSAO

As propriedades fisicas das substancias, os pontos de fusio, de
ebuli¢ao, a viscosidade, a tensdo superficial etc. sio consequéncias das
forgas que atuam sobre as moléculas. Quanto maiores as forgas de inte-
ragdo intermolecular, maiores serdo os pontos de fusdo, de ebulicdo, a

viscosidade e a tensdo superficial.
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Essas forcas sio de natureza eletrostitica, como nas interacoes
dipolo-dipolo, dipolo-dipolo induzido ou dipolo induzido-dipolo indu-
zido, ou gravitacional, expressa na influéncia da massa molecular nas
propriedades fisicas.

As interacoes dipolo-dipolo sdao as mais fortes que existem e, entre
elas, as pontes de hidrogénio s3o um caso a parte, de grande importancia.
A geometria da molécula serd importante para definir se a polaridade
das ligacGes quimicas vai se traduzir em polaridade da molécula e por

influenciar na probabilidade de formagdo de dipolo instantaneo.

ATIVIDADE FINAL
Atende aos Objetivos de 1 a 3

Ordene cada conjunto de trés substancias em ordem crescente de ponto de

ebulicdo. Explique o seu critério de escolha.
a) metano (CH,), etano (C,H,), propano (C,H,)

b) etanol (CH,CH,OH), éter metilico (CH,OCH,), acetona (CH,COCH,)

RESPOSTA COMENTADA
A primeira coisa a fazer € a estrutura de Lewis para cada composto.
a) As estruturas de Lewis para os compostos, jd na ordem crescente de pontos de
ebulicdo (metano, etano e propano) sdo:

| T Py
H—T—H H—(li—(|Z—H H—%—(lj—CI—H
H H H H H H
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Todas as moléculas sdo apolares. Podemos explicar essa ordem de ponto de ebu-
lico a partir das massas moleculares (quanto maior a massa, maior a interacdo
entre as moléculas) ou pela polarizabilidade da nuvem eletrénica (quanto maior
a molécula, mais polarizével serd a sua nuvem eletrénica, gerando maior nimero
de dipolos induzidos).

b) As estruturas de Lewis para os compostos, jd na ordem crescente de pontos de
ebulicdo (éter metilico, acetona e etanol), s@o:

(S Tl T
H—c|—0—c|—H H—cl,'—c—(|:—H H—c|:—|c—o—H
H H H H H H

As massas moleculares sGo muito proximas: idénticas no caso do éter metilico e
do etanol, e um pouco maior para a acetona. O etanol deve ter o maior ponto de
ebulicdo, pois é o Unico que pode formar ponte de hidrogénio.

Entre o éter e a acetona, a escolha é pela massa molar, maior no caso da acetona.
Na verdade, existe ainda um outro fator, que é o equilibrio ceto-endlico, mas esse
conceito s6 serd discutido mais a frente.

RESUMO

Todas as propriedades macroscépicas das substancias derivam, em ultima anali-

se, da natureza das ligacdées quimicas que formam a molécula. E a natureza das

ligacdes quimicas que vai definir as forcas de interacao intermolecular, e sdo essas

forcas que vao definir o comportamento dos compostos. Quanto maiores as forcas

intermoleculares, maior o ponto de ebulicdo, por exemplo.

Uma ligacdo quimica que ndo seja entre atomos idénticos sempre vai apresentar certo

momento de dipolo, devido a diferenca de eletronegatividade entre os atomos. O

"momento de dipolo” consiste em aumento da densidade de carga negativa sobre o

atomo mais eletronegativo e aumento da densidade de carga positiva sobre o atomo

menos eletronegativo. Quanto maior a diferenca de eletronegatividade, maior o

momento de dipolo.
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Para que uma molécula seja polar, é necessario um certo alinhamento dos momen-
tos de dipolo das ligagdes, de modo a gerar uma resultante ndo nula. Quando os
momentos de dipolo se anulam, a molécula serd apolar. Hidrocarbonetos, moléculas
formadas apenas por carbono e hidrogénio, sdo sempre apolares.

As principais forcas que atuam para manter as moléculas unidas sdo as forgas de
atracdo eletrostaticas, sendo que a principal forca de atracdo eletrostatica é do
tipo dipolo-dipolo, que ocorre entre duas moléculas que apresentem momentos
de dipolo, ou seja, entre duas moléculas polares. Quanto maior o momento de
dipolo, ou seja, quanto mais polar for a molécula, mais forte serad a interacdo
dipolo-dipolo. Um caso especial, e muito forte, de interacao dipolo-dipolo sdo as
pontes de hidrogénio, formadas sempre que haja uma ligagdo O-H, N-H ou F-H.
Outros tipos de forcas intermoleculares eletrostaticas sao as interacoes dipolo-dipolo
induzido, entre uma molécula polar e outra apolar, e dipolo induzido-dipolo indu-
zido, entre duas moléculas apolares.

A parte as forcas eletrostaticas, que sdo as principais, a massa molecular é outro
fator que vai influenciar nas interacées moleculares. Quanto maior a massa mole-
cular, maiores serdo as forcas intermoleculares.

Finalmente, a geometria da molécula pode ter grande influéncia nas propriedades
fisicas. Moléculas maiores, ou de maior area superficial, interagem melhor entre

si do que moléculas menores, ou de menor area superficial.

156 CEDERJ



Propriedades da matéria

Luis Passoni

Meta da aula

Apresentar as propriedades macroscépicas da
matéria como manifestagdes da estrutura e
interacdes atdmico-moleculares.

Esperamos que, ao final desta aula, vocé seja
capaz de:

1. relacionar as propriedades dos metais com a
teoria de bandas;

2. relacionar as propriedades dos sais com sua
estrutura cristalina;

3. relacionar as propriedades dos compostos
formados por ligacdes covalentes com as
caracteristicas das moléculas.
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Na Aula 6, estudamos como a massa molecular e a polaridade das moléculas
afetam propriedades como os pontos de fusao e ebulicdo. Nesta aula, vamos
continuar nosso estudo sobre as propriedades da matéria, procurando esta-
belecer alguns padroes de comportamento que facilitem nosso entendimento
do mundo natural.

Nas Aulas 3 e 4, espero que tenha ficado claro que uma ligacdo quimica é
um fenémeno que podemos explicar por duas teorias principais: a ligacdo
de valéncia ou a teoria do orbital molecular. Em ambos os casos, as ligacoes
guimicas sao explicadas da mesma maneira, de modo que, do ponto de
vista tedrico, nao faz sentido diferenciar as ligacbes em covalente, ibnica ou
metalica.

Nao obstante, é possivel classificar os compostos segundo suas propriedades:
ferro, cobre, aluminio, ouro e prata, para citar apenas alguns exemplos, sao
insolUveis em agua, mas conduzem eletricidade no estado sélido; cloreto
de sédio, permanganato de potassio e bicarbonato de sédio, entre outros,
nao conduzem eletricidade no estado sélido, mas sdo sollveis em agua e
conduzem eletricidade em solugao; ja o aclcar, que é soltvel em agua, ndo
conduz eletricidade nem no estado solido nem em solucdo. A partir dessas,
entre outras, observacdes convencionou-se classificar esses trés grupos de
substancias como compostos metalicos, iGnicos ou covalentes.

E um erro muito comum falar em “ligacdo” metalica, i6nica ou covalente.
Tal coisa nao existe. O que existe é a maneira pela qual a eletronegatividade
dos elementos envolvidos na ligacdo quimica vai influenciar na configuracao
dos orbitais moleculares, dando origem as propriedades caracteristicas.dos
compostos. Feito esse esclarecimento, podemos usar essa convencao, de
classificar os compostos em idnicos, metalicos ou covalentes, para nos ajudar a
prever as propriedades da matéria, assim como classificamos os compostos em
acidos e bases ou polares e apolares. O importante é ter clara a nocao de que
nado existem trés tipos diferentes de ligacdes quimicas, mas sim, propriedades
macroscopicas caracteristicas a certos grupos de substancias de tal forma que

é conveniente classifica-los em compostos idnicos, metalicos e covalentes.

IGUAIS, MAS DIFERENTES

Uma ligagao quimica é sempre o compartilhamento de elétrons
entre os atomos. Pela teoria do orbital molecular é inclusive mais do

que apenas o compartilhamento de um par de elétrons: os elétrons que



antes pertenciam a cada atomo, agora pertencem a molécula. Nesse
caso, todos os elétrons sio compartilhados. Os orbitais atémicos (s, p,
d, f...) desaparecem para dar lugar aos orbitais moleculares (o, ©t), em
qualquer composto.

Porém, os orbitais moleculares podem concentrar densidade eletro-
nica sobre um dtomo em detrimento de outro. Tipicamente, a densidade
eletronica sera concentrada sobre os elementos mais eletronegativos.

Essa diferenca de distribuicio de densidade eletronica entre os
dtomos que compdem uma substincia distingue os compostos i0nicos
dos covalentes. Quanto maior a diferenga de eletronegatividade entre
0s atomos, maior serd o assim chamado cardter i6nico da ligagio. O
cardter idnico, a partir de certo limite, leva a representacido cldssica do
arranjo de cdtions e anions, segundo o qual os elétrons do metal sdo
doados ao ndo metal. Essa representagdo é bastante util para explicar o
comportamento de sais como o cloreto de sédio (NaCl), o sal de cozinha.

Um composto verdadeiramente covalente s6 pode ocorrer entre
dois 4tomos do mesmo elemento, pois s6 assim temos uma diferenga de
eletronegatividade igual a zero. Em uma ligagao entre dois dtomos do
mesmo metal, por exemplo, entre dois dtomos de ferro, a diferenga de
eletronegatividade também ¢é zero, assim como no N,. Mas, no caso do
ferro, preferimos chamar o composto de metalico, ao invés de covalente,
pois 0 composto em questdo é um sélido maledvel que conduz eletrici-
dade. Os compostos covalentes, normalmente, ndo sio bons condutores
de eletricidade.

O diamante, por exemplo, é feito apenas de carbono, todas as
ligagdes sdo covalentes, mas ndo conduz eletricidade nem é maleavel. A
justificativa cldssica é que, no composto metalico, os nticleos positivos
estariam imersos em um mar de elétrons. Esse mar permitiria a mobili-
dade dos elétrons, sendo responsavel tanto pela condutividade como pela
maleabilidade. O conceito de mar de elétrons é apenas uma representagio
figurativa que nos ajuda a criar uma idéia do que estaria acontecendo.
Nio é de forma alguma uma teoria para explicar os compostos com
caracteristicas metélicas.

Podemos tentar explicar a diferenca de comportamento entre
dois compostos, ferro e diamante, com base na eletronegatividade dos

elementos.
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O carbono, sendo mais eletronegativo que o ferro, atrai os elétrons
de maneira mais efetiva, ndo permitindo a mobilidade eletronica. Por
outro lado, o ferro, devido a sua baixa eletronegatividade, permitiria
maior mobilidade aos elétrons. Em ambos os casos, os orbitais mole-
culares distribuem a densidade eletronica de maneira equivalente entre
todos os dtomos. Mas, no diamante, a alta eletronegatividade prende
os elétrons, enquanto que no ferro, a baixa eletronegatividade permite
maior mobilidade aos elétrons.

A maneira mais elegante de explicar essa diferenga é pela teoria
de bandas. No diamante, o band gap entre as bandas de condugio e de
valéncia seria muito grande; ja no ferro, haveria o entrelacamento dessas
duas bandas. Convém lembrar que o band gap é a diferenca de energia
entre os orbitais moleculares preenchidos e os orbitais moleculares vazios.
No fim das contas, novamente nos deparamos com a eletronegatividade,
pois os niveis de energia dos orbitais moleculares dependem do nivel de
energia dos orbitais atdmicos, e os niveis de energia dos orbitais atdmicos

estao relacionados com a eletronegatividade do elemento.

As teorias, embora ndo sejam verdades absolutas,
nos ajudam a prever propriedades e manipular
a matéria. Com base na teoria de bandas, que
resulta da teoria do orbital molecular, cientistas
franceses conseguiram criar um diamante que
conduz eletricidade. Para isso, introduziram boro
e hidrogénio na composicdo quimica do diamante,
modificando a estrutura de bandas e permitindo
a condutividade elétrica.

Hidden

Fonte: http://www.sxc.
hu/photo/1218786
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Atende ao Objetivo 1

1. A energia de ionizacdo do 1° elétron é a energia necessaria para retirar
um elétron do atomo neutro. A seguir, listamos a energia de ionizacao
do primeiro elétron para alguns elementos: Li = 520,2 kJ/Mol; K = 418,8
kJ/Mol; Fe = 759,3 kI/Mol; Mg = 7377 ki/Mol; O = 1.313,9 ki/Mol e C =
1.086,5 kJ/Mol. Na Tabela 4.2 vocé pode encontrar a eletronegatividade
de Pauling para estes elementos.

a) Construa um gréfico de energia de ionizacdo do primeiro elétron x
eletronegatividade para esses elementos e interprete o gréfico obtido.

b) Considerando que a primeira etapa na reacao de um metal com outro
elemento é a perda de elétron pelo metal, como a reatividade dos metais
pode ser relacionada com a energia de ionizacdao e com a eletronegati-
vidade?
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RESPOSTA COMENTADA
a) O grdfico obtido deve ser assim:
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Onde A, B, G D, E e F representam os elementos Li, K, Mg, fFe, C
e O, respectivamente. Notamos uma tendéncia sequndo a qual o
aumento da eletronegatividade implica no aumento da energia de
ioniza¢do. Essa tendéncia parece I6gica, pois a eletronegatividade
representa a dfinidade do elemento pelos elétrons, enquanto que a
energia de ioniza¢do é a energia necessdria para arrancar um elé-
tron, o grdfico nos mostra que quanto maior a afinidade do elemento
pelo elétron, mais energia serd necessdria para arrancar o elétron.
b) Para um metal reagir, ele deve perder elétron. E mais fdcil perder
elétron quando a energia de ionizagdo € menor, pois serd necessdria
menos energia para tal. Portanto, para os metais, quanto menor a
energia de ionizacdo, mais reativo ele serd. Também a eletronega-
tividade se relaciona inversamente com a reatividade dos metais;
quanto menor a eletronegatividade do metal, maior a reatividade.

PROPRIEDADES DA MATERIA

Vimos, na Aula 6, como a polaridade das moléculas influencia as
propriedades dos compostos covalentes. Naquela ocasido, nos concen-
tramos nos pontos de ebuli¢io e de fusdo. Agora, vamos avancgar nesse

estudo, procurando incluir outras propriedades caracteristicas, bem como

dando também atencdao aos compostos metalicos e i0nicos.

3.5



Metais

Os compostos metalicos possuem algumas caracteristicas que lhes
sdo peculiares. Vamos interpretar algumas delas em fun¢io do modelo
de ligacao quimica em um metal.

Todo composto metilico no seu estado fundamental apresenta-se
com estado de oxidagao zero. Os metais alcalinos, Li, Na, K, Rb, Cs e
Fr, também podem ser encontrados nesse estado, desde que mantidos
em ambientes livres de oxigénio molecular, O,, ou 4gua. Tais metais sio
muito reativos, e reagem prontamente com O, e explosivamente com
H,O para formar 6xidos ou hidréxidos, respectivamente. A maneira mais
simples de conservar os metais alcalinos é submergi-los em 6leo mineral.

Todos os metais, em seu estado fundamental, apresentam algumas
caracteristicas em comum. A primeira delas, que literalmente salta aos
olhos, € o brilho metalico, como o brilho do ouro e da prata. Todo metal
é brilhante, porém, a maioria é “atacado” pelo oxigénio do ar, formando
uma camada de 6xido na superficie, que apaga o seu brilho. Mas, uma
vez polido para remover a camada de 6xido, o brilho reaparece. Ouro e
prata, juntamente com platina e alguns outros metais, sao chamados de
metais nobres, pois sdo inertes, nao reagem, ou reagem muito lentamente
com o oxigénio do ar, mantendo seu aspecto brilhante. O brilho dos metais
pode ser explicado pela teoria de bandas; a luz incidindo sobre o metal
pode ser entendida como a energia incidindo sobre o metal. Essa energia é
absorvida pelos elétrons, que saltam para uma posi¢ao de mais alta ener-
gia na banda formada pela interacdo dos orbitais moleculares. Quando
o elétron retorna ao seu estado fundamental, de menor energia, emite o
excesso de energia na forma de luz, que é vista como o brilho metélico.

Em Quimica A, vocé foi apresentado ao efeito fotoelétrico, um
fendmeno muito importante para a formulagao da teoria quantica e para
a compreensdo da dualidade energia-matéria. No efeito fotoelétrico,
quando uma radiag¢do eletromagnética (luz) com frequéncia (energia)
adequada incide sobre o metal, provoca a ejecdo de elétrons. Esse feno-
meno também pode ser descrito pela teoria do orbital molecular aplicada
aos compostos metalicos, ou seja, pela teoria de bandas. E a explica¢do
é parecida com aquela que demos para o brilho, porém, agora, o feixe

de luz (radiacdo eletromagnética) incidente tem que ser de alta energia,
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de tal forma que a energia transferida ao elétron seja suficiente para que
este ultrapasse o limite superior de energia da banda. Na Figura 7.1,

representamos os fenémenos de brilho e efeito fotoelétrico.
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Figura 7.1: Representacdo dos fenémenos de brilho (em cima) e efeito fotoelétrico
(embaixo) em compostos metalicos.

Os metais apresentam outras caracteristicas, como a condutivi-
dade elétrica e térmica. A existéncia da banda parcialmente preenchida
permite a mobilidade dos elétrons e a condutividade elétrica, como vocé
verificou na Aula 5.

A condutividade térmica também é uma manifestagio macrosco-
pica da estrutura interna de um metal.

Calor é energia. E temperatura é uma medida da energia cinética
dos dtomos e moléculas. Quando um metal recebe calor, sua energia
cinética, manifestada na forma de vibragcao do 4tomo em torno da sua
posi¢do, ou do nivel de energia do elétron, aumenta, elevando a tem-
peratura. O elétron, podendo mover-se livremente por todo o sélido,
transfere essa energia para regides mais frias, aquecendo todo o sélido.

A maleabilidade é a propriedade de o metal ser moldavel. Pode-
mos moldar um metal quando o pressionamos. Algumas vezes, nem
precisamos de um martelo para isso, bastando a for¢a da mao. Quando
dobramos um fio metilico, também estamos explorando a propriedade

de maleabilidade. Todos os metais sio maledveis, uns mais, outros menos.



Os metais alcalinos, por exemplo, sio tio maledveis que poderiam ser

AULA i

amassados com o dedo, ou mesmo cortados em pedagos com uma faca
simples de cozinha. O chumbo é outro metal muito maledvel, assim
como o ouro. O mercurio é tio maleavel que é considerado um liquido.

Nas aliangas de casamento, ndo observamos a propriedade de
maleabilidade do ouro, porque na verdade, como qualquer joia de ouro
amarelo, a alianga é feita com uma liga de ouro e cobre. O ouro branco

¢ uma liga de ouro e platina.

Rafael Rezende

Fonte: http://www.sxc.hu/photo/807752

Recorremos as ligas sempre que desejamos aumentar a dureza dos
metais. Assim, 0 a¢o é uma liga que tem o ferro como principal com-
ponente, além de pequenas quantidades de carbono, no ago comum. O
aco inoxidavel contém ainda niquel. E agos especiais podem conter um
ou mais elementos, como cromo, vanddio, tungsténio, nidbio ou boro.
O bronze é uma liga que tem o cobre como seu principal componente,

misturado ao zinco.
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Atualmente, as obturacdes de dentes sdo feitas com resina organica,
tendo a silica como filler (“enchimento”), para dar maior dureza e opa-
cidade. Até pouco tempo atrds, entretanto, as obturac¢des eram feitas
exclusivamente de amalgama de prata ou de ouro. Quem tem dente de
ouro, na verdade, tem um amalgama de ouro no dente. Amalgama é o
nome que se da para ligas de mercurio. Além de mercurio e prata, ou ouro,
outros metais também estdo presentes em pequenas quantidades. Essas
ligas sao feitas a temperatura ambiente, bastando misturar o mercurio
liquido com o p6 finamente dividido dos outros metais. Essa mistura é
colocada, ainda liquida, ou pastosa, na cavidade do dente e em pouco
tempo endurece, fazendo a obturacéo.

Hector Landaeta

Fonte: http://www.sxc.hu/photo/825231

A maleabilidade também pode ser explicada pelo modelo de
ligacdo quimica. Recorrendo novamente aquela imagem do mar de
elétrons, os 4&tomos do metal se apresentam como ions positivos imersos
nesse mar. As forcas repulsivas entre as cargas positivas dos atomos sao
compensadas pela forga de atragido entre os fons positivos e os elétrons
negativos. Quando deformamos um metal, estamos alterando a posicao
relativa dos seus dtomos (Figura 7.2), mas ndo ha ruptura do material,
pois a nuvem eletronica se adapta a nova configuracdo espacial do arranjo

dos dtomos, mantendo o todo unido.
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Figura 7.2: Representacdo do deslocamento de uma fileira de &tomos em um sélido
metalico.

Quando temos uma liga, a maleabilidade diminui, tornando o
composto metalico mais duro. Como uma liga é formada por elementos
diferentes, temos agora uma situagdo em que o mar de elétrons ndo é
mais homogéneo, uma vez que um dos componentes serd, necessaria-
mente, mais eletronegativo que o outro, de modo que haverd maior
concentragao de densidade eletronica sobre este elemento. Junto com a
diferenga de densidade eletronica sobre os elementos, surge um pequeno
carater i6nico na ligagdo, que dificulta a livre circulagido de elétrons e
a adaptagdo da nuvem eletrénica a uma modificagdo nas posicoes dos
atomos, com isso, diminui a maleabilidade, e a liga metdlica se torna
mais quebradica que o metal puro. Quem ja trabalhou com pregos de
aco sabe que eles se quebram, mas nio dobram.

Pelo mesmo motivo, geracdo de diferentes densidades eletronicas
sobre os elementos e aparecimento de leve carater idnico na liga metalica,
a condutividade elétrica, de modo geral, também é menor numa liga que
no metal puro, embora seja possivel formular ligas com alta conduti-
vidade elétrica. Por esse motivo, a legislagio estabelece exatamente a
composi¢io da liga metélica vendida como fio de cobre para instalagoes
elétricas. Fios de cobre “genéricos” (sem o selo do Inmetro) podem conter
muito aluminio em sua composicdo, e isso diminui a condutividade do
material, aumentando o consumo de energia e o valor da conta, além de
aumentar também o aquecimento do fio durante o uso, principalmente

nas conexoes, o que pode causar acidentes.
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ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 2

2. Compare um metal qualquer, A, com uma liga feita a partir deste metal
mais outro metal qualquer, B. Como devem variar as propriedades de
maleabilidade e condutividade elétrica?

RESPOSTA COMENTADA
Quando formamos a liga, estamos misturando dois elementos de
eletronegatividades diferentes. Mesmo que a liga resultante continue
se comportando como um composto metdlico, a estrutura de bandas
serd modificada, em relacéo ao metal A puro. E razodvel supor que,
na liga, vai haver maior concentracdo de densidade eletrénica sobre
o elemento mais eletronegativo, isso vai dificultar o transito livre do
elétron pelo composto, diminuindo a condutividade elétrica. Também
a maleabilidade da liga AB deve ser menor que a do metal A. Pelo
mesmo motivo, a nuvem eletrénica concentrada sobre os elementos
mais eletronegativos tem agora maior dificuldade para se adaptar
a uma mudanga relativa de posicées dos dtomos.

Compostos idnicos

Os compostos idnicos sdo os sais. A definicado mais cldssica para
um sal é aquela que diz que sais s3o os compostos formados pela reacio de
um 4cido com uma base. Esta correto. Mas vamos entender os sais como
sendo compostos formados por dois elementos com grande diferenca de
eletronegatividade entre eles, mais precisamente, quando a diferenga de
eletronegatividade for igual ou maior que 1,7. Nosso composto modelo
serd o cloreto de sédio (NaCl), o sal de cozinha, chamado simplesmente

de sal pelos leigos, cuja estrutura foi representada na Aula 6.



Os sais ndo conduzem eletricidade quando em estado sélido,
diferente dos metais, que sio condutores. Mais uma vez, explicamos
esse fendmeno pelo modelo de ligagdo quimica: como um dos dtomos
do composto é muito mais eletronegativo, esse 4&tomo vai concentrar a
densidade eletronica, de modo que o elétron ndo transita mais livremente
por toda a extensdo do sélido, como no caso dos metais. Agora, o elé-
tron estd como que confinado ao redor dos dtomos do elemento mais
eletronegativo. No modelo classico, esse elemento é chamado de anion,
ion com carga negativa.

Os solidos i6nicos, mais uma vez diferentes dos sélidos metalicos,
nao sdo maledveis, mas sim, quebradicos. A tentativa de moldar os s6lidos
ionicos leva a ruptura da estrutura do sélido.

Recorremos ao nosso modelo i6nico para explicar esse fendmeno:
um sélido idnico seria composto por cations e anions em posi¢oes alter-
nadas. A tentativa de deslocar os &tomos nesta estrutura colocaria cargas
de mesmo sinal em contato, gerando forgas de repulsdo eletrostatica,

responsaveis pela ruptura da estrutura (Figura 7.3).
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Figura 7.3: Representac¢do da ruptura na estrutura cristalina de um sélido i6nico.

Outra caracteristica dos s6lidos i6nicos é a sua solubilidade em
dgua. Muitos sais sdo soluveis, outros, porém, ndo. Os fatores que
governam a solubilidade dos compostos i0nicos sdo: a forca de coesdo
da estrutura cristalina, ou a energia do reticulo cristalino, e a energia
de solvatag¢do dos ions. Mais precisamente, a diferenca entre a energia
do reticulo e a energia de solvatagdo dos ions. A tendéncia geral é que
quanto maior a energia de estabiliza¢do do reticulo, menor a solubilidade,
e quanto mais proximas forem as energias de estabiliza¢io do reticulo

e a energia de solvataciao, maior a solubilidade.
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Quando um sélido i6nico se dissolve em agua, o que obtemos nio
sd0 os ions isolados, como pode parecer a primeira vista. Na verdade,
os fons em solugdo estdo solvatados, ou seja, cercados por moléculas
de dgua. Na Figura 7.4, representamos o processo de solvatacdo dos
fons. A molécula de dgua é polar, concentrando densidade de carga
negativa sobre o dtomo de oxigénio e densidade de carga positiva sobre
os atomos de hidrogénio. No processo de solubilizagio, as moléculas
de dgua se ligam aos cdtions (positivos) pelos dtomos de oxigénio € aos
anions (negativos) pelos dtomos de hidrogénio, por meio de interagdes

chamadas de ion-dipolo.

Figura 7.4: Representacao da solubilizacdo/solvatacao do cloreto de s6dio em agua.



De maneira bem simples, quando a interacdo dos fons com as
moléculas de dgua for mais forte que as intera¢des dos fons entre si no
cristal s6lido, ocorrera a solubilizagdo do sal em questio.

Verificamos na Aula 6 que as forcas de coesdo no cristal i6nico
sdo, predominantemente, de natureza eletrostatica, logo, quanto maior
a carga dos fons, maior a atragao eletrostatica e maior serd a forca de
coesdao que mantém o sblido i6nico unido. Por isso, sais dos metais
alcalinos (grupo I da tabela periédica) e amonio (NH,*) sdo sempre
soluveis, com raras exce¢des. Os metais alcalinos apresentam-se, sem-
pre, com apenas uma carga positiva, logo, a atragio eletrostatica pelos
anions é relativamente pequena. Pelo mesmo motivo, sais de dnions
monovalentes, como cloretos (Cl'), brometos (Br), iodetos (I), acetatos
(CH,COO) e nitratos (NO,) também tendem a ser soliveis em agua,
diferente dos carbonatos (CO,*), que, devido as duas cargas negativas
do 4nion, tendem a ser insoliiveis, como os 6xidos (O?) ou os fosfatos
(PO,*). De modo anélogo, cations bi ou trivalentes, como calcio (Ca**),
bario (Ba?*) ou ferro (Fe’*) tendem a formar sais insoldveis. Pior ainda no
caso de cations com 4 ou 5 cargas positivas, comuns no caso de metais
de transi¢ao (familias 3 a 14), notadamente dos Gltimos periodos (4 a

7). A Tabela 7.1 traz um resumo da solubilidade dos sais mais comuns.

Tabela 7.1: Resumo das regras de solubilidades dos sais mais comuns

Anions Solaveis Insoluveis
Nitratos, NO," todos -
Acetatos, C,H,O, todos -
Cloretos, CI todos, exceto... AgCl, Hg,Cl,, PbCl,
Sulfatos, SO,* todos, exceto... BasO,, SrSO,, PbSO,
Oxidos, 0% Grupo |, Cao, SrO, BaO todos os demais
Sulfetos, $* Grupo |, Grupo II, (NH,),S todos os demais
Fosfatos, PO, * Grupo |, (NH,),PO, todos os demais
Carbonatos, CO,> Grupo |, (NH,),CO, todos os demais
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Outro fator que vai influenciar na solubilidade dos compostos
ionicos é o tamanho relativo dos ions. Num sélido i6nico, um cition
estd cercado por anions, e vice-versa. O nimero de anions que vao cer-
car um cation serda maximo quando os tamanhos dos cations e anions
forem iguais.

E facil perceber isso num sistema bidimensional, usando moedas.
Quando todas as moedas forem do mesmo tamanho, por exemplo, moe-
das de cinco centavos, serd possivel colocar até seis moedas ao redor de
uma. Porém, é impossivel colocar mais que quatro moedas de um real (R$
1,00) ao redor de uma moeda de cinco centavos. Quanto mais citions
houver ao redor dos 4nions, e vice-versa, maior serd a energia de reticulo
cristalino (forca de coesio do cristal) e mais dificil serd dissolvé-lo.

Os tamanhos relativos dos {ons ajuda a explicar por que os sulfatos
costumam ser soluveis, apesar de o anion sulfato ter duas cargas nega-
tivas. E porque o sulfato é um anion muito grande. O fosfato também
¢ muito grande, mas, com trés cargas negativas, exerce uma forca de
atragio eletrostatica muito forte, que compensa o efeito do tamanho.

Sorte nossa, senao, nao teriamos 0ssos.

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 2

3. Escreva a férmula e classifique os sais a seguir em soltveis ou insoltveis
em agua: nitrato de itrio, acetato de paladio, sulfato de bério, fosfato de
rubidio, sulfeto de magnésio, cloreto de chumbo e carbonato de calcio.

RESPOSTA COMENTADA
ftrio, palddio e chumbo podem assumir vdrios estados de oxidacéo.
Usaremos o mais comum para fins desta atividade. As férmulas
dos sais sdo: Y(NO,),,; Pd(CH,COO),,; BaSO,,; Rb,PO,; MgS; PbCl, e
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CaCO.. A solubilidade dos sais estd resumida na Tabela 6.1.

Sais soltveis: Y(NO,),, Pd(CH,CO0),; Rb.PO,; MgsS.
Sais insoliveis: BaSO,,; PbCl, e CaCO..

Compostos covalentes

Finalmente, veremos os compostos covalentes. Por compostos
covalentes entendemos aqueles nos quais a ligacdo quimica entre os
elementos mais se aproxima daquele ideal de compartilhamento de
elétrons. Somente quando temos ligagoes entre atomos do mesmo ele-
mento observamos uma ligagdo realmente covalente, pois com elementos
diferentes, teremos diferenca de eletronegatividade e concentracdo de
elétrons sobre o elemento mais eletronegativo, atribuindo algum carater
ionico a ligacao.

Os compostos covalentes podem ser divididos em dois grandes
grupos: os continuos e os discretos. Os discretos sao aqueles que formam
moléculas de tamanho finito bem definido. Esse grupo engloba a quase
totalidade dos compostos covalentes, como os estudados na Aula 6. Os
continuos sdo, sempre, compostos sélidos de alto ponto de fusio, que
apresentam estruturas tridimensionais, nas quais os 4&tomos estao ligados
uns aos outros por ligagbes de carater covalente, fazendo, na pratica,
com que todo o s6lido seja uma tnica molécula. Exemplos de compos-
tos covalentes desse tipo sdo: o diamante, a silica (areia) e o grafite. H4
também os polimeros, compostos cujas moléculas sio muito grandes,
baseadas em unidades repetidas, como por exemplo, um polietileno
((CH,),). Ele é formado pela repeti¢ao de unidades etileno (CH,=CH,).
As ligacoes de carater predominantemente covalente sio muito fortes,
mais fortes que as ligacdes que apresentam carater predominantemente
ionico ou metdlico, e este é um fator muito importante a considerar
quando estudamos o comportamento dessas substancias.

Os compostos covalentes continuos nao sio maledveis, como
os metais, nem quebradicos, como os compostos idnicos. Por conta de
todos os dtomos estarem unidos entre si por ligacdes quimicas covalentes,
esses sOlidos sdo duros e resistentes. De fato, o diamante é o composto

natural mais duro que existe, e é muito dificil quebra-lo. Quebrar um
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diamante significa quebrar ligacoes quimicas. O quartzo também é um
composto covalente continuo muito duro e resistente. Porém, menos
que o diamante, pois, no quartzo, temos atomos de oxigénio ligados a
atomos de silicio, apresentando polaridade na ligagio Si-O e, portanto,
ha algum carater idnico nessa ligacio. Podemos estimar em cerca de
45% o carater i6nico da ligagdo Si-O, conforme as Tabelas 5.1 ¢ 5.2
da Aula §. Esse cardter idnico na ligacdao Si-O aproxima o quartzo do
comportamento de um sélido i6nico, tornando-o mais quebradi¢o que

o diamante.

Tanto a silica quanto o quartzo sdo dois compostos com a mesma
férmula minima, SiO,. A diferenca entre ambos esta no arranjo dos
grupos SiO,. No caso do quartzo, a estrutura formada é perfeitamente
simétrica, enquanto que na silica, a estrutura é aleatéria. Quartzo e
silica ndo sdo formas alotrépicas de SiO,. O termo alétropo sé se aplica
para compostos de um Unico elemento. Quartzo e silica sdo isbmeros
de cristalizacdo. A areia é formada a partir do quartzo, pela acédo da
chuva e do vento ao longo de milhGes de anos. O vidro é fabricado a
partir da areia, com aditivos como o hidréxido de sédio, e tem estru-
tura mais parecida com a silica do que com o quartzo. O “cristal” de
copos e tacas é um vidro simples com aditivos especiais. Existe ainda o
vidro de quartzo e o vidro de boro-silicato, estes sim, vidros especiais,
com estrutura mais parecida com o quartzo que com a silica. A seguir,
representamos as estruturas do quartzo e da silica. Apesar de a repre-
sentacdo ser bidimensional, as estruturas reais sdo tridimensionais.
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Sélidos moleculares continuos também nao conduzem eletricidade,
nem sdo soluveis em dgua. O cardter isolante ji foi discutido na intro-
ducdo desta aula, e estd relacionado com o band gap formado devido a
alta eletronegatividade dos elementos. A caracteristica de insolubilidade
em agua pode ser explicada pela forca da ligagdo covalente: o simples
contato com a dgua nao é suficiente para quebrar as ligagdes quimicas
do s6lido molecular continuo.

Diamante e grafite sio formas alotrépicas do carbono. Ambos
sdo formados apenas por dtomos de carbono em ligacdes 100% cova-
lentes. Contudo, sdo notdrias as diferencas entre o diamante e o grafite,
principalmente, em relagdo ao preco. As diferengas nas propriedades
macroscépicas do carbono diamante e do carbono grafite podem ser
facilmente explicadas pelas ligacdes quimicas e pela estrutura molecular
resultante das ligagoes. Na Figura 7.5, representamos as estruturas do

diamante e do grafite:

Diamante Grafite

Figura 7.5: Representacdo das estruturas do
diamante e do grafite.

No diamante, os 4&tomos de carbono apresentam hibridizagio sp?,
de modo que cada dtomo de carbono esta ligado a outros quatro 4tomos
de carbono, em uma estrutura tridimensional. Enquanto que no grafite,
a hibridizagiao do carbono é sp?, de modo que cada dtomo de carbono
estd ligado a outros trés dtomos de carbono, formando uma estrutura
bidimensional lamelar. Cada lamela est4 ligada as outras por interagdes
eletrostaticas fracas, do tipo dipolo induzido-dipolo induzido, de modo
que € facil separar umas das outras. Quando escrevemos com um ldpis,

estamos depositando as lamelas de grafite sobre o papel.
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Zsuzsanna Kilian

Fonte: http://www.sxc.hu/
photo/1235996

As propriedades dos s6lidos moleculares discretos vdo depender
da polaridade e da massa das moléculas, como discutido inicialmente
na Aula 6. Moléculas apolares com massa molecular reduzida tendem a
formar compostos gasosos. A medida que a massa molecular aumenta,
os compostos apolares se tornam liquidos e, com massas moleculares
ainda maiores, tornam-se solidos. Hidrocarbonetos, formados apenas
por carbono e hidrogénio, sio bons exemplos de compostos apolares.
Metano (CH,), etano (C,H,), propano (C,H,) e butano (CH, ) sao
gases a temperatura e a pressio ambientes. O pentano (CH,,) ¢é liquido
até 36,1°C, e gas acima dessa temperatura. Hexano (C.H,,), heptano,
octano, nonano, decano, undecano, dodecano, tridecano, tetradecano,
pentadecano e hexadecano (C, H,,) sdo liquidos a temperatura ambiente.
Ja o heptadecano (C, H,,) ¢ liquido a temperaturas maiores que 22°C, e
solido abaixo dessa temperatura. Os hidrocarbonetos lineares, com 18
carbonos ou mais, sio todos solidos. A principal diferenca entre esses
compostos é a massa molecular. Porém, observamos também o efeito de
polarizabilidade maior quando a cadeia carbdnica é maior, aumentando
a interagio do tipo dipolo induzido-dipolo induzido. Na Figura 7.6, vocé

pode visualizar a representacdo desses compostos:
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Figura 7.6: Representacédo das estruturas dos alcanos linearesde C, a C,..

Os compostos mais polares tendem a ter pontos de fusdo e ebuli¢do
maiores, como foi discutido na Aula 6. No estado s6lido, compostos
covalentes polares possuem estrutura cristalina bem organizada, a seme-
lhanca dos compostos idnicos, sendo, inclusive, quebradigos, como pode
ser observado com o agticar. Isso ocorre porque compostos covalentes
polares possuem dipolos permanentes, que se manifestam em interacoes
eletrostéticas do tipo dipolo-dipolo. Embora nio tdo fortes quanto as
interagOes eletrostaticas entre ions, a interagdo dipolo-dipolo é forte o
suficiente para organizar o s6lido em uma estrutura cristalina com cargas
positivas e negativas alternadas. Note entretanto que, nesse caso, a mesma
molécula apresenta regides com densidade de carga positiva e negativa.

Uma representacdo genérica da estrutura cristalina de um sélido
covalente polar é apresentada na Figura 7.7. Ja os compostos covalentes
apolares, sio amorfos no estado sélido. Um bom exemplo é a parafina,
usada para fazer velas. Por falta de dipolos permanentes, as moléculas
se organizam aleatoriamente, uma vez que nao existe nenhuma forga

direcionando a organiza¢do das moléculas.
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Figura 7.7: Representacdo de uma estrutura cristalina formada pela
interacdo dipolo-dipolo em sélidos covalentes.

Compostos covalentes apolares sio insoliveis em dgua, pois,
como nao ha um dipolo na molécula, ndo hd interagio com a d4gua, uma
molécula polar. Ja compostos polares formados por ligagdes covalentes

sao todos soluveis em dgua.

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 3

4. A férmula quimica C,H,O pode representar dois compostos completa-
mente diferentes. Desenhe as estruturas de Lewis para esses dois compos-
tos. Depois, compare-os e responda: qual tera maior ponto de ebulicdo?
Ambos serdo soltiveis em agua? Justifique suas respostas em termos da
estrutura molecular.
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RESPOSTA COMENTADA
As estruturas de Lewis s@o:

H H H H
HiC:C:OiH HiC 0 C:H
H H H H

(a) (b)

Vamos chamar os dois compostos de 'a' e 'b'. Por terem o0 mesmo
ndmero dos mesmos dtomos em suas moléculas, a massa mole-
cular dos dois compostos serd a mesma, portanto, esse critério ndo
ajudard na definicdo das propriedades. O outro fator importante
na definicdo das propriedades dos compostos € a polaridade das
moléculas. Em 'a' temos uma ligagdo O-H, essa é uma condicdo
fundamental para formacgéo de pontes de hidrogénio, que garante
forte interacdo intermolecular. No composto 'b' temos a ligacéo C-O,
que também € polar. Contudo, temos duas ligacées C-O em torno
de um dtomo de oxigénio tetraédrico, de modo que os dois dipolos
de ligagdo C-O-C se anulam parcialmente, mas ndo totalmente,
gerando uma molécula fracamente polar, muito menos polar que
'a' A consequéncia é que 'a' terd maior ponto de ebulicdo e serd
mais solivel em dgua do que 'b"

A saber, 'a' € o etanol, PE = 78,4°C. Totalmente soldvel em dgua,
em qualquer proporgao.

'b' é o éter dimetilico, PE =-23°C. Podemos solubilizar até 328g de
dimetil éter em 1 litro de dgua.

CONCLUSAO

As propriedades macroscopicas que observamos nas coisas que nos
cercam sao resultado da forma como os 4tomos dos elementos estdo ligados
uns aos outros, formando as moléculas, e de como as moléculas interagem
umas com as outras. Quanto maior a interagio entre as moléculas, maior
serd a tendéncia a formar solidos; quanto menor a interagio, maior serd a
tendéncia a formar gases.

De maneira similar, todas as outras propriedades derivam das
ligacdes quimicas e das intera¢des intermoleculares, de sorte que se
tornou conveniente classificar os compostos em metalicos, idnicos ou
covalentes, pois essa classificacdo nos permite prever de imediato muitas

propriedades dos compostos, principalmente quanto falamos em com-
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postos metalicos ou i6nicos. Compostos metalicos sdo aqueles formados
por elementos de baixa eletronegatividade, enquanto que compostos
covalentes sdo formados entre elementos de alta eletronegatividade.
Compostos i6nicos sio aqueles formados pela mistura de elementos de

alta com elementos de baixa eletronegatividade.

ATIVIDADE FINAL
Atende ao Objetivo 3

Metano, etano, propano e butano sdo todos gases a temperatura ambiente. O
ponto de ebulicdo desses compostos é crescente na mesma ordem: metano <

etano < propano < butano.

O que aconteceria com o ponto de ebulicdo se em cada molécula um atomo de

hidrogénio fosse substituido por um a4tomo de flaor?

RESPOSTA COMENTADA
Em todos os casos, a substituicdo de um dtormo de hidrogénio por um dtomo de flior
fard aumentar o ponto de ebulicdo, por dois motivos: com a introducéo do fldor, as
moléculas se tornam polares, o que aumenta a interacdo entre elas, que deixa de
ser do tipo dipolo induzido-dipolo induzido e passa a ser do tipo dipolo-dipolo. Além
disso, a massa molecular também aumenta significativamente, contribuindo para
o aumento do ponto de ebuligdo. Ndo obstante os valores mais elevados, a ordem
crescente de pontos de ebuligdo permanece a mesma.
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RESUMO

Todas as ligagdes quimicas podem ser descritas pela teoria do orbital molecular
(TOM), independente dos elementos envolvidos.

A eletronegatividade dos elementos envolvidos vai definir uma série de pro-
priedades da matéria. Convencionou-se classificar os compostos em trés grandes
grupos, dependendo da eletronegatividade dos elementos envolvidos. Quando
os elementos possuem baixa eletronegatividade, dizemos que o composto é
metalico; quando os elementos possuem alta eletronegatividade, dizemos que o
composto é covalente; e, quando temos um composto formado pela mistura de
elementos de alta eletronegatividade com elementos de baixa eletronegativida-
de, chamamos os compostos de i6nicos. EQuivocadamente, muitos autores falam
em “ligacdo” metalica, ibnica ou covalente. Isso néo é correto, a ligacdo é de um
tipo so, descrito pela TOM.

A interpretacdo da TOM para compostos metdlicos leva a teoria de banda e ao
modelo do “mar de elétrons”. O modelo do mar de elétrons ajuda a compreender
algumas propriedades dos metais, como a condutividade térmica e elétrica, bem
como a maleabilidade. Outras propriedades dos metais, como o brilho ou o efeito
fotoelétrico, s6 podem ser explicados pela teoria de bandas.

Nos compostos ionicos, a grande diferenca de eletronegatividade entre os ele-
mentos envolvidos leva ao modelo dos ions, positivos e negativos, alternados na
estrutura do sélido iénico. Esse modelo resulta da grande diferenca de densidade
eletrénica que o orbital molecular vai distribuir entre os elementos, e ajuda a
compreender as propriedades dos compostos idnicos, como solubilidade em agua,
comportamento elétrico diferenciado no estado sélido ou em solu¢do e dureza.
Os compostos covalentes podem ser divididos em dois subgrupos absolutamen-
te distintos: os continuos e os discretos. Os continuos sdao, sempre, sélidos com
estruturas tridimensionais. Na pratica, € como se todo o sélido fosse uma Unica
molécula. Esses compostos, a exemplo do diamante e do quartzo, sdo muito duros,
resistentes e possuem alto ponto de fusdo. Os compostos covalentes discretos sdo
aqueles que se apresentam como moléculas de massa molecular bem definida.
Nesses compostos, sera a combinagao de caracteristicas como massa, conformacao

e polaridade da molécula que ira definir suas propriedades.
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Acidos, bases e sais

Walter Ruggeri Waldman
Luis Passoni

Meta da aula

Apresentar as principais teorias acido-base e a
nomenclatura de 4cidos, bases e sais.

Esperamos que, ao final desta aula, vocé seja
capaz de:

1. reconhecer acidos e bases e atribuir nomes as
formulas quimicas e formulas quimicas aos
nomes;

2. desenvolver as reagdes de ionizagao e
dissociacdo tipicas de acidos e bases;

3. reconhecer 4cidos e bases de Bronsted-Lowry;

4. estimar a forca relativa dos acidos em funcdo da
estrutura dos mesmos.

Pré-requisito

Vocé precisard, para esta aula, de uma tabela
periddica.
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Em muitas areas das ciéncias exatas e humanas existe a tendéncia de dividir
as coisas em categorias, como na Biologia, em que sao divididos animais e
vegetais em espécies; na Geografia, em que sdo divididos relevos, climas e
solos em diferentes categorias; ou na Literatura, em que sao divididos os
livros e textos em diferentes estilos. Essas divisdes tém a funcao de facilitar
o entendimento de assuntos nessas areas. Com a Quimica, ndo é diferente.
Na Quimica, os elementos podem ser divididos de acordo com suas proprie-
dades na coluna da tabela periddica, e as moléculas organicas, de acordo
com seus grupos funcionais. O assunto desta aula é uma das divisdes de

categorias que a Quimica faz: a acidez das substancias.

ARRHENIUS

Svendt Arrhenius, um fisico-quimico sueco, prémio Nobel de
Quimica de 1903, propds uma teoria de dcido-base fundamentada na
dissocia¢io de espécies quimicas. Na época, ndo se sabia muito bem
por que a adi¢do de algumas substiancias em dgua tornava possivel a
condugao de eletricidade, e a “teoria da dissociacdo i6nica” possibilitou
o preenchimento dessa lacuna de conhecimento.

Segundo Arrhenius a condutividade viria da capacidade das subs-
tancias de formar fons quando dissolvidas em solugdo aquosa. Sais que
se dissolvem em 4gua a tornam uma boa condutora de eletricidade. Esse
tipo de substancia recebe o nome de eletrolito.

Algumas outras substancias que se dissolvem em agua, diferen-
temente dos sais, nem sempre fazem com que a dgua apresente boa
condutividade. Esse fato foi um desafio a compreensio do fendémeno da
condutividade, até que Arrhenius sugeriu que essas substancias poderiam
ionizar-se total ou parcialmente e que quanto mais se ionizassem, mais
condutoras seriam, uma vez que forneceriam mais ions a solucao. Desse
conceito, de ionizagao parcial ou total de uma substancia quimica, surgi-
ram os termos “eletrolitos fracos”, para substancias que liberam poucos
ions, e “eletrolitos fortes”, para substancias que liberam muitos ions.

Arrhenius percebeu também que muitas das substancias que ele
estudava tinham em comum o aumento de alguns ions especificos: o H*
e o OH.. Ele, entdo, propds que as substincias fossem divididas em duas
categorias: os 4cidos, substancias que provocam aumento do fon H* em

agua, e as bases, substancias que provocam aumento do ion OH" em 4gua.



Arrhenius também observou que a rea¢do entre um 4cido e uma base for-
mava sempre uma substincia i6nica com caracteristicas ja conhecidas e
identificadas como sendo de sais. Portanto, sais seriam substancias idnicas

produzidas a partir da reacio entre uma base e um 4cido.

Acidos de Arrhenius

Acidos de Arrhenius sdo substincias que provocam aumento da
concentragdo de fons H* em dgua. Em geral, possuem um hidrogénio
em sua composi¢ao para ser liberado na agua.

Os acidos podem ser divididos em algumas categorias, que vere-
mos a seguir.

1. Quanto a presenca de oxigénio: os dcidos que possuem, em sua
estrutura, oxigénio ligado ao hidrogénio ionizdvel (aquele que vai se
transformar em H* apds a ionizac¢do) sdo os oxidcidos, como o 4cido
sulfarico (H,SO,), o acido fosférico (H,PO,) e o acido nitrico (HNO,);
os dcidos que ndo possuem oxigénio ligado ao hidrogénio ionizavel sio
os hidracidos, como o acido cianidrico (HCN), o acido cloridrico (HCI)
e o acido sulfidrico (H,S).

2. Quanto a forga: os acidos podem ser divididos em fortes, aqueles que
se dissociam completamente, como o 4cido cloridrico (HCI) ou o dcido
nitrico (HNO,), e fracos, aqueles que ionizam menos de 5% do total
de moléculas dissolvidas, como o acido acético (CH,COOH) e o acido
carbonico (H,CO,).

3. Quanto ao nimero de hidrogénios ionizdveis: monodacidos sdo aqueles
que possuem apenas um hidrogénio ionizdvel, como o 4cido cloridrico
(HCI), o 4cido hipofosforoso (H,PO,) e o dcido nitrico (HNO,); diaci-
dos sdo aqueles que possuem dois hidrogénios ionizadveis, como o dcido
sulfidrico (H,S) e o acido fosforoso (H,PO,); tricidos sdo aqueles que
possuem trés hidrogénios ionizaveis, como o acido fosférico (H,PO,) e
o acido borico (H,BO,); e, finalmente, tetracidos, que sdo aqueles que
possuem quatro hidrogénios ionizaveis, como o acido silicico (H,SiO,)
e o pirofosforico (H,P,0.).

Vocé deve ter estranhado que alguns exemplos ndo tinham o
mesmo numero de hidrogénios que o descrito em sua classificagao. Isso

aconteceu porque nem todos os hidrogénios nas moléculas sdo ioniza-
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veis. No caso dos oxidcidos, s3o ionizdveis apenas os hidrogénios que
estdo ligados a 4tomos de oxigénio. Por isso, é importante conhecer a
estrutura de Lewis das substincias.

Na Figura 8.1, temos as estruturas quimicas das moléculas colo-

cadas propositalmente neste texto para causar estranhamento ao aluno

atento:
| i i
? ? ?
H—O—IT—O—H H—I|=’—O—H H—IT—H
0] O o
acido fosférico acido fosforoso acido hipofosforoso

Figura 8.1: Representacdo das moléculas de acido fosférico, acido fosforoso e acido
hipofosforoso, evidenciando as ligagdes entre o oxigénio e o hidrogénio ionizavel.

Como pode ser observado na Figura 8.1, os hidrogénios ionizaveis
sdo apenas os que estdo ligados ao oxigénio.

Na Figura 8.2, a ionizac¢do do hidrogénio ligado ao oxigénio na
molécula de acido hipofosforoso estd representada com a formacdo do

anion correspondente.

|
—H —> H—P-H + HTt

i

? O
P

I I
0]

acido hipofosforoso hipofosfito

Figura 8.2: Representac¢do da reacdo de ionizagdo do acido hipofosforoso.



4. Quanto a volatilidade: volateis sao aqueles dcidos que apresentam
alta pressdo de vapor, como o acido cloridrico (HCI); fixos sdo aqueles
que ndo sdo voldteis, como o acido sulfirico (H,SO,).

¢ Exemplos de acidos de Arrhenius

a. Acido sulfirico: de férmula H,SO,, é um acido forte, e um dos
mais usados no mundo, em parte porque foi um dos primeiros 4cidos
descobertos pelo homem, mais especificamente pelos alquimistas, que
o conheciam como 6leo de vitriolo, por ser obtido pelo aquecimento
do minério vitriolo. Os alquimistas 0 usavam para decompor matéria
organica e, assim, tentar separar os componentes da matéria e descobrir
seus segredos, uma vez que é um 4cido forte e reativo. Hoje, o acido
sulftrico € utilizado na producio industrial de uma série de produtos,
como adubos e fertilizantes agricolas, plasticos, corantes, tintas e pig-
mentos, além de ser importante no refino do petréleo. O 4cido sulfurico
é um dos componentes da chuva dcida. Os poluentes presentes na chuva
acida, principalmente o didxido de enxofre, sio produzidos pela queima
de combustiveis fosseis e seus derivados, que em contato com o vapor
de dgua da atmosfera forma 4cido sulfurico.

b. Acido cloridrico: de férmula HCl, é também um acido forte, vendido
em lojas de materiais de constru¢io com o nome de dcido muridtico,
para a limpeza de pisos de concreto. E também usado na limpeza de
superficies metdlicas antes da soldagem.

c. Acido cianidrico: de férmula HCN, é um 4cido fraco, volatil. Foi um
dos primeiros compostos usados como arma quimica nos campos de
batalha da Primeira Guerra Mundial e nos campos de exterminio da

Segunda Guerra Mundial.

Para fazer pao de queijo, usamos polvilho, obtido a partir de mandioca-
brava ou da doce. O problema da mandioca-brava, em comparagéo a doce, é
a presenca de substancias que liberam HCN, como uma estratégia de defesa
da planta, pois é liberada somente quando a planta é danificada, seja pela
mastigacdo de animais ou pela moagem. A toxicidade da mandioca-brava
é um problema cuja solugéo ja foi encontrada pelos indios brasileiros ha
muito tempo: ap6s a moagem, a mandioca-brava deve ser deixada exposta
ao sol até que o HCN formado evapore.

Fonte: http://www.sxc.hu/photo/201190
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A toxicidade do HCN é devida a sua reatividade com a hemo-
globina, uma vez que, em contato com o HCN, a hemoglobina nio
consegue mais capturar o oxigénio do ar, causando a asfixia celular e

podendo levar a morte.

No filme Amen do cineasta grego Costa-Gravas, é discutida a
criagdo da técnica de exterminio nos campos de concentracéo,
utilizando o HCN estabilizado em um adsorvente (Zyklonr)
que em contato com a agua libera o HCN no ar. De quebra,
Costa-Gravas aproveita para provocar a Igreja Catolica por
uma suposta omissao sobre esses acontecimentos. Se possivel,
assista, pois € um bom filme.

TWO MEN TWO WORLDS ONE CAUSE

A film by
Costa-Gavras

Fonte: http://uaflibrary.
us/moviebrowser/covers/
custom/amen.jpg

d. Acido nitrico: de formula HNO,, é um 4cido forte, usado para a con-
fecgao de explosivos, como o trinitrotolueno (o famoso TNT) e a nitro-
glicerina, além da aplicagio na fabrica¢io de adubos. A nitroglicerina
é um explosivo liquido muito forte, mas seu uso era impraticavel, uma
vez que explodia ao mais leve toque (diz-se que poderia explodir com
o simples bater de asas de uma mosca que o sobrevoasse). Mas Alfred
Nobel, um quimico sueco, desenvolveu uma técnica para estabilizar a
nitroglicerina, que consistia basicamente em embebé-la em serragem,
criando, assim, a dinamite. A dinamite fez a fortuna de Alfred, que
consternado pela constatacdo do uso da dinamite na guerra, usou sua

fortuna para criar o Prémio Nobel da Paz.
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Bases de Arrhenius

Bases de Arrhenius sio substincias que aumentam a concen-
tracao dos ions OH- em 4dgua. Geralmente, as bases de Arrhenius sdo
compostas por um metal ionizado associado com os ions OH", como
o hidroxido de sédio (NaOH), o hidréxido de magnésio (Mg(OH),)
e o hidréxido de aluminio (AI(OH),). Algumas bases de Arrhenius
ndo possuem essa estrutura, € a mais importante delas é o gds amonia
(NH,). A amoénia é considerada base de Arrhenius sem possuir em
sua estrutura o ion OH, e isso acontece devido a sua intera¢do com a
agua. Em soluc¢do, a amonia reage com a 4gua formando hidroxido de
amonio (NH,OH), conforme representado na Figura 8.3. Note que o
hidréxido de amonio s6 existe em solugdo aquosa; a tentativa de obter

o hidréxido de amonio puro leva de volta a aménia e dgua.

(o)
H” ™H
H.f ‘N;'--..H + H/O\ H _’ -Ea _’ H"-‘
H H-N~H
H

Figura 8.3: Representac¢do da rea¢do de ionizacdo da amoénia.

As bases de Arrhenius podem ser classificadas em diversas cate-
gorias, assim como os 4cidos de Arrhenius.
1. Quanto a for¢a: bases dos metais da familia IA e ITA sio fortes, com
exce¢do do hidroxido de berilio (Be(OH),) e hidréxido de magnésio
(Mg(OH),), que sdo bases fracas. As bases dos demais metais e o hidré-
xido de aménio (NH,OH) sao todas fracas, sem excegao.
2. Quanto ao numero de bidroxilas (OH): as bases sio monobdsicas
quando liberam em dgua apenas um fon OH- por molécula ionizada,
como o NaOHj; sdo dibasicas quando liberam em dgua dois ions OH por
molécula ionizada, como o Mg(OH),; e sdo tribasicas quando liberam
em agua trés ions OH" por molécula ionizada, como o Al(OH),.
3. Quanto a solubilidade: as bases dos metais alcalinos e a aménia (NH,)
sdo soluveis. Bases dos metais alcalinos terrosos sao parcialmente soluveis

e as demais bases sio insoliveis.
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¢ Exemplos de bases de Arrhenius

a. Hidréxido de sodio: de formula NaOH, é uma base muito utilizada
tanto industrialmente quanto no cotidiano, sob o pseudénimo de soda
caustica. Tem ampla utilizacdo na industria de vidro e de sab3o. No dia
a dia é utilizada para o desentupimento de pias, que na verdade trata-se
da produgio de sabio a partir da reacio do NaOH com as gorduras que
causam o entupimento. Nos laboratdrios de pesquisa, é a base mais usada
para acertar o pH dos meios reacionais. E um sélido branco, soltivel em
dgua, com solubilizacio exotérmica.

b. Hidréxido de amoénio: de férmula NH,OH, esta base é bastante
utilizada na formulac¢do de produtos de limpeza doméstica (amoniaco)
e na fabricagio de fertilizantes nitrogenados. A oxidagio da aménia é

uma rota importante para obtenc¢do de 4cido nitrico.

O hidréxido de aménio ja foi utilizado na preparagdo de uma antiga
brincadeira de carnaval conhecida como sangue do diabo. Em seu
preparo, a uma solu¢do de NH,OH acrescentava-se fenolftaleina, um
indicador de coloracdo vermelha intensa quando em meio basico. Ao
passar por um desconhecido com roupa clara, os brincalhées atiravam
a mistura de coloracdo vermelha e saiam correndo, deixando a vitima
com a roupa manchada. Porém, com a secagem da mancha, a amonia
evaporava, removendo o carater basico da solu¢ao e fazendo com que
a fenolftaleina ficasse transparente.

Vangelis Thomaidis

Fonte: http://www.sxc.hu/photo/800683



c. Hidréxido de cdlcio: de formula Ca(OH),, esta base, também conhe-
cida como cal apagada, é muito utilizada na construgao civil como parte
da argamassa para assentar tijolos. Também é utilizada na preparagio
da 4gua de cal, que é usada para pintura com efeito impermeabilizante,
devido a sua reagao com o CO, do ar, que forma CaCO,, carbonato de
calcio, um sal insoltvel em dgua, e protege a casa da umidade. A reacdo

¢ a seguinte: Ca(OH), + CO, —» CaCO, + H,0.

Nomenclatura para Arrhenius

A nomenclatura de qualquer substancia quimica tem uma inten-
¢do: que toda substincia tenha um nome que permita identificar sua
estrutura ou férmula quimica e que ndo haja confusio com outras
substancias. Para a nomenclatura de moléculas organicas, ha um nimero
bastante grande de regras, devido a enorme variedade de substiancias
existente. Para a nossa sorte, as regras para a nomenclatura de dcidos e
bases de Arrhenius sio em niimero muito menor.

Para a nomenclatura de acidos, temos uma regra geral: todos
0s nomes comegam com a palavra dcido, e uma separacdo geral, entre
oxidcidos e hidricidos. Oxidcidos tém a terminacio ico, e hidricidos
tém a terminagao idrico. Por exemplo, HCI ¢ o acido cloridrico e HCIO,
€ o 4cido clorico.

Exemplos de hidracidos:

HF - acido fluoridrico  HI - 4cido iodidrico H,S —4cido sulfidrico

HBr - 4cido bromidrico HCN - 4cido cianidrico

Atente para o fato de que o H,S ndo recebe o nome de acido
enxofidrico, mas sulfidrico, oriundo do nome em latim para o enxofre:
sulfur. Para o HCN, que possui o grupo quimico ciano, C=N, e ndo
um elemento quimico ligado ao dtomo de hidrogénio, damos o nome
de cianidrico.

Para os oxidcidos, existe uma regra a mais. H4 uma variagiao
na estrutura das moléculas de acordo com o nimero de oxigénios. Por
exemplo, tendo o cloro como dtomo central, existem quatro moléculas
possiveis de serem construidas: o HCIO,, o HCIO,, o HCIO, e 0 HCIO.
Devido a essa variagdo na quantidade de oxigénios presentes na estrutura

de 4cidos com 0 mesmo elemento quimico como dtomo central, pensou-
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se em um critério baseado no nimero de oxidacio do dtomo central
de cada acido. Porém, esse método exige que vocé saiba quais sdo as
estruturas quimicas possiveis para cada tipo de dtomo central. Assim,
vamos trabalhar com outra metodologia, que parte do principio que

vocé conhece a nomenclatura dos 4cidos da Tabela 8.1:

Tabela 8.1: Nomenclatura dos principais acidos

H,CO, - acido carbonico H_ SO, - 4cido sulfirico
HCIO, - 4cido clérico H.PO, — acido fosférico
HNO, - acido nitrico H.BO. - 4cido bérico

Partindo desses dcidos, vocé consegue nomear os dcidos com

mesmo elemento quimico como atomo central, a partir da Tabela 8.2:

Tabela 8.2: Tabela de prefixos e sufixos para a nomenclatura de oxiacidos

Acido ico Acido pertencente a Tabela 8.1

Acido per ico Um atomo de oxigénio a mais em relacdo ao acido
ico

Acido 0s0 Um atomo de oxigénio a menos em relagdo ao acido
ico

Acido hipo 0s0 Dois atomos de oxigénio a menos em rela¢do ao acido
ico

Entdo, como exemplo, a nomenclatura dos acidos HCIO,, o

HCIO,, 0o HCIO, e o HCIO, ficaria assim:

HCIO, - 4cido clérico
HCIO, - 4cido perclérico
HCIO, - 4cido cloroso
HCIO - acido hipocloroso
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Atente para o fato de que vocé ndo pode criar acidos a partir desta
regra. Existem, por exemplo, o acido sulfurico (H,SO,) e o acido sulfuroso
(H,SO,). Porém, o acido persulfirico (H,SO,) ou o acido hipossulfuroso
(H,SO,) ndo existem.

Ja a nomenclatura das bases tem sempre o prefixo “hidroxido de”
seguido do nome do metal, ou do cation, no caso do hidréxido de amo-
nio (NH,OH). Como exemplos, temos o hidréxido de sédio (NaOH),
o hidroxido de calcio (Ca(OH),) e o hidroxido de aluminio (Al(OH),).
O problema ocorre quando o metal que estd ligado ao grupo hidréxido
possui um numero de oxidac¢do varidvel, como o ferro, que possui as
espécies Fe?* e Fe’*. Nesse caso, pode-se usar dois tipos de nomenclatura,
a Stock, proposta pelo quimico alemao Alfred Stock, e a tradicional.

A nomenclatura Stock é mais direta, uma vez que basta colocar
o numero de oxidagdo em algarismos romanos ap6s o nome do cation.
Por exemplo, hidréxido de ferro II (Fe(OH),) e hidroxido de ferro III
(Fe(OH),). Ja a nomenclatura tradicional coloca a terminagao ico para

o maior nimero de oxidac¢do e a termina¢do 0so para 0 menor nimero

de oxidagdo, por exemplo, hidréxido ferroso (Fe(OH),) e hidroxido

térrico (Fe(OH),).

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 1

1. Dé o nome dos seguintes acidos e bases:
a) HClo,

b) H,PO,

¢) CuOH

d) Cu(OH),

e) HNO,

f) HCN

g) H,CO,

h) Mg(OH),
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RESPOSTA COMENTADA
Ao consultar as Tabelas 8.1 e 8.2, vocé péde verificar a dindmica
de nomear os dcidos e o nimero de oxidacdo dos metais de cada
uma das bases. Veja a sequir o nome de cada dcido e base.
a) dcido cloroso
b) dcido fosforoso
¢©) hidréxido de cobre | ou hidréxido cuproso
d) hidréxido de cobre Il ou hidréxido cdprico
e) dcido nitroso
f) dcido cianidrico
g) dcido carbénico
h) hidréxido de magnésio

REACOES DE DISSOCIACAO E IONIZACAO DE ACIDOS E

BASES

Os acidos e bases de Arrhenius, geralmente, sao covalentes e i6ni-
cos, respectivamente. As reagoes de dissociagdo ocorrem para substan-
cias i0nicas, e as reagoes de ioniza¢do, como o nome diz, ocorrem para

substancias que se ionizam, como as covalentes. Exemplos de reagdes

de dissociagio sio:
NaOH(s) » Na*(aq) + OH(aq)
Mg(OH),(s) - Mg,*(aq) + 20H (aq)
Al(OH),(s) — Al,*(aq) + 30H(aq)

J4 as reagdes de ionizagdo para acidos de Arrhenius dizem respeito

aos hidrogénios ionizaveis somente; muita atencio ao exemplo dado na

Tabela 8.2. Exemplos de reacdes de ionizagio total sio:
H,PO,(aq) — 3H*(aq) + PO *(aq)
H,PO,(aq) — H*(aq) + H,PO, (aq)
HNO,(aq) - H*(aq) + NO,(aq)



ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 2

2. Escreva as reacdes de ionizacao ou dissociacao dos acidos e bases a
seguir:

a) HClo,

b) H,PO,

¢) CuOH

d) Cu(OH),

e) HNO,

f)H,S

g) H,CO,

h) Mg(CH),

RESPOSTA COMENTADA
Lembre-se de verificar se hd dcidos com hidrogénios ndo ionizdvers.
a) HCIO,(aq) — H*(aq) + ClO, (aq)
b) H,PO(aq) — 2H*(aq) + HPO 2 (aq)
¢) CuOH(s) — Cu*(aq) + OH-(aqg)
d) Cu(OH),(s) - Cu?*(aq) + 20H(aq)
e) HNO,(aq) — H*(aq) + NO(aq)
f) H,S(aq) — 2H*(aq) + $*(aq)
g) H,CO.(aq) — 2H*(aq) + CO*(aq)
h) Mg(OH),(s) —» Mg?*(aq) + 20H (aq)
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Johannes Nicolaus Bronsted foi um fisico-quimico holandés, falecido em 1947,
que trabalhava com termodinamica e se tornou conhecido pela proposta feita
em 1923, concomitantemente a de T.W. Lowry, em que definia acido e base de
acordo com a tendéncia a ganhar ou perder prétons. Note que um ion H* &, na
verdade, um préton!

196 CEDERJ

ACIDOS E BASES DE BRONSTED-LOWRY

Depois de Arrhenius propor a sua teoria para a classificagdo de aci-
dos e bases, Bronsted e Lowry propuseram, em trabalhos independentes,
uma nova classificagdo dcido-base mais abrangente que a de Arrhenius,
que dependia da presenga de dgua. Segundo Bronsted e Lowry, seria
acida a substancia que transferisse um préton (H*) a outra substancia.
Nesse contexto, seria base a substincia que recebesse esse proton (H).

Como exemplo, veja a reacdo da amoénia com a dgua:

NH, + H,0 - NH," + OH

Aqui, o NH, é uma base de Bronsted-Lowry, pois recebe o préton
da H,O, que seria o 4cido de Bronsted-Lowry.
Caso analisemos a mesma equagio, porém, no sentido oposto,

dos produtos para os reagentes, teremos:

NH,* + OH - NH, + H,0

O acido seria agora o ion NH,*, e a base seria o anion OH".
Outro exemplo ¢ a reacdo entre 4cido sulfarico (H,SO,) e agua:
H,S0, + H,0 - HSO, + H,0*

Nesse exemplo, o acido sulfirico é o 4cido (doa préton) e a dgua
seria uma base (ganha préton).
No sentido oposto, terfamos o anion hidrogenossulfato (HSO*)

como base e o cation hidroxénio (H,0*) como 4cido:

HSO, + H,0* - H,50, + H,0

Fonte: http://www.dec.ufcg.edu.br/biografias/JohbNico.html



ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 3

3. Em 1923, dois cientistas propuseram, separadamente, uma nova classi-
ficacdo acido-base. O dinamarqués Bronsted e o inglés Lowry propuseram
que as reacoes entre acidos e bases envolvem a transferéncia de protons
(H*). Algumas reacoes, estranhas do ponto de vista de Arrhenius, passaram
a se tornar classificaveis como reacao acido-base:

HNO,(aq) + H,SO,(aq) — H,NO,*(aq) + HSO,(aq)

Identifique o acido e a base de Bronsted-Lowry nessa reacao.

RESPOSTA COMENTADA
Na reagdo direta, o dcido de Bronsted-Lowry é o H,SO,, que doou o
préton para o HNO,, que é a base de Bronsted-Lowry, por ter rece-
bido o préton. Na reacdo inversa, H,NO*  +HSO, ~ — HNO

3 (aq) 4 (aq) 3(aq)
+H,SO,,,, 0 dcido de Bronsted-Lowry & o H,NO,?, que doa préton
para o HSO,;, que é a base de Bronsted-Lowry.

ACIDOS E BASES DE LEWIS

No mesmo ano em que Bronsted e Lowry fizeram suas propostas,
Gilbert Lewis (0 mesmo das estruturas) propos outro método, mais abran-
gente, para classificar as substancias em 4cidos e bases. Segundo Lewis,
acido seria a espécie quimica capaz de receber um par de elétrons em uma
reagio, enquanto que base seria uma espécie quimica capaz de doar um par
de elétrons em uma reacio (esse tal Lewis tinha uma certa fixa¢ao por pares
de elétrons). Como a teoria de Lewis nao depende de um solvente especifico,
como a teoria de Arrhenius, ou de haver prétons envolvidos, como na teoria
de Bronsted-Lowry, trata-se de uma teoria mais abrangente, podendo ser
aplicada a quase todas as reagbes quimicas. Note que a classificagdo segun-
do Lewis ndo destoa daquela proposta por Arrhenius ou Bronsted. Toda

substincia classificada como 4cido ou base por Arrhenius continua sendo
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HY +

acido ou base segundo Bronsted, mas o contrario ndo € verdade. A agua,
por exemplo, ndo é nem 4cido nem base segundo Arrhenius, mas pode ser
um 4cido ou uma base segundo Bronsted, dependendo da reagdo, como nos
exemplos da se¢io “Acidos e bases de Bronsted-Lowry” . A teoria de Lewis
¢ ainda mais abrangente, contempla Arrhenius e Bronsted e vai mais além.

Um exemplo simples de reagdo acido-base de Lewis ja foi visto
nesta aula: a formacdo do ion amonio a partir da incorporagio do cdtion

H* (Figura 8.4).

H ot S
:N-H —— Hen=H _— 5 p_N=H

\ \ \

H H H

Figura 8.4: Reacdo acido-base de Lewis, onde o H* é o 4cido de Lewis por receber par de elétrons do nitrogénio
da amonia, a base de Lewis.

Esse tipo de rea¢do de Lewis, de ionizacio da amonia e de aminas
pela reacdo 4cido-base de Lewis entre o par de elétrons livres do nitroge-
nio e o ion H*, talvez seja o mais interessante deste tOpico para entender
mecanismos de formagio e desnaturacio de proteinas. E a partir de grupos
NH, e NH pendentes nas cadeias de aminoacidos da proteina que ocorre
a ionizagdo por reac¢ao acido-base de Lewis com os {ons H*.

Um resumo dos trés modelos acido-base vistos aqui esta na Tabela

8.3:

Tabela 8.3: Resumo dos modelos acido-base vistos neste moédulo

Modelo

Acido

Base

Arrhenius

aumenta [H*] na 4gua

aumenta [OH] na agua

Bronsted-Lowry

doador de prétons (ions
H*)

receptor de prétons
(ions H*)

Lewis

receptor de par de
elétrons

doador de par de
elétrons
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RELACAO DA FORCA DO ACIDO COM A ESTRUTURA

No comeco da aula, dissemos que a solubilizagio de algumas subs-
tancias em dgua tornava-a condutora de eletricidade; outras substancias,
pouco alteravam a condutividade; e outras, ainda, nao influenciavam
nesta propriedade quando dissolvidas. As primeiras foi dado o nome de
eletrolitos fortes; as segundas, o de eletrolitos fracos; e as demais foram
chamadas de nio eletrélitos.

Também adiantamos que a diferenca entre os eletrélitos fortes ou
fracos estava no grau de dissociagao da molécula em 4gua. Eletrélitos
fortes estariam totalmente dissociados, e eletrdlitos fracos estariam
parcialmente dissociados; ndo eletrélitos ndo se dissociam. Quando o
eletrolito é um acido, falamos em 4cido forte quando este se apresenta
totalmente dissociado, ou dcido fraco quando este se apresenta parcial-
mente dissociado em solu¢io aquosa.

Existem poucos acidos fortes, e os principais sdo: acidos clori-
drico (HCI), bromidrico (HBr) e iodidrico (HI), perclérico (HCIO,),
clérico (HCIO,), nitrico (HNO,), sulfarico (H,SO,) e trifluoroacético
(CF,COOH). Todos os demais sao considerados acidos fracos.

E possivel prever a porcentagem de ionizacio para os dcidos fracos
a partir da constante de ionizagio (Ka) caracteristica de cada acido fraco.
Isso sera feito em Quimica C, mas adianto que, quanto maior o Ka, mais
forte é o acido. Nos acidos fortes, Ka tende a infinito. Por enquanto,
vamos entender os fatores estruturais responsaveis pela for¢a do 4cido.
Novamente, partimos da estrutura de Lewis e das ponderacdes acerca da
eletronegatividade dos elementos e, principalmente, da atragio eletros-
tatica pelo préton (H*), para relacionar a estrutura com a propriedade.

De maneira bem simples e geral, para um acido qualquer HX, quan-
to maior a forca de atragdo entre o proton (H*) e o dnion (X°), mais fraco
serd o 4acido, pois mais dificil sera a separagio das espécies. Por outro lado,
quando a atragio eletrostitica entre o préton e o anion for fraca, o acido
serd forte, pois serd mais facil separar o préton do resto da molécula.

Tomemos como exemplo os dcidos formados pelos halogénios, HF,
HCI, HBr e HI. Observe a posi¢ao dos elementos F, Cl, Br e I na tabela peri-
Odica. Desses acidos, apenas o HF é considerado um acido fraco; todos os
outros sao acidos fortes. Qual é a grande diferenga entre o flior e os demais

elementos? Todos possuem uma carga negativa, isso é uma semelhanca.
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Porém, o fldor, por ser um elemento do segundo periodo, é menor que o
cloro (3° periodo), que é menor que o bromo (4° periodo), que é menor
que o iodo (5° periodo). Pense nos elementos como bolinhas: o flior seria
a bolinha menor; o cloro, uma bolinha um pouco maior; 0 bromo, maior
ainda, e o iodo seria a maior de todas (Figura 8.5). Se a carga é a mesma em
todos mas o tamanho é diferente, entdo, a densidade de carga serd diferente.
Densidade de carga é a relacdo entre o niimero de cargas e o volume do ion.

Todos os halogénios se apresentam como anions com uma
carga negativa, mas essa carga negativa representa maior densidade
de carga no caso do fliior, que tem menor tamanho. Quando passamos
do fldor para o cloro, a carga permanece igual, mas o cloro é maior
que o flaor, entdo, a densidade de carga serd menor, a carga negativa
estard espalhada por um volume maior, o volume do anion cloreto.
Dessa forma, na medida em que descemos na tabela periddica do
flior até o iodo, o volume do anion vai aumentando e a densidade

de carga vai diminuindo.

® N L
N A \_ U

Figura 8.5: Comparacdo aproximada dos tamanhos dos anions
halogenetos.

Quanto maior a densidade de carga, maior a atragio eletrostatica
entre o Anion e o proton, e mais fraco serd o acido, pois serd mais dificil
separar o proton do anion. Por outro lado, quanto menor a densidade
de carga, menor serd a atracdo eletrostdtica entre o anion e o préton, e
mais forte serd o 4cido, pois serd mais facil separar o préoton do dnion.

Assim, o 4cido fluoridrico é o tnico 4cido fraco desta série. Por
ser pequeno, o anion fluoreto possui maior densidade de carga, que vai
atrair o proton (H*) de maneira mais eficiente, sendo mais dificil separa-
los. Os outros anions desta série (Cl, Br e I'), por serem maiores, terdo
menor densidade de carga e atracgdo eletrostatica fraca pelo H*, sendo

mais facil separar o H* do anion.



Vejamos agora a série dos oxiacidos de cloro: perclérico, clérico,
cloroso e hipocloroso. Sabemos que o perclorico e o clorico sdo acidos
fortes, enquanto o cloroso e o hipocloroso sdo dcidos fracos. Acrescento
que o acido hipocloroso (Ka=3,0x10%) é mais fraco que o 4cido cloroso
(Ka=1,1x102). Para relacionarmos esses fatos com as estruturas das
moléculas, precisamos, antes de mais nada, das estruturas de Lewis para
as moléculas, que podem ser encontradas na Figura 8.6. Observe que

todos os atomos de cloro e de oxigénio sio tetraédricos.

O:
|

:Cl—O—H :0—Cl—O0—H :0—Cl—O—H  :0—Cl—O—H

(a) (b) (0

(d)

Figura 8.6: Estruturas de Lewis para os acidos hipocloroso (a), cloroso (b), clérico

(c) e perclorico (d).

O 4cido hipocloroso é o mais fraco desta série. Logo, devemos
supor que a atragio eletrostatica entre os dtomos de hidrogénio e oxigé-
nio neste acido seja mais forte que em todos os outros da série. Isso faz
supor uma maior densidade de carga negativa sobre o dtomo de oxigénio
ligado ao hidrogénio. Com efeito, a eletronegatividade do oxigénio (3,47)
¢ maior que a do cloro (3,16) e muito maior que a do hidrogénio (2,1).
Portanto, no 4cido hipocloroso, o oxigénio é o elemento mais eletrone-
gativo, atraindo para si densidade de carga negativa de maneira muito
eficiente, aumentando sua densidade de carga negativa, que vai atrair
fortemente o préton (H*), fazendo do HCIO um 4cido fraco.

No caso do acido cloroso, HCIO,, temos dois atomos de oxigé-
nio: um ligado ao cloro e ao hidrogénio, e outro ligado apenas ao cloro.
Ambos os dtomos de oxigénio vado atrair densidade eletronica com a
mesma eficiéncia, de modo que a densidade eletrénica disponivel na
molécula, agora, vai ser dividida entre dois dtomos de oxigénio, dimi-
nuindo a densidade eletrénica de cada um deles. Diminuindo a densidade
eletrénica, diminui a atracdo eletrostitica entre o préton e o anion clorito

(ClO,) e o acido fica mais forte, pois ¢ mais facil separar o ion H*.
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Para os acidos clorico e perclérico, temos agora trés e quatro ato-
mos de oxigénio, respectivamente. Contudo, os anions clorato (ClO,) e
perclorato (ClO,’) possuem apenas uma carga negativa, a exemplo dos
anions clorito e hipoclorito. Essa tnica carga negativa, no acido clérico,
esta dividida sobre trés 4tomos de oxigénio, e, no acido perclorico, esta
dividida entre quatro dtomos de oxigénio. Tanto em um caso como no
outro, a densidade de carga sobre os dtomos de oxigénio serd muito
pequena, resultando em fraca atracdo eletrostitica entre o anion e o

préton, que é a condi¢do para termos um 4cido forte.

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 4

4. Desenhe as estruturas de Lewis e as formas de ressonancia possiveis
para os anions hipoclorito, clorito, clorato e perclorato. Calcule as cargas
formais sobre todos os 4tomos em todos os casos.



RESPOSTA COMENTADA
As estruturas dos dnions, as formas de ressondncia e as cargas

formais séo:
o
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CONCLUSAO

Podemos concluir que sistemas distintos podem ser usados para
classificar os participantes das reagdes acido-base. O objetivo final da
classificacdo das substancias em acido ou base é prever como as subs-
tancias reagirdo entre si nas mais variadas situagdes. Nos casos das teo-
rias abordadas nesta aula, s3o entre substincias em ambientes aquosos
(Arrhenius), entre substancias que trocam o ion H* (Bronsted-Lowry) e

entre substancias que trocam pares de elétrons (Lewis).

ATIVIDADE FINAL
Atende aos Objetivos 1,2 e 4

O 4cido acético (CH,COOH), conhecido como vinagre quando diluido entre 4 a
6% em agua, € um &cido fraco. Ja o analogo acido trifluoroacético (CF,COOH) é

um acido forte. Explique essa diferenca.
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RESPOSTA COMENTADA
Como sempre, a primeira coisa a fazer é desenhar as estruturas de Lewis:

H .O: F .0
H:_Q:C_: F:E‘,‘-:C_'_
H :Q:H F :0:H
acido acético acido trifluoroacético

No caso do dcido acético, o oxigénio é o elemento mais eletronegativo que estd
presente. Desse modo, os dtomos de oxigénio vdo concentrar densidade de carga
negativa. Embora a densidade de carga seja dividida entre dois dtomos de oxigénio,
ainda assim, a densidade de carga sobre os dtomos de oxigénio serd suficiente para
garantir forte atracdo eletrostdtica pelo préton, caracteristica de um dcido fraco.
No caso do dcido trifluoroacético, temos agora trés dtomos de flior na molécula.
O fldor é um elemento mais eletronegativo que o oxigénio, de modo que vai atrair
densidade de carga negativa de maneira mais efetiva, reduzindo a densidade de
carga negativa sobre os dtomos de oxigénio, diminuindo, assim, a atracdo eletros-
tdtica pelo préton, criando um dcido forte.

RESUMO

Existem diversos sistemas de classificacdo das substancias em acidos e bases. Estu-
damos trés desses sistemas: Arrhenius, Bronsted-Lowry e Lewis.

Segundo Arrhenius, acidos sdo substancias que em solucdo aquosa liberam o ion
H*, enquanto as bases liberam hidroxilas (OH"). A classificacdo de Arrhenius soé se
aplica a solucbes aquosas.

Para Bronsted e Lowry, a classificacdo acido-base prescinde da dgua como sol-
vente; aliads, prescinde do préprio solvente, pois ndao se fala mais em liberar H*
ou OH". O importante, agora, é observar se houve transferéncia de prétons (H*)

entre as espécies que participam de uma reacdo quimica especifica. Sempre que
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for observada essa transferéncia, a espécie doadora de préton sera o acido, e a
espécie que recebeu o préton sera a base. Note que uma mesma substancia pode
ser classificada como acido em uma reacdo e como base em uma outra reagdo

qualquer. A agua, por exemplo, pode ser um acido (doador de préton) na reacao:

NH, + H,O — NH," + OH

Ou uma base (receptora de prétons), na rea¢ao:

H,50, + H,0 — HSO," + H,0"

Segundo essa classificacdo, a hidroxila (OH’) ndo caracteriza mais uma base, embo-
ra possa se comportar como uma base, receptora de prétons, como no exemplo:
NH,* + OH — NH, + H,0

Lewis propos uma classificacdo acido-base que, a exemplo de Bronsted-Lowry,
também depende do comportamento das substancias em uma reacdo quimica
especifica, porém, agora, o importante é observar o que ocorreu com os pares

de elétrons: bases doam pares de elétrons e acidos recebem pares de elétrons.

LEITURA RECOMENDADA

CHAGAS, A. P. Teorias acido-base do século XX. Quimica nova na escola, Sao Paulo,
n. 9, p. 28-30, 1999. Disponivel em: <http:/qnesc.sbq.org.br/online/qnesc09/historia.
pdf>. Acesso em: 31 ago. 2009.
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Fatores que influenciam na
acidez e basicidade de
compostos organicos

Luis Passoni

Meta da aula

Compreender como a composi¢ao quimica e a
forma estrutural das moléculas influenciam na
acidez.

Esperamos que, ao final desta aula, vocé seja
capaz de:

1. realizar célculos utilizando as defini¢des de Kw
e Ka;

2. relacionar entre si as grandezas Ka, Kb e pKa;

3. identificar como os varios fatores influenciam na
acidez dos compostos.
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INTRODUCAO

AGUA PURA

O termo “agua
pura” se refere a
dgua da qual foram
eliminados todos os
sais minerais, gases
e quaisquer outros
compostos encontra-
dos na dgua potavel.
Produzir e estocar

agua pura nao é um
procedimento trivial.

Fonte: http://www.sxc.hu/

photo/1102261
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Talvez esta seja a primeira vez que falamos em compostos organicos. Pelo
menos, é a primeira vez que nos referimos aos compostos formados por
atomos de carbono como compostos organicos.

O costume de classificar compostos de carbono como orgénicos remonta a
época em que esses compostos eram obtidos a partir de organismos vivos,
animais ou vegetais. Por exemplo, o acido formico foi obtido pela primeira
vez por destilacdo de formigas e o acido acético pela destilacdo de vinagre. O
vinagre, por sua vez, era obtido pela fermentacao acética de suco de frutas.
Somente em 1828, um composto organico, a ureia, (NH,),CO, foi sintetizada
em laboratdrio, e o produto foi demonstrado ser idéntico ao natural, obtido
pela destilacdo da urina. Contudo, a denominagdo “organico” para compostos
de carbono manteve-se, por tradicdo, e porque, de fato, todos os organismos
vivos conhecidos em nosso planeta sao baseados em compostos de carbono.
Nesta aula, vamos estudar como as ligacdes quimicas e a estrutura das molé-
culas organicas influenciam nas caracteristicas acido-base desses compostos.
Compreender a acidez e a basicidade dos compostos organicos é fundamental
para entender, por exemplo, sua reatividade.

Vamos comecar discutindo a forca dos acidos, para embasar nossa discussao.

MEDINDO A FORCA DOS ACIDOS

Quando realizamos uma medi¢do qualquer, sempre estamos fazen-
do uma comparacdo contra um padrio. O metro, por exemplo, é uma
barrinha de metal guardada em um museu da Franca. Com a acidez e a
basicidade nao é diferente. Estabelecemos como padrdao a AGUA PURA.

A 4gua, H,O, ¢é considerada neutra. Nem acida nem bdsica.
Ou melhor, é considerada anfétera, pois pode tanto assumir cardter
dcido como bdsico. A dgua apresenta um comportamento chamado
de equilibrio de autoionizag¢do, que poderia ser descrito pela equagio:
H,0 5 H, + OH .

Porém, a espécie H* ndo existe isolada em solu¢io aquosa, mas é
encontrada ligada a uma molécula de 4dgua, sob a forma do ion hidro-
nio (H,0"). Portanto, o equilibrio de auto ioniza¢do da agua ¢ melhor
descrito pela Equagido 1.

Equagio 1: HO+ HO S H3O*(aq) + OH'(aq)

O indice subscrito (aq) indica que as espécies encontram-se em

solucdo aquosa. As setas indicam que tanto acontece de duas moléculas



de dgua reagirem para formar as espécies H,O* e OH, quanto de essas
espécies reagirem para formar duas moléculas de dgua.

Dizemos que as reagdes no sentido direto (H,O0 + H,0 — H,O*
+OH ) einverso (H,O*  +OH —H,0+H,O)estioem equilibrio
quando as velocidades das duas reacdes sdo idénticas, de modo que as
concentragdes das espécies H,O* e OH" permanecem constantes.

O equilibrio estabelecido é dindmico, uma vez que as duas reagoes
ocorrem a todo instante. Como as concentragdes de H,O* e de OH" per-
manecem constantes, podemos escrever uma equag¢io para a constante
de equilibrio da autoioniza¢do da 4gua:

Kw = [H,O*][OH] =1 x 10, a 25°C.

Essa expressao € lida da seguinte forma:

“A constante de autoionizagdo da dgua (K ) € igual ao produto
da concentragdo do ion hidronio multiplicado pela concentragdo do
ion hidréxido ([H,O*][OH]) que, por sua vez, ¢ igual a um vezes dez
elevado a menos quatorze (1 x 10'%), quando a temperatura for 25°C.”

Nessa equacao, o termo [H,0*] indica a concentragao da espécie
H,O", e o termo [OH] indica a concentragao da espécie OH". Para a
dgua pura a 25°C, [H,0*] = [OH] = 1 x 107 mol/L.

Note que, em outras temperaturas, mesmo para a agua pura, as
concentragdes das espécies H,O* e OH', embora permanecam iguais entre
si, terdo valor diferente de 1 x 107. E 0 K, por consequencia, terd valor
diferente de 1 x 10'%. Na dgua de torneira, rios, fontes, lagos e do mar,
a presenca de ions e outras espécies altera as concentragdes de H,O* e
OH. Porém, quando uma espécie aumenta, a outra diminui, de modo
que, a 25°C, a constante de ionizagdo da dgua ¢ K = [H,O*][OH] =1

x 104 sempre.
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ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 1

1. Em um litro de agua pura a 25°C, adicionou-se 9,11 x 10* g de acido
cloridrico (HCI). Quais as concentracdes das espécies H* e OH- antes e apos
a adicao do acido cloridrico?

RESPOSTA COMENTADA
Antes da adicdo de dcido cloridrico, € trivial, para a dgua pura a
25°C, as concentracées de hidrénio e hidréxido séo iguais a 1 x 107
mol/L ([H,0*] = [OH] = 1 x 107 mol/L).
O dcido cloridrico é um dcido forte. Portanto, estard completamente
dissociado em dgua (ver Aula 7). A equacdo de dissociacdo em
dgua do dcido cloridrico poderia ser escrita como: HCl — H*(aq)
+ Clf(aq). Mas como a espécie H* ndo existe em solugdo aquosa, é
mais correto escrever a equacdo de ionizacdo do HCl como sendo:
HCl + H,0 — HO" . + Cf.,
De qualquer forma, a equagdo balanceada indica que, para cada
mol de dcido cloridrico dissolvido em dgua, é gerado um mol de
H,O*. S6 precisamos saber quantos mols de HCl foram adicionados
ao litro de dgua pura.
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Na tabela periddica, encontramos as massas atémicas do hidrogénio
e do cloro, e com elas calculamos a massa molecular do HCl, que é
36,46 g/mol. Montando uma regrinha de trés, calculamos quantos
moles de HCl existem nas 9,11 x 10 g de HCl adicionadas & dgua:
36,469 - Imol de HC/

9,11x10%g - xmol de HCl

x=250x 10° mol de HCI

Descobrimos que adicionamos 2,50 x 10° mols de HCl em 1 litro
de dgua, o que equivale a adicionar 2,50 x 10* mols de H,O* em 1
L de dgua. Lembrando que a dgua pura jé continha 1 x 107 mol/L
de H,0", chegamos a conclusdo que a concentracdo de H,0*, apds
a adicéo do HCJ, serd [H,0*] = 2,51 x 10 mol/L.

Para encontrar a concentracdo de ions hidréxido apds a adicdo do
HCl, devemos lembrar que K, = [H,O*][OH] = 1 x 107, sempre
que tivermos dgua a 25°C. Substituindo o valor de [H,O*] por 2,51
x 10° mol/L, temos que:

[H,0*][OH] = 1 x107*

251x10° [OH]=1x 10"

[OH]=1x 10" /2,51 x 10°

[OH] = 3,98 x 10-° mol/L.

Outro aspecto muito curioso da autoionizagio da dgua é que, na

reacdo direta H,O + H,O - H,0* '+ OH_, uma molécula de dgua

)
atua como 4cido e a outra molécula como base. Uma molécula de dgua
doou um proéton para a outra, pela definicao de acido e base de Bronsted-
Lowry ou um atomo de hidrogénio de uma molécula de dgua recebeu
um par de elétrons do 4tomo de oxigénio da outra molécula, segundo a
definicdo acido-base de Lewis. Para a reagdo inversa HO*  + OH"
— H,0 + H,0, esta claro que a espécie H,O* é um acido e que o OH é
uma base. Chamamos a espécie H,O* de acido conjugado da molécula de
agua que funcionou como base na reagio direta, e chamamos a espécie
OH: de base conjugada da molécula de 4gua que funcionou como 4cido
na reagio direta.

Na Figura 9.1 reescrevemos a equagio para essa reagio, eviden-

ciando os pares de elétrons e as espécies acido-base conjugado e base-

acido conjugado.
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[ __ |
. Ao ]
H/O\ + 4,9 = Ho

base acido acido conjugado base conjugada

Figura 9.1: Espécies acidas e basicas na autoioniza¢do da agua.

+ OH-(aq)

+(acn

Para um 4cido qualquer HA, também podemos escrever um equi-
librio de ionizagdo em dgua, mostrado na Equacdo 2. Note que, neste
caso, a agua vai atuar como base, e o H,O* sera seu acido conjugado.

O HA é o 4cido, e a espécie A, sua base conjugada.

H,O + HA(aq)T—'HSO*(ﬂq) + A

(aq)

Equacio 2

No caso da Equagdo 2, também podemos escrever uma expressiao
matemadtica para a constante de equilibrio. Por tratar-se de um 4cido,
chamamos esta constante de K, de modo a ficar claro para todos os
quimicos que se trata da constante de ioniza¢do de um 4cido. No caso
hipotético da Equagio 2, terfamos a expressio da constante de ionizagdo
como sendo K = ([H,O*][A])/[HA]. Quanto mais forte o acido, mais
o equilibrio da reagdo representada na Equagido 2 desloca-se para a
direita. Com isso, aumenta o valor de [H,O*] e de [A] e diminui o valor
de [HA], de modo que o valor de K_ se eleva quando ha o aumento da
for¢a de um 4cido.

Normalmente, o valor de K_ é dado em poténcia de 10. Na Tabela

9.1, sdo apresentados os valores de K para alguns acidos organicos.

Tabela 9.1: Valor de Ka para algumas substancias

acido Ka acido Ka
Acético 1,8x 10° Cianidrico (HCN) 4,9 x 107
(CH,COOH)
Formico (COOH) 1,8x 10* Fenol (CGHSOH) 1,3x 1071
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ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 1

2. Em um bal3o volumétrico de 1 L, adicionou-se 1 mol de acido acético
e completou-se o volume para 1 L com agua destilada. Em outro baldo
volumétrico, adicionou-se 1 mol de acido férmico e completou-se o volume
para 1 L com agua destilada. Qual a concentracdo de H,O* em cada caso?
Qual dos dois 4cidos é mais forte? Organize os acidos da Tabela 9.1 em

ordem crescente de forca acida.

RESPOSTA COMENTADA
O enunciado do problema omitiu a temperatura da solugdo. Sempre
que ndo for especificada, consideramos a temperatura T = 25°C.
Para o dcido acético, podemos escrever a seguinte equag¢do de
ionizacéo em dgua:
CH,COOH + H,0 2 H,0"+ CH,C00 (1)
De modo que K = [H.O*J[CH,COO] /[CH,COOH] )
Da Tabela 9.1 sabemos que, para o dcido acético, K, = 1,8 x 10?,
substituindo o valor do Ka na Equacdo 2 temos que:
1,8 x 10° = [H,0%][CH,COO] / [CH,COOH] (3)
Da Equagéo 1 aprendemos que para cada mol de dcido acético
que se ioniza, é gerado um mol de hidrénio (H,0%) e um mol de
acetato (CH,COQ)). Portanto, as quantidades de hidrénio e acetato
sdo iguais. Entdo, [H,0%] = [CH,COO] e a Equacdo 3 pode ser
reescrita como:
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1,8 x 10° = [H,0*][H,0*] / [CH,COOH] ou 1,8x 10° = [H,0] /
[CH,COOH] (4)

Ainda da Equacdo 1 percebemos que, para cada mol de hidrénio
gerado, um mol de dcido acético é consumido. Se, no principio,
tinhamos 1 mol de dcido acético em um litro de dgua ([CH,COOH]
= 1 mol/L) , no equilibrio teremos 1 mol menos a quantidade que
foi ionizada.

Digamos que uma quantidade X de dcido acético tenha sido ionizada.
A concentracdo restante de dcido acético na solucéo serd [CH ,COOH]
= 1-Xmol/L. E a concentracdo de hidrénio que surgiu serd [H,0%] =
X mol/L. Substituindo esses valores na Equagdo 4 temos:
1,8x10°=(X)?/(1-X) ou X*-1,8x10°X+ 1,8x10°=0 (5)
A Equagdo 5 é uma cldssica equagdo do segundo grau. Resolvendo-
-a, temos dois valores possiveis para X. Porém, uma vez que uma
concentracdo negativa ndo faz sentido, ficamos com o valor X =
0,0042.

Lembramos que a dgua jd tinha 1 x 107 mol/L de hidrénio. Mas esse
valor é desprezivel quando comparado com 0,0042. Portanto, numa
solucdo 1 mol/L de dcido acético, a 25°C, a [H,0"] = 0,0042 mol/L
Para o dcido fdrmico, fazemos as mesmas contas. Mas agora K, =
1,8x 10% e a [H,0"] = 0,013 mol/L.

Concluimos que 1 mol de dcido acético em 1 litro de dgua gera
0,0042 mol de hidrénio,; enquanto que 1 mol de dcido férmico em
I litro de dgua gera 0,013 mol de hidrénio. Portanto, o dcido formico
é mais forte que o dcido acético.

Da resposta anterior, percebemos que quanto maior o K, mais forte
€ o dcido. Portanto, ordenar os dcidos da Tabela 9.1 em ordem
crescente de forca dcida é o mesmo que ordend-los em ordem
crescente de Ka:

Fenol (C.H,OH) < Cianidrico (HCN) < Acético (CH,COOH) < Fér-
mico (COOH).

Para toda e qualquer reacdo quimica podemos escrever uma constante de
equilibrio K, obtida pela multiplicagdo das concentra¢des dos produtos,
dividida pela multiplicacdo das concentra¢des dos reagentes. Essa relagdo
sera valida quando as reacdes direta e inversa estiverem em equilibrio,
ou seja, com a mesma velocidade, de modo que as concentracées dos
reagentes e dos produtos permanecam constante. As expressdées com-
pletas para a constante de equilibrio nas Equagdes 1 e 2 seriam entdo:



__[H;0'][OH] e [H,0*][A]

[H,0][H,0] [H,0][HA]
Porém, em ambos os casos, a agua é o solvente. Portanto, admite-se
que a concentra¢do da agua seja muito maior que a das outras espécies
envolvidas. Justamente por ser muito maior, permanece praticamente
constante, independente da reacdo, de modo que o valor de [H,0] é

incorporado ao valor da prépria constante:
[H,0] [H,0IK = [H,0*][OH] e [H,OIK = [H,0*][A]/[HA]

__[H,0[A]

= [H,0*][OH
Kw= [H;0][OH] e K, A

Para nio ter que trabalhar com poténcia de 10, o pessoal inventou
uma outra grandeza, o pK , definido como pK_ = - log K . Nessa nova
escala, a situacdo se inverte: quanto mais forte o dcido, menor o pK..
Para o acido acético, pK, = 4,76. A importancia maior da escala de pK_
é poder comparar as forcas 4cidas relativas, mesmo entre substancias
normalmente classificadas como bases. Isso é importante, pois uma subs-
tancia normalmente tida como um 4cido pode reagir como uma base,
quando em presenga de um acido ainda mais forte que ela.

Para usar a escala de pK_ na comparagao da forga acida entre duas
bases, usamos um pequeno truque. Veja o caso de uma base qualquer B

que reaja com a dgua segundo a equagdo B(aq +H,O 2 BH*WI) + OH’(aq

)
(Eq.3). Podemos escrever uma expressio pal)ra a constante de equilibrio,
que nesse caso seria chamada de K,, de modo que K, = ([BH*][[OH])/
[B]. Acontece que BH* é o acido conjugado da base B, de modo que
podemos escrever uma reacdo de ioniza¢do para esse acido, que seria:
BH*W +HO 2 H3O+(aq) + B(aq) (Eq.4). Para esse acido, a expressdo
da constante de equilibrio seria Ka = ([H,O*][B])/[BH*]. Multiplicando

o K, dessa base pelo K_do seu dcido conjugado, temos:

_ [H,0°][B] [BH][OH]
L [BH*] (B]

= [H,0*][OH] = K,,
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Portanto, para um par base-icido conjugado, ou dcido-base con-
jugada, K K, =K, ou K =K /K, quanto maior o valor de K, menor o
valor de K do acido conjugado. Em outras palavras, quanto mais forte
a base, mais fraco o 4cido conjugado e vice-versa. Assim, acidez e basici-
dade sio como duas faces da mesma moeda: no caso de uma substancia
que se comporte como base, utilizamos o valor do pK, do seu acido

conjugado na comparagdo da forca 4acida relativa pela escala de pK..

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 2

3. A amoénia, NH,, é um gas. Quando dissolvido em agua, esse gas reage
para formar o hidréxido de amoénio. Para uma solu¢do aquosa de amonia
em equilibrio, foram determinadas as seguintes concentracées: NH, = 0,1
mol/L; NH,* = 1,32 x 10° mol/L e OH = 1,32 x 10 mol/L. Qual o pK,
para a amonia?

RESPOSTA COMENTADA
O primeiro passo € escrever a equacdo que representa essa reacdo:

— + -

NH;op +H,0 & NHF .+ OH )

Note a semelhanca dessa equagdo com a Equagdo 2. Como a
amaénia é uma base, os dados do problema nos permitem calcular

o K, para a aménia:

__INH,"J[OH]
2 [NH,]
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Assim, substituindo os valores fornecidos temos:
[0,00132][0,00132]
[0,1]

Logo, K, = 1,8 x 10°. Como K, = K /K, , entdo, para a aménia,

b:

temos que:
K =1x10"/18x10% logo, K, =555x10"° e pK =-logk =9,2.

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 2

4. Em uma tabela, um aluno encontrou os seguintes valores para as cons-
tantes de ionizacdo em agua dos compostos:

acido perclérico (HCIO,) K =1 x 10"

acido cianidrico (HCN) K,=49x 10"
acido acético (CH,COOH) K =1,8x10°
hidrazina (NH,NH,) K,=17x10°
metilamina (CH,NH,) K,=45x10*
trimetilamina ((CH,),N) K, =6,3x 10"

Ordene os compostos em ordem decrescente de acidez e escreva a equacdo
de ionizacdo em agua para cada um deles.
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RESPOSTA COMENTADA
Para colocarmos na ordem decrescente de acidez, vamos utilizar o
pKa dos compostos. Note que, para hidrazina, metilamina e trimeti-
lamina, foi fornecido o valor de K,; Precisamos converté-lo para K do
dcido conjugado, sequndo K. =K /K,. Para encontrar o pK, fazemos
pK_ =-logK . Quanto menor o pK, maior a acidez. Portanto, a ordem
decrescente de acidez (do mais dcido para o menos dcido) seria:
HCIO, pK,=-10; CH,COOH pK,= 4,75; NH,NH, pK, = 8,23; HCN
pK =9,31; (CH,),N pk, = 9,81, CH,NH, pKk = 10,66.
Em dgua, teriamos as reagoes:
HCIO,,, +H,0 2 H,0% +Clo,
CH,COOH,,, + H,O0 & H,0* . + CH,COOH
HCN ) + H,0 & H.O% + CN )
NHNH, . +H,0 2 OH . +NHNH" .
(CH) N, +H,O 2 OH . + (CH)NH"
CH,NH,, + H,O0 2 OH . + CH,NH,*

2(aq) 3 (aq)

(aq)

(aq)

FATORES QUE INFLUENCIAM A ACIDEZ E A BASICIDADE DE
COMPOSTOS ORGANICOS

Solvente

Finalmente, vamos comegar a discutir os fatores que influenciam
a acidez das substancias. Iniciaremos pelo solvente.

Até 0 momento, as discussdes se referiam a d4gua como solvente.
De fato, a dgua é o solvente mais comum em um laboratério, e pratica-
mente o Unico na natureza. Mas outros sistemas de solvente podem ser
usados. Depois da 4gua, outros solventes comuns em laboratério sdo o
metanol, etanol, piridina, hexano e acetona, entre outros. Independente
do solvente, a acidez pode ser entendida da mesma forma: geracio de
ions H* em solucdo; transferéncia de fons H* para outra substancia; ou
recepcdo de par de elétrons, dependendo da defini¢io.

A diferenca, agora, é que o solvente vai exercer uma atragio sobre
os prétons diferente daquela exercida pela dgua, de modo que a forga
do 4cido, entendida como a capacidade de se ionizar em solucgdo, vai
ser alterada. De modo geral, um solvente mais 4dcido que a 4gua, como

o metanol, vai diminuir a for¢a dos 4cidos.



Um solvente mais basico, como a piridina, vai aumentar a forga
dos 4cidos. Esse efeito é facil de entender. Considere que o acido, ao se
ionizar, gera um préton, H*, e um anion, digamos A". Um solvente mais
béasico que a dgua terd maior atrag¢io pelo proton, facilitando a ioniza-
¢ao do acido. Por outro lado, um solvente mais dcido que a dgua vai
apresentar a tendéncia de ele proprio liberar protons, competindo com
a substancia dissolvida pelos sitios que poderiam absorver esse préoton,
dificultando a ionizagio acida daquela substincia.

A polaridade do solvente também vai influenciar a forca do dcido
dissolvido. Solventes apolares, como o hexano, tendem a diminuir a for¢a
dos 4cidos. Mais uma vez, o fendmeno principal € a afinidade do préton
liberado pelo dcido com o solvente. fons carregados, tanto positiva como

negativamente, interagem melhor com solventes polares.

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 3

. 5. Dentre os pares de solventes listados a seguir, indique aquele no qual

um &cido qualquer HA sera mais acido. Justifique a escolha:

a) agua e etanol; b) dgua e piridina; c) metanol e hexano.

RESPOSTA COMENTADA

a) Agua, pois é mais polar que o etanol.
b) Piridina, pois é mais bdsica que a dgua.
¢) Metanol é mais polar que o hexano.
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Ressonancia

Ressonancia é um termo que vocé ja conhece. Vimos isso quando
estudamos as estruturas de Lewis. Trata-se de pequenas modificagdes
nas ligaghes que ndo alteram a estrutura e a identidade da molécula. No
caso, serd favorecida a forma da molécula, ionizada ou nio, que apre-
sente estabiliza¢ao por ressonancia. O efeito da ressonancia fica evidente
quando comparamos a acidez de alcoois e de dcidos carboxilicos, como
etanol e dcido acético, por exemplo. O pK_ do etanol é 16, enquanto o
pK, do 4cido acético € 4,75. A equagdo para a reagdo de ionizagio do

etanol, omitido o solvente, seria:

H,C-CH,-O-H 2 H,C-CH,-O" + H*

Nio é observada nenhuma estrutura de ressonincia, nem para a
forma ionizada, a direita, nem para a forma nio ionizada, a esquerda.
Desse modo, o equilibrio de ioniza¢do do etanol ndo é influenciado nem
positiva nem negativamente pelo efeito de ressonancia. Ja para o 4cido

acético, temos a seguinte equagio para a ionizagio, omitindo o solvente:

0 Pe
Y . v .
H;C-C < H)¢-C_ +H
O-H O
o
H;C-C
N

O anion acetato, H,CCOOr, formado na ionizag¢ao do 4cido acé-
tico possui duas formas de ressonancia, as quais estabilizam esse anion,
contribuindo para deslocar o equilibrio para a direita.

No caso das aminas, por exemplo, aminas com cadeias carbonicas
lineares, que ndo possuem estruturas de ressonancia, como a metilamina
(CH,NH,) ou etilamina (CH,CH,NH,), possuem pK ~ 10, tipico de
bases, enquanto a anilina possui pK = 4,63, mais préximo ao pK_ de

acidos.



A anilina, a metilamina e a etilamina atuam como base em pre-
senca de agua. Os valores de pK_ citados referem-se aos acidos conju-
gados metilamoénio (CH,NH,*), etilamo6nio (CH,CH,NH.*) e anilinio,
respectivamente.

Para os cations metilaménio e etilam6nio ndao h4 estruturas de
ressonancia, nem para a forma iénica, CH,NH,* e CH,CH,NH,*, nem
para a forma nao ionizada CH,NH, e CH,CH,NH.,. Ja para o anilinio,
existem quatro formas de ressonancia que estabilizam a forma anilina.

A equacdo da reagdo de liberagido do préton pelo anilinio seria:

H
H I+ H H... H
\T/ \T/
H\C/C%C/H H\ ¢C\C/H
[l [ P [ [ + H*
N T e
| |
H H
anilinio anilina
E as estruturas de ressonincia da anilina seriam:
H\../H H. +H H. +H H\ .|./H
Tl\l N
[ [l [
A N N LI L NPY. R R
[ | <+—> [ | +—» || || +—» | [
N T L S TR TN A H” ¢ OH
| | | [
H H H H
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ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 3

‘ 6.0 pK_ daaménia (NH,) € 9,2, enquanto o pK, da guanidina ((H,N),C=NH)
‘ é 13,4. Explique a diferenca.

|

RESPOSTA COMENTADA
As reagdes de ionizacdo em dgua dos compostos sdo:
NH,,, + H,O0 S NH}f . + OH,
(HN),C=NH,, + H,0 5 (HN),C=NH, . + OH
Ambas sdo bases. Portanto, o valor de pK_ se refere aos dcidos
conjugados NH,* e (H,N),C=NH.*. Quanto menor o valor de
pK, mais dcida é a espécie. Portanto, o NH,* é mais dcido que o
(H,N),CG=NH.*. Ou seja, o aménio doa o prdton com mais facilidade
que a guanidina.
As estruturas de Lewis dos compostos deixam claro que
(H,N),C=NH.* possui trés formas de ressondncia que ajudam a
estabilizar a molécula. Enquanto o aménio ndo possui nenhuma
forma de ressondncia. A estrutura de Lewis para o fon aménio pode
ser encontrada na Aula 3.

+
H,N HN HN
TN —=fiH, «>»  C—NH, «» _ C—NH,
H,N” H,N" H,N 7

222 CEDERJ



Hibridizacao de orbitais

A formacio de ligacoes duplas ou triplas pode alterar a acidez
dos compostos. Pares de elétrons presentes em 4dtomos de oxigénio
ou nitrogénio que participam de ligacdes duplas ou triplas tornam-se
menos disponiveis para atrair protons, aumentando a acidez segundo
a defini¢dao de Lewis. Isso faz com que dtomos de oxigénio em cetonas
sejam mais acidos que em éteres. Bem como ajuda a explicar a acidez
de 4cidos carboxilicos.

Esse efeito também é notado em aminas. Observe o caso da série
trimetilamina, piridina e acetonitrila. Os orbitais do nitrogénio na tri-
metilamina possuem hibridizagao sp* e pK = 9,8. No caso da piridina, a
hibridizagdo é sp?, e o pK_ = 5,2. Para a acetonitrila, a hibridiza¢ao dos
orbitais do nitrogénio ¢ sp, e o pK <0, indicando forte acidez.

Note que, conforme aumenta a caracteristica 's' no orbital hibri-
do, mais 4cido é o composto. A explicagdo para esse fendmeno é que
os elétrons dos orbitais s seriam mais fortemente atraidos pelo nticleo
do dtomo que os elétrons dos orbitais p. Quando ocorre a hibridizacio,
o orbital hibrido resultante carrega as caracteristicas dos orbitais que
o formaram, que se manifestam no novo orbital hibrido. No caso do
orbital sp?, estamos combinando um orbital s com trés orbitais p. E
como se o orbital hibrido resultante tivesse 75% de cardter p e 25% de
carater s. No caso do orbital sp, estamos combinando um orbital s com
um orbital p, de modo que o orbital sp possui 50% de cariter s e 50%
de cardter p. Esse aumento no carater s quando se vai do orbital sp® ao
orbital sp, passando pelo orbital sp?, é que seria responsavel pela maior

atrag¢do do nucleo do 4tomo pelos elétrons, tornando-os indisponiveis.

H\C//N N H
[ Il
(CH3);N: H/Cc:(l: T CH,C=N:
H
trimetilamina piridina acetonetrila
sp? pK,=9,8 sp? pK,= 5,2 sp pK, <0
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H\ //o
H—/C—C\

acido acético

Efeito indutivo

Ja discutimos brevemente esse efeito na Aula 8. Voltamos agora
com mais um pouco. Trata-se da capacidade de alguns elementos, nota-
damente os elementos F; Cl; Br; I; N e O, de retirar densidade eletronica
da molécula, atraindo-a para si. Na maioria das vezes, esse efeito indutivo
aumenta a for¢a do 4cido, elevando o K_ e diminuindo o pK . O princi-
pal motivo pelo qual esses elementos diminuem a densidade eletronica
disponivel na molécula é sua eletronegatividade. Logo, é de se esperar
que, quanto maior a eletronegatividade do elemento, maior sera o efeito
indutivo. Isso fica evidente quando comparamos a série de 4cidos acéti-

co, iodoacético, cloroacético e fluoroacético, mostrados na Figura 9.2.

H{ .0 H{ P H .0
I—/C—C\ CI—/C—C\ F—/C—C\
H o-H O-H O-H
iodoacético cloroacético fluoroacético

Figura 9.2: Estrutura dos acidos acético e seus analogos.
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O pK, do 4cido acético ¢ 4,8. A substituicdo de um atomo de
hidrogénio por iodo reduz o pK_ para 3,9. Se o dtomo de hidrogénio for
substituido por cloro, o pK_ ¢ reduzido para 2,8, e o pK_ para o acido
fluoroacético é de 2,7. A acidez do 4cido acético aumenta progressiva-
mente quando um atomo de hidrogénio € substituido por um atomo de
iodo, cloro ou flior, nessa ordem.

A relagio da forga do dcido com a eletronegatividade do substi-
tuinte fica clara quando comparamos as eletronegatividades dos elemen-
tos em questdo. A eletronegatividade do hidrogénio é 2,1, a do iodo é
2,66, a do cloro é 3,16 e a do fluor é 4,00.

Quanto maior a eletronegatividade do elemento que substitui o hidro-
génio em um &cido orgénico, maior a acidez e menor o pK_.



Além da eletronegatividade do elemento, o nimero de dtomos
também influenciard na acidez do composto. Se, para o 4cido acético,
CH,COOH, o pK_=4,8 e para o acido cloroacético, CICH,COOH, pK =
2,8, no caso do 4cido dicloroacético, CI, CHCOOH, pK = 1,3, e para
o acido tricloroacético, CL,CCOOH, pK = 0,9. E evidente 0 aumento
da acidez com o0 aumento no niimero de dtomos de cloro na molécula.

Outro fator importante a ser considerado € a posicdo do elemento
retirador de elétrons na estrutura da molécula. Como, por exemplo, pode-
mos observar a série do dcido butanoico e seus andlogos, 2-cloro-buta-

noico, 3-cloro-butanoico e 4-cloro-butanoico, mostrados na Figura 9.3.

//O CII //0 C|| //0
CH3—CH,—CH-C CH,—CH,—C-C CH,~C—CH,—C
— | ~ | s
O-H O-H
H H
acido butanoico 2-cloro-butanoico 3-cloro-butanoico

Figura 9.3: Acido butanoico e seus analogos.

O pK observado para o 4cido butanoico é 4,8. Para o 4cido 2-cloro-
butanoico, observamos pK = 3,8. No caso do 4cido 3-cloro-butanoico,
pK = 4,1. E para o acido 4-cloro-butanoico, pK = 4,5.

Note que, em qualquer caso, a presenca do dtomo de cloro em
substitui¢io a um hidrogénio aumenta a acidez do composto. Porém, esse
efeito serd tanto mais pronunciado quando mais préximo do hidrogénio
ionizavel estiver o 4tomo de cloro. Quando o dtomo de cloro se encontra
no carbono vizinho a carbonila, o efeito de inducio é miximo, e a acidez
aumenta consideravelmente. A medida que deslocamos o 4tomo de cloro
para posi¢des mais distantes da carbonila, sua capacidade de retirar densi-
dade eletronica desse grupo funcional vai reduzindo, diminuindo também

a acidez do composto.

CONCLUSAO

Acidez e basicidade sao dois conceitos intimamente ligados.
Nenhum composto é absolutamente acido ou basico; as substincias pos-

suem acidez ou basicidade relativa umas as outras. O aparente carater

2
Cl-CH,—CH ,—CH Z—C\
O-H

4-cloro-butanoico
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absoluto que a definicio de 4cido e base sugere deriva do fato de que
classificamos os compostos segundo seu comportamento frente a dgua.
Porém, mesmo em 4agua, podemos criar uma escala de acidez, dada pelo
K, ou pK , que nada mais é do que o reconhecimento da relatividade do
conceito de acidez: um 4cido s6 € acido frente a substincias com valor de
K, menor (ou pK_ maior) que ele préprio.

Todo 4cido possui uma base conjugada e vice-versa, de modo que
quanto mais forte o dcido, mais fraca serd a base conjugada, ou, quanto
mais forte a base, mais fraco o dcido conjugado. Surge dai a possibilidade
de comparar na mesma escala (de K, ou pK ) compostos que possuem
comportamento diferenciado em dgua. Um composto normalmente refe-
rido como base possui um 4cido conjugado, e, para esse acido, definimos

um valor de K .

ATIVIDADE FINAL

Atende aos Objetivos 1,2 e 3

A seguir, apresentamos algumas equacdes para rea¢des de transferéncia de

prétons. Decida se as setas de reacdo devem apontar prioritariamente para a

direita ou esquerda, indicando os pares acido-base conjugados.

a) H,50, + CN- — HSO, + HCN

b) NH,* + NH,NH, — NH, + NH,NH*

) F,CCOO" + H,CCOOH — F,CCOOH + H,CCOO

RESPOSTA COMENTADA

Para decidir sobre as diregdes preferenciais para as reacbes, devemos comparar o

K ou o pK_ das espécies envolvidas. Os valores de K ou pK, para as espécies estdo

dados em diversos pontos deste texto, ou em aulas anteriores desta disciplina. Quem

tiver maior valor de K, ou menor valor de pK_, serd mais dcido, ou seja, terd maior

tendéncia a doar préton.

a) H,S0, + CN- — HSO, + HCN
b) NH,* + NHNH, < NH,+ NHNH.*
¢) F,CCOO" + H,CCOOH « F,CCOOH + H,CCOO
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Equacao Acido Base conjugada Base Acido conjugado

a H,S0, HSO, CN HCN

b NH,NH NH,NH, NH., NH *

c F.CCOOH F.CCOO H.CCOO H.CCOOH
RESUMO

Quando uma reagao atinge o equilibrio, as concentracdes das espécies (reagentes
e produtos) ndo sao mais alteradas com o tempo. Nessas condicdes, definimos a
constante de equilibrio para uma reacdo como sendo o resultado da multiplica-
¢do das concentragdes dos produtos (espécies formadas na reacdo) dividido pelo
resultado da multiplicacdo das concentracdes dos reagentes.

Para a reacdo de ionizacdo de um acido em dgua, chamamos a constante de equi-
librio de K_. Quanto maior o K, mais forte sera o acido. Para a agua, a constante
de equilibrio para a reacdo de autoionizacdo é chamada de K . Quando temos
uma base, chamamos de K, a sua constante de equilibrio de ionizagdo em agua.
Sempre que temos uma reac¢do acido-base, um reagente classificado como acido
dé origem a um produto classificado como base conjugada daquele acido. Por
outro lado, um reagente classificado com base da origem a um produto classificado
como acido conjugado daquela base. Uma rea¢do de ionizacdo em dgua pode ser
entendida como uma reag¢do acido-base.

O K, e o K, de um par acido-base conjugados se relacionam pela expressao: K =
K_K,. Dessa forma, podemos converter o valor de K, de uma base no valor de K,
para seu acido conjugado, de modo a podermos comparar substancias de com-
portamentos diferentes, usando uma mesma escala.

O pK, é definido como pK_ = - log K, de modo que quanto menor o pK_, mais
forte serd o acido.

Ao relacionarmos as substancias em uma escala de K, ou pK_, podemos prever
como ocorrerdo as reagoes acido-base entre elas: substancias mais acidas tenderao
a doar prétons para as substancias menos acidas. Uma parte muito significativa
das reacdes que ocorrem, seja no laboratério ou no nosso dia a dia, é do tipo

acido-base.
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Energia, trabalho e calor

Luis Passoni

Meta da aula

Apresentar conceitos fundamentais, como ener-
gia, trabalho e calor, visando discutir as transfor-
macdes da energia.

Esperamos que, ao final desta aula, vocé seja
capaz de:

1. calcular a energia cinética de um objeto;
. calcular a energia potencial de um sistema;
. aplicar o principio da conservagao de energia;

2
3
4. calcular o trabalho envolvido num processo;
5. calcular o calor envolvido num processo;

6

. calcular a variacdo de energia interna de um
sistema.
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Nao pense que mudamos de assunto. Continuamos a estudar como os fend-
menos macroscopicos podem ser interpretados segundo as teorias e modelos
de estrutura atémica e ligacao quimica. Desta vez, vamos enfocar o conceito
de energia — palavra da moda e centro das atencées no desenvolvimento de
processos sustentdveis — e a transformacao da energia em trabalho e/ou calor.
Entender o que é energia, como armazena-la e como transforma-
la em trabalho ou calor foi fundamental para o desenvolvimento da sociedade.
A descoberta do fogo, tendo a lenha como fonte de energia, foi o primeiro
grande salto tecnoldgico da humanidade, e permitiu ao homem ampliar sua
dieta, incluindo em sua alimentacédo graos cozidos, além de aumentar o tempo
de conservacgdo dos alimentos e a seguranca do bando, com fogueiras para
afugentar os predadores.

Em seguida, o homem deixou de ser cacador-coletor e passou a praticar a

agricultura, utilizando a energia solar, por meio da fotossintese, para produzir

alimentos.

v

Fonte: http://www.sxc.hu/photo/776849

Josep Altarriba



Michaela Kobyakov

Fonte: http://www.sxc.hu/photo/1307758

Com o decorrer dos anos, o homem cada vez mais domina a tecnologia de
conversao de energia, fazendo uso de combustiveis fosseis e biocombustiveis,
usinas hidroelétricas, e, finalmente, usinas nucleares, obtendo energia nuclear
por meio da fissdo do nucleo do 4tomo de uranio 237 (337U).

Atualmente, a consciéncia de que os recursos do planeta sao finitos, bem
como do impacto negativo da poluicdo na qualidade de vida das pessoas, tem
levado ao desenvolvimento de fontes alternativas para obtencdo de energia
limpa e renovavel. Exemplos dessa energia sdo os biocombustiveis, a energia
eolica, células a combustivel, células fotovoltaicas e, a mais desafiadora de
todas, fusdo nuclear, que promete criar um pequeno sol artificial.
Chamamos de termodinamica o estudo das transformacdes da energia. A
termodinamica é irma da revolucao industrial e constitui o arcabouco tedrico
sobre o qual se aprimoraram as maquinas a vapor. Vamos estudar termodi-
namica nas proximas aulas. Nesta aula, vamos estabelecer o significado dos

termos energia, calor e trabalho.
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ENERGIA

O termo energia é muito familiar. Porém, defini-lo precisamente
ndo é tarefa facil, uma vez que a energia ndo é algo material, que tenha
forma, massa, cor, cheiro ou qualquer outra caracteristica sensorial.
Energia é algo mais difuso. Ndo observamos a energia em si, mas sim
suas manifestagdes — calor e trabalho —, que serdo definidas mais adiante,
ainda nesta aula.

Em Quimica, a energia é diferenciada em dois tipos: cinética e
potencial. Alguns autores sugerem um terceiro tipo: a energia da radia-
¢do eletromagnética, como a que estd contida na luz, nos raios X e nas
micro-ondas (essas dos fornos domésticos). Porém, a maioria dos autores
inclui este ultimo tipo na defini¢do de energia cinética. Entio, a definicao
de energia se dividiu em duas: energia cinética (E ) e energia potencial

(Ep). Assim, a energia, ou energia total, agora é E = E_+ Ep.

Energia cinética

A energia cinética é aquela envolvida nos movimentos. Todo corpo
em movimento possui energia cinética. Quanto maior a velocidade (v)
ou a massa (m) de um corpo, maior serd a sua energia cinética (E ). Por
exemplo, no caso de um carro e um caminhdo, ambos viajando a 60
km/h, a energia cinética do caminhdo serd maior que a energia cinética
do carro, uma vez que sua massa é maior. Por outro lado, no caso de
dois carros idénticos, um viajando a 40 km/h e o outro a 80 km/h, o

carro a 80 km/h possui energia cinética maior que o carro a 40 km/h.

Fonte: http://www.sxc.hu/photo/1183538

sanja gjenero



Mas isso néds ja sabemos, nio é mesmo? Imagine, entdo, que o
carro e o caminhdo, ambos viajando a 60 km/h, se choquem contra um
muro. Qual dos dois causard maior estrago? Obviamente, o de maior
energia cinética. O mesmo ocorre no caso dos dois carros idénticos via-
jando a 40 km/h e 80 km/h. No choque contra um muro, o maior estrago,
novamente, ficard por conta do veiculo com maior energia cinética. A
energia cinética pode ser quantificada como:

E = (mv?*)/2

onde:

E_ - Energia cinética em Joule (J);

m — massa de um objeto em quilograma (Kg);

v — velocidade de um objeto em metros por segundo (m/s).

No exemplo anterior, a energia cinética do carro de 1,2 t viajando
a 40 km/h seria:

E = (1.200 kg x (11 m-s")*)/2 = 72.600 kg-m*s? = 72.600 J =
72,6 k]

Para poder calcular a energia cinética segundo a equac¢do Ec=
(mv?)/2, precisamos adequar as unidades: a massa do veiculo de 1,2
toneladas foi convertida para quilograma (1.200 kg), e a velocidade de
40 km/h foi convertida para 11 m/s, dado que 40 km equivalem a 40.000
me 1 hora equivale a 3.600 segundos. O resultado aparece com a unida-
de kg-:m?-s2. Essa unidade foi apelidada de Joule (J), sendo que 1.000 J
equivalem a 1kJ. Assim, dividindo-se 72.600 J por 1.000, temos 72,6 k].

A unidade J é uma homenagem a James
Prescott Joule (1818-1889), quimico
inglés que demonstrou que trabalho e
calor sdo manifestacbes de energia e
podem ser interconvertidos. Ndo por
acaso, o periodo de vida e a nacionalida-
de do Joule coincidem com a Revolucao
Industrial. O mesmo acontece com outros
nomes famosos da termodinamica, como
James Watt (1736-1819), que emprestou
0 seu nome para a unidade de poténcia
usada, por exemplo, para lampadas.
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No mundo microscépico, o0 mundo dos dtomos e moléculas, a
energia cinética é a energia do movimento dos dtomos, moléculas e das
particulas subatomicas, como os elétrons. Quando os elétrons se movi-
mentam por um fio metdlico, chamamos a energia cinética dos elétrons
de energia elétrica, ou eletricidade.

Os atomos e moléculas que compdem um corpo estio em cons-
tante movimento. Mesmo em um s6lido existem movimentos de rotagio
e vibrag¢do, que sdo energia cinética. A energia cinética de um corpo se
manifesta pela temperatura. Quanto maior a energia cinética, maior a
temperatura. Quando aquecemos um pedaco de metal, como o chumbo,
por exemplo, estamos aumentando a energia cinética de vibrac¢do e rota-
¢do dos datomos de chumbo que compéem o corpo de prova (o pedago
de chumbo). Quando a energia cinética dos 4&tomos de chumbo se torna
maior que a energia que mantém os atomos unidos no s6lido, o chumbo
solido torna-se liquido. Essa energia cinética corresponde ao ponto de
fusdo, ou seja, a temperatura na qual o sélido se liquefaz.

O mesmo pode ser observado quando aquecemos a d4gua. No liqui-
do, além da vibracdo e rotagdo, a energia cinética se manifesta também
como velocidade de deslocamento das moléculas. Quando aquecemos a
agua, aumentamos sua energia cinética até o ponto em que essa energia
das moléculas vence a energia envolvida nas pontes de hidrogénio, que
mantém as moléculas de 4gua proximas umas das outras. Esse é o ponto

de ebuli¢ao da agua.

Michal Zacharzewski

Fonte: http://www.sxc.hu/photo/1129874



Existe um site na internet onde é possivel encontrar uma ani-
macdo interativa que exemplifica a relacdo entre a energia
cinética das moléculas e a temperatura dos objetos. Esta em
espanhol, mas é facil de entender. O endereco é
<http://concurso.cnice.mec.es/cnice2005/93_iniciacion_interac-
tiva_materia/curso/materiales/estados/estados1.htm>

-110°

Variar
temperatura:

Fonte: http://concurso.cnice.mec.es/cnice2005/93_iniciacion_interacti-
va_materia/curso/materiales/estados/solido.htm

E importante perceber que a velocidade com que uma molécula se
movimenta nada tem a ver com a velocidade que observamos no mundo
macroscépico. No ar, por exemplo, uma molécula de N, se movimenta
a cerca de 600 m/s ou 210 km/h, mas os ventos dificilmente passam de
40 km/h. O motivo é que o movimento de cada molécula é aleatério e
muda constantemente de direcdo devido aos choques com outras molé-
culas. Em uma lufada de vento, ou no curso de um rio, por exemplo, o
conjunto de todas as moléculas se desloca, a certa velocidade, em uma
determinada dire¢io, mas cada molécula individualmente se movimenta,
para qualquer lado, a mais de 200 km/h, inclusive para o lado oposto

ao do vento, ou mesmo rio acima.
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ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 1

1. A bola oficial da Copa do Mundo de 2010, Jabu-
lani, pesa 433 g. Com um chute bem dado em uma
cobranca de falta, um jogador profissional pode
fazer uma bola chegar a 120 km/h. Imagine que um
jogador acerte o chute numa cobranca de falta. Qual
seria a energia cinética da bola? E qual seria a chance
de o goleiro pega-la?

Fonte: http://www.sxc.

hu/photo/1155826

RESPOSTA COMENTADA
A energia cinética é E_= 1/2(m-v2). A massa tem que ser dada em
quilogramas e a velocidade em m/s. Entdo:
E =[0433 kg x (33,33 m-s)?] /2= (0,433 kgx 1111 m?s2) /2
=240,5 Kg-m?-s? ou E_=240,5 J.
Avaliar a chance de o goleiro pegar a bola é mais complicado.
Precisamos combinar o aproveitamento do jogador na cobranca
de faltas com o desempenho do goleiro em cobrancas de faltas.
Mas os dados disponiveis, do Ultimo campeonato, talvez ndo sejam
mais vdlidos para o jogo atual: o goleiro pode ter melhorado e o
jogador também. Além disso, a posicdo do sol pode influenciar o
desempenho de ambos. Por isso se diz que o futebol € uma “caixinha
de surpresas” Melhor continuar na Quimica, que é mais, digamos
assim, exata.

Michal Zacharzewski



Energia potencial

A energia potencial (Ep) € a energia armazenada que tem “poten-

AULA H

cial” de ser liberada. Ela surge quando hd a acdo de uma forga sobre
um corpo. A for¢a mais famosa atuando sobre os objetos é a for¢a da
gravidade, que atrai todos os corpos para o centro da Terra. Embora
ndo saibamos exatamente a natureza da forga da gravidade, sabemos
que essa forga atrai os corpos para o chdo com uma aceleragdo constante
no vacuo de g = 9,8 ms?. Isso significa que um corpo caindo no vacuo,
sem atrito com o ar, aumenta sua velocidade em 9,8 m/s a cada segundo.

Esse valor varia um pouco conforme a localiza¢dao do objeto no planeta.

Barun Patro

Fonte: http://www.sxc.hu/photo/1000068

A energia potencial devida a forca da gravidade pode ser expressa
como:

E = m-g-h

onde:

E - Energia potencial em Joule (J);

m — massa de um objeto em quilograma (Kg);

g — constante gravitacional dada em metros por segundo (9,8 m/s?);

h — distancia relativa do objeto em metros (m).
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A distincia relativa do objeto é a distancia que o corpo pode
percorrer durante a queda até encontrar um obstaculo intransponivel.
Como a forga da gravidade depende da massa do objeto, ela tem efeito
considerdvel sobre objetos macroscopicos, mas tem efeito muito pequeno
no mundo microscopico, pois a massa de um 4tomo ou molécula isolada
€ muito pequena.

Outra forma menos 6bvia de energia potencial é a atragdo de
cargas carregadas eletricamente, a atracdo eletrostatica. Cargas que se
atraem, ou mesmo que se repelem, mantidas a certa distdncia umas das
outras, encerram uma quantidade de energia devido a acdo da forca
eletrostdtica sobre elas, em func¢do da distincia entre as cargas.

A energia potencial, devido a forca eletrostatica, pode ser quan-
tificada como:

E, = (kQQ)/d

onde:

E - Energia potencial em Joule (J);

K - constante de proporcionalidade (8,99 x 10° J-m-C-2);

Q, e Q, — cargas dos objetos em Coulomb (C);

d - distancia entre as duas cargas em metros (m).

As cargas Q, no caso dos elétrons ou protons, valem 1,60 x 10"
C. Note que no caso da energia potencial, devido a for¢a eletrostatica,
nio importa a massa do objeto, mas sim as cargas elétricas. Também nio
importa a velocidade, pois os objetos sao mantidos a certa distancia fixa
um do outro. A distancia entre os objetos, por outro lado, assume papel
relevante na avaliacdo da energia potencial devido a forca eletrostatica.
Como o termo “d” aparece no denominador, temos que: quanto maior a
distancia, menor a energia potencial; e quanto menor a distancia, maior
a energia potencial.

No mundo microscopico, a energia potencial, devido a forga
eletrostdtica, é muito mais importante que a gravitacional. Isso ocorre
devido a massa de uma particula individual (dtomo ou molécula) ser
muito pequena, o que reduz a importancia da forga gravitacional. Por
outro lado, a distincia entre dois 4&tomos em uma molécula, ou entre
o nucleo de um dtomo e seus elétrons é absurdamente pequena, o que

aumenta a importancia da forga eletrostatica.



E a energia potencial, devido a forca eletrostatica, que encerra a
energia quimica; a energia que pode ser liberada em uma rea¢do quimica,
como a combustio, por exemplo.

Também a energia das bombas atomicas, ou usinas nucleares, é
energia potencial, devido a acao da forga eletrostatica sobre os protons do
nucleo do dtomo. A energia nuclear € tao gigantesca porque a distancia
entre dois protons no nucleo de um atomo é quase zero, muito menor

que a distancia entre dois &tomos em uma ligagio quimica.

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 2

‘ 2. Qual a energia potencial do sistema ntcleo-elétron no atomo de hidro-

‘ génio?
m—

RESPOSTA COMENTADA
No nucleo do atomo de hidrogénio existe apenas um proéton. A carga do
préton é a mesma do elétron, porém, com sinal trocado. A distancia do
elétron para o nucleo no hidrogénio vale d = 5,2917 x 10"'m (essa dis-
tancia é tabelada).

E, = (kQ,Q,)/d
Ep =(8,99x 10°Jm-C2x 1,60x 10" Cx-1,60 x 10° C)/5,2917 x 10"'m
Ep =-435x107"8)

Parece pouco, mas é para apenas um atomo de hidrogénio. 1 g de gas
hidrogénio possui 3,01 x 102 4dtomos, que daria uma energia potencial de
1.313.443 J ou 1.313,4 kJ. O sinal negativo indica apenas que é uma forca
de atracdo. Mas ha um problema: esse calculo oferece um resultado parcial,
pois pressupde que tanto o ntcleo quanto os elétrons sao particulas, e estdo
parados. Na verdade, sabemos do comportamento ondulatdrio de ambos.
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CONSERVACAO DA ENERGIA

Energia ndo pode ser criada nem destruida, apenas convertida.
Podemos converter energia cinética em potencial, ou energia potencial
em cinética, mas nao criamos energia.

Observe o caso do etanol, celebrado como o mais provavel subs-
tituto do petrdleo como fonte de energia para as atividades humanas.
Podemos usar o etanol como combustivel em um carro. A energia
potencial encerrada nas ligagoes quimicas da molécula de etanol pode ser
liberada na combustio e convertida a energia cinética, que movimenta o
veiculo. O etanol, por sua vez, surge como excremento de leveduras que
consomem acucar, aproveitando parte da energia potencial do agticar
para suas fungdes vitais. O acucar é produzido pela planta cana-de-agticar
(além da cana, todas as frutas também produzem aguicar), que transforma
a energia cinética da radiagio eletromagnética (luz) do sol em energia
potencial nas ligagdes quimicas do acticar. A energia luminosa do sol
surge a partir da energia potencial dos dtomos de hidrogénio liberada na
reacdo de fusio nuclear que ocorre no sol, convertendo dois dtomos de
hidrogénio em um atomo de hélio. Ja a energia potencial do hidrogénio...

Segundo pesquisadores da drea de cosmologia, hd bilhdes de anos
houve uma grande explosio (conhecida como big bang), na qual uma
grande quantidade de energia, na verdade toda a energia do universo,
que estava concentrada em um tnico ponto, explodiu. Essa explosio
teria dado origem a toda a energia disponivel no universo até hoje e aos
elementos que conhecemos e que compdem todas as coisas.

Em suma, o principio da conservacdo de energia prevé que existe
certa quantidade de energia por ai, no universo, e que essa energia nao
pode ser destruida ou diminuida, nem tampouco pode ser criada ou
aumentada. Apenas podemos converter a energia de uma de suas formas
para outra, inclusive sélida! Isso mesmo, energia pode ser convertida
em matéria, e vice-versa. A relacio fundamental na interconversio de
matéria e energia é a famosa equagao:

E =m-c?

onde:

E — Energia em Joules (]);

m — massa em quilograma (Kg);

¢ — velocidade da luz no vicuo (3 x 10% m/s).
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Se vocé quiser ler mais sobre a conversao de energia em maté-
ria e vice-versa, pode acessar o documento denominado “Pode
energia virar matéria? Sim!!!"” Acesse o site: http:// www.gmc.
ufsc.br/gmcweb/docs/materia.doc. Vale a pena conferir!

Figura 10.1: Representacdo de um péndulo.

O péndulo da Figura 10.1 move-se do ponto (a) para o ponto (a'),
passando pelo ponto (b). Quando chega ao ponto (a'), o péndulo para
por um instante e retorna ao ponto (a), e assim sucessivamente. Tanto
no ponto (a) quanto no ponto (a'), a energia cinética do péndulo é zero,
pois a velocidade é zero. Indo do ponto (a) até o ponto (b) o péndulo
estd sendo acelerado pela for¢a da gravidade, pois nesse percurso estd
caindo de uma altura h. Ao passar pelo ponto (b), o péndulo comega a
subir contra a forca da gravidade e perde aceleragdo até parar no ponto
(a') e recomegar o movimento. No instante exato em que estd passando
pelo ponto (b) a velocidade do péndulo é mdxima, e mdxima serd sua
energia cinética. O valor para este maximo depende da massa do péndulo
e do tempo que levou para ir de (a) até (b).

Por outro lado, o ponto (b) estd posicionado a uma distancia
h abaixo dos pontos (a) e (a'). O ponto b é o ponto mais baixo, mais
proximo ao centro da Terra, por onde o péndulo passa, enquanto os
pontos (a) e (a') estdo a maxima altitude para o péndulo em questio.
Como a energia potencial varia com a expressdo Ep = m-g-h, a energia
potencial do péndulo serd maxima em (a) e (a'), pois, nesses dois pontos,

b é maximo. No ponto (b) a altura b vale zero, pois esse é o ponto mais
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baixo possivel para o péndulo, de modo que a energia potencial também
valerd zero. Em um péndulo ideal, para o qual nio haja transferéncia de
energia para o ar ou para o ponto (P), o movimento do péndulo seria
eterno, e sua energia total E = E_+ E teria um valor constante, pois
quando E_aumenta, E diminui, e vice-versa.

A conservacdo da energia é a Lei Zero da Termodindmica.

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 3

3. Em ultima analise, toda a energia disponivel na Terra veio do Sol.
Demonstre que as cafeteiras elétricas comuns em escritérios sdo movidas
a energia solar. Se achar necessério, pesquise artigos que descrevam como
a eletricidade é produzida no Brasil.

RESPOSTA COMENTADA
A cdfeteira é acionada por eletricidade, a energia cinética dos elé-
trons é transferida para a dgua pela resisténcia (o ‘rabo-quente”),
as moléculas da dgua ganham energia cinética e aumentam sua
temperatura. A energia cinética dos elétrons veio da energia cinética
de uma queda d'dgua, o movimento da dgua em queda gira um
eixo que faz um ima se movimentar dentro de uma bobina, provo-
cando o movimento dos elétrons. A energia cinética da dgua veio
pela conversdo de sua energia potencial, devido ao fato de a dgua
estar em um lugar alto. A dgua chegou até esse lugar alto como
chuva. A chuva foi formada pela dgua evaporada, principalmente, do
oceano. Para evaporar do oceano, a dgua ganhou energia cinética
da luz do Sol.
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TRABALHO

Percebemos a energia ndo por ela mesma, mas pelas suas mani-
festagoes — trabalho e calor —, que sdo processos de conversdo ou trans-
feréncia de energia.

Por defini¢io, trabalho (w, do inglés work) é o movimento, ou
deslocamento, exercido contra uma forga. Quando erguemos uma pedra,
realizamos trabalho, pois deslocamos a pedra contra a forga da gravidade.
A queima de combustivel em um motor a explosio realiza trabalho, pois
a expansio dos gases na combustio move o pistao contra as forcas de
inércia e atrito que tendem a manter o pistao no lugar.

Realizar trabalho ndo consome energia, mas converte energia. No
caso da pedra, o trabalho aumentou sua energia potencial, ja no caso
do pistdo o trabalho realiza o processo de transformacdo da energia
potencial do combustivel em energia cinética do veiculo.

Voltando a pedra que levantamos no pardgrafo anterior, nos
realizamos trabalho sobre a pedra, enquanto a pedra sofreu trabalho.
Para realizar o trabalho sobre a pedra, convertemos a energia potencial
do alimento que comemos em energia cinética dos musculos. Até aqui,
zero a zero, ja entendemos essa parte.

Apresentamos, agora, um novo conceito: a energia interna (U).
Todas as coisas sdo dotadas de certa quantidade de energia, a energia
interna. Nao sabemos calcular exatamente quanto de energia interna um
corpo possui, mas sabemos calcular a variagdo da energia interna. No
caso da pedra, sua energia interna foi acrescida de uma certa quantida-
de de energia potencial. Ndo sabemos o total de energia interna que a
pedra continha antes de ser levantada, nem sabemos o total de energia
interna que a pedra contém depois de ser levantada, mas sabemos que
essa energia variou em certa quantidade, que corresponde ao trabalho
sofrido pela pedra. Usando o simbolo A para indicar varia¢do, podemos
dizer que, para a pedra, AU = w.

A unidade de medida do trabalho é Joule e, nesse caso, podemos
calcular o trabalho como sendo: w = m.g.h; pois o trabalho sofrido pela
pedra corresponde a energia potencial que ela ganhou.

A pessoa que levantou a pedra realizou trabalho. Como de praxe,
nio sabemos o total de energia interna dessa pessoa, nem antes e nem

depois de ela levantar a pedra. Mas sabemos que o ato de levantar a pedra
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reduziu a energia interna da pessoa da exata quantidade de trabalho que
foi realizado no ato de levantar a pedra, logo, para a pessoa, AU = -w.

Em termodindmica, costumamos chamar de “sistema” uma por-
¢ao do universo separada para estudo. No exemplo anterior, podemos
definir a pedra como sendo o sistema. Nesse caso, nosso sistema sofreu
trabalho w e sua energia interna foi aumentada. Sempre que um sistema
sofre trabalho, o valor do trabalho é positivo na expressdo: AU = w. Isso
indica que a energia interna do sistema foi acrescida de certa quantidade.

A pessoa que realizou o trabalho também é um sistema, e nesse
caso, dizemos que o sistema realizou trabalho e que AU = -w. Sempre
que o sistema realiza trabalho, o valor do trabalho é negativo. Isso indi-
ca que a energia interna do sistema foi diminuida de certa quantidade.

SO para tornar a coisa mais divertida, imagine que o “sistema” seja
agora a pessoa mais a pedra, nesse caso a variagdo da energia interna do
sistema € zero, AU = 0, pois o trabalho realizado pela pessoa foi sofrido
pela pedra, mas nio saiu do sistema, pois o sistema agora engloba tanto

a pedra quanto a pessoa. Sacou?

Um “sistema” é uma porc¢do do universo separada para estudo. Tudo o
gue nao é o sistema é chamado de vizinhanca do sistema, de tal forma
que: sistema + vizinhanca = universo.

Existem trés tipos diferentes de sistemas: aberto, fechado ou isolado.
Um sistema aberto pode trocar (receber ou dar) calor e matéria com a
vizinhanga. Uma panela com agua é um exemplo de sistema aberto. A
partir da vizinhanga (no caso, o fogdo), podemos fornecer calor para o
sistema “panela com agua”, a agua vai ferver e sair do sistema para a
vizinhanca (o ar em volta), na forma de vapor.

Sam Kreuzer

Fonte: http://www.sxc.hu/photo/344130



Um sistema fechado pode trocar calor com a vizinhanga, mas ndo pode
trocar matéria. Uma garrafa de refrigerante tampada é um exemplo de
sistema fechado. Uma vez na geladeira, o sistema “garrafa de refrige-
rante” vai ceder calor para a vizinhanga, sua temperatura vai ficar mais
baixa, mas a quantidade de refrigerante nao sera alterada, pelo menos
até vocé abrir a garrafa.

Marcelo Moura

Fonte: http://www.sxc.hu/photo/484271

Um sistema isolado é um sistema que ndo pode trocar nem calor nem
matéria com a vizinhanca. Esse sistema ndo existe na pratica, é apenas
uma idealizag¢do. O mais préoximo que chegamos de um sistema isolado
é uma garrafa térmica, que mantém a temperatura do seu contetdo
por mais tempo. Em laboratério, conseguimos fazer “garrafas térmicas”
bem melhores que as de café que temos em casa, mas sempre ha alguma
troca de calor.

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 4

4. Imagine que o sistema pedra, discutido anteriormente, pese 500 g e que
foi levantado do chao para uma altura de 82 cm. Responda:

a) Qual o trabalho realizado pela pessoa?

b) Qual o trabalho sofrido pela pedra?

¢©) Qual a variacdo da energia interna do sistema pedra?

d) Qual a variacao da energia interna do sistema pessoa?
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RESPOSTA COMENTADA
a) O trabalho envolvido neste processo corresponde & energia
potencial que a pedra ganhou: w=E,=m-g-h=0,5 kg x 9,8 m's?
x082m=40J
Assim, o trabalho realizado pela pessoa é w=4,0J
b) O trabalho sofrido pela pedra é w=4,0J
¢) O sistema pedra sofreu trabalho, o valor do trabalho € positivo na
expressdo: AU=w. Entdo, a variagdo da energia interna do sistema
pedra AU=w = 4,0 J.
d) A pessoa que realizou o trabalho é um sistema e, nesse caso,
dizemos que o sistema realizou trabalho, e que AU = -w. A variagdo
da energia interna do sistema pessoa é AU =-w=- 4,0 J.

Nas reacdes quimicas, é muito comum existir a realiza¢io de
trabalho pela expansdo do sistema. Imagine uma rea¢do que produza
algum gas. Esse gds vai fazer com que o sistema se expanda contra uma
forca externa, que é, na maioria das vezes, a pressio atmosférica. Esse
caso é muito recorrente, e é chamado de trabalho de expansio contra
pressdo constante, que pode ser representado por:

w=P-AV

onde:

w —trabalho de expansido contra pressio constante em atmosfera
por litro (atm-L);

P — pressdo em atmosfera (atm);

AV - variacdo de volume em litros (L).

Quando P for dada em atm e o volume em litros, o resultado sera
o trabalho w em unidades de atm-L. Para converter o trabalho de atm-L

para Joules, multiplicamos pelo fator 101,325 J-L'-atm.



ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 4

5. Uma reacdo quimica ocorreu dentro de uma seringa de 100 mL.
Observou-se que o émbolo da seringa deslocou-se da marca de 20 para
80 mL. Qual o trabalho realizado pela reacao? Desconsidere o atrito do

émbolo com a seringa.

y

Tijmen van dobbenburgh

/f//f/@

Fonte: http://www.sxc.hu/photo/468493

RESPOSTA COMENTADA
Comegamos com w = P-AV. Porém, alguns detalhes devem ser
observados: o enunciado do problema ndo diz a pressao, e sempre
que a pressdo ou a temperatura sGo omitidas, devemos considerar
as “Condicées Normais de Temperatura e Pressdo”. Nesse caso,
I atm. Outro detalhe é que o volume é dado em mL. Precisamos
do volume em litros para podermos usar nosso fator de convers@o
de atmeL para J.
Entdo, temos:
w=PAV=1atmx (0,08 L-0,02L)=1atmx 0,06 L
w = 0,06 atm-L;
Para converter em Joules, usamos o fator 101,325 J-L--atm’’
w = 0,06 atm-L x 101,325 J-L'"-atm’’
w = 6,0795 J.
Lembrando que o sistema realizou trabalho ao empurrar o émbolo,
temos entdo que w = -6,08 J.
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CALOR

Calor € a transferéncia de energia de um corpo mais quente para
um corpo mais frio. Chamamos esse calor de q, nio me pergunte por qué.

A compreensio do significado exato de calor exige atencao. No
nosso dia a dia usamos a palavra calor com um significado diferente
daquele usado em termodindmica. Quando dizemos: "Hoje esta fazendo
calor", na verdade, queremos dizer que "hoje a temperatura estd alta".
Na linguagem coloquial, calor e temperatura se confundem. Em ciéncia,
temperatura é uma medida da energia cinética das moléculas de um corpo,
e calor é o processo de transferéncia da energia cinética das moléculas
de um corpo que se encontra em temperatura mais elevada para outro

€m temperatura menor.

Por definicdo, calor é a transferéncia de energia cinética de um corpo
com maior temperatura para outro com temperatura menor. Nosso corpo
é climatizado a 36°C, nosso sistema biolégico mantém essa temperatura
a todo custo. Se a temperatura ambiente for menor que 36°C, e é assim
a maior parte do ano, somos nés que estamos “fazendo calor”, pois o
calor flui do nosso corpo para o ambiente.

Nos primérdios do estudo do calor, usava-se a unidade caloria,
cal, ainda muito usada por nutricionistas. Uma caloria foi definida como
sendo a quantidade de energia necessaria para aumentar a temperatura
de 1 g de 4gua em 1°C, mais precisamente, de 14,5°C para 15,5°C. E
que a quantidade de energia necessaria nesse processo varia em fung¢io
da temperatura. Quanto maior a temperatura, mais calor é necessario
para aumentar a temperatura em 1°C. E tem que ser para a agua, pois
outras substancias vao precisar de quantidades diferentes de calor para
mudar a sua temperatura de 14,5°C para 15,5°C. A unidade moderna
de medida de calor é o Joule, e 1 cal = 4,184 ].

Vamos imaginar um processo de transferéncia de calor. Para tal,
vamos utilizar um sistema que seja um copo com agua e outro sistema
que seja um cubo de gelo dentro de um saquinho. E importante que o
cubo de gelo esteja dentro do saquinho, caso contrario, quando derreter,

a agua do gelo vai misturar com a dgua do copo e baguncar nosso expe-



rimento. O gelo dentro do saquinho é um sistema fechado, pois nao pode
trocar matéria com a vizinhanga, sé calor. Pois bem, todo mundo sabe o
que vai acontecer quando o sistema “gelo no saquinho” for colocado em
contato com o sistema “copo de 4gua”, ndo é mesmo? A unica diferenca
€ que, normalmente, a gente diria que o gelo esfriou a 4gua, porém, o
rigor termodindmico nos obriga a dizer que a dgua esquentou o gelo.
E que definimos calor como sendo a transferéncia de energia do corpo
com temperatura mais elevada para o corpo de menor temperatura. De
fato, as moléculas de 4gua no copo possuem maior energia cinética que
as moléculas de dgua no gelo, entdo a energia flui da dgua para o gelo.
Como perdeu energia cinética na forma de calor, a energia cinética das
moléculas de dgua no sistema copo de dgua foi diminuida, diminuindo,
assim, sua temperatura. O contrdrio aconteceu com o sistema gelo no
saquinho, que ganhou energia cinética na forma de calor e aumentou

sua temperatura.

Konrad Mostert

Fonte: http://www.sxc.
hu/photo/821543

Ja estamos conformados em nao saber exatamente a energia inter-
na total de um sistema, mas sabemos que o sistema copo de dgua teve
sua energia interna diminuida da exata medida do calor cedido para o
sistema gelo no saquinho, logo: AU = -q.

Por outro lado, o sistema “gelo no saquinho” teve sua energia
interna aumentada na exata medida do calor recebido, e AU = g. Sempre
que um sistema perde calor, g é negativo, e sempre que um sistema ganha
calor, g € positivo. Podemos calcular o calor envolvido nesse processo
pela expressio:

q =m-c-AT
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onde:

m — massa do sistema em quilograma (kg);

¢ —a capacidade calorifica do sistema; para a dgua, ¢ = 4,184 J-°C1-kg;
AT - varia¢do na temperatura do sistema em °C.

Em termodinamica, gostamos muito de usar a escala Kelvin (K)
de temperatura, sendo que K = °C - 273,15. Por outro lado, a quanti-
dade de matéria pode ser dada em mol. Se esse fosse o caso, teriamos g
= n-¢-AT, onde 7 seria o nimero de moles de dgua e ¢ = 75 J-K'-mol .
AT continua sendo a variagdo da temperatura, s6 que medida em Kelvin

(note que nio se fala grau Kelvin, apenas Kelvin).

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 5

6. Durante um banho de chuveiro, uma pes-
soa gasta cerca de 100 L de agua. Supondo
que o chuveiro aqueca a 4gua de 20°C para
27°C, calcule:

a) a quantidade de energia usada para aque-
cer a 4gua do banho (considere a densidade
da 4gua como sendo 1 g/mL);

b) a que altura a pedra da Atividade 4 pode-
ria ser alcada se a mesma energia usada para
aquecer a agua fosse usada para realizar
trabalho.

Fonte: http://www.sxc.hu/
photo/825093



RESPOSTA COMENTADA
a) A energia foi utilizada na forma de calor = mcAT A massa de

AULA H

dgua gasta no banho pode ser encontrada a partir da densidade
da dgua, aproximadamente 1 g/mL.

Seguindo a transformagdo, 100 L sGo 100.000 mL, que equivalem
a 100.000 g ou 100 kg.

A variagéo de temperatura foi de 7°C (27°C — 20°C), entdo:
g=100 kg x 4,184 J-°C"-kg' x 7°C =2928,8 J ou 2,9 KJ.

b) A pedra pesava 0,5 Kg, g vale 9,8 m-s? e w= m-g-h, s6 que,
agora, sabemos w;, que foi emprestado do item (a), e queremos
saber a altura. Entdo: h = w <+ m-g. Substituindo os valores temos:
h =2928,8 Kgem?*s? = (0,5 kg - 9,8 m/s?)

h=5977 m.

E mais ou menos como fazer a pedra subir o corcovado.

INTERCONVERSAO DE CALOR E TRABALHO

Pela maneira como os topicos foram apresentados, esta claro que
calor e trabalho sio manifestagdoes da mesma coisa, energia. Mas isso
nem sempre foi assim. Houve uma época em que as pessoas acreditavam

que calor era um fluido, chamado de calérico, que fazia parte das coisas.

A teoria do caldrico tem uma légica interessante. Quando vocé queima
um pedaco de madeira, a madeira libera calor e, ao final do processo,
sobram apenas as cinzas. As cinzas que sobram sdo muito mais leves que
a madeira que queimou. Logo, a madeira, uma matéria rica em calérico,
quando libera o calérico diminui sua massa, pois a maior parte da massa
da madeira é feita de caldrico.

Por outro lado, quando um pedaco de ferro é aquecido, sua massa aumen-
ta, porque, segundo a teoria do calérico, ganhou calérico. O problema é
que os pesquisadores daquela época nédo se preocupavam com os gases!
Eles ndo mediam a quantidade de gas que saia ou entrava no sistema.
O ferro aumenta sua massa ao ser aquecido, pois reage mais facilmente
com o oxigénio do ar, formando 6xido de ferro e aumentando a massa.
A massa da madeira diminui, pois todo o seu carbono foi perdido na
forma de CO,.
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Hoje, hd um consenso de que calor e trabalho sdo formas de ener-
gia, mas por volta dos anos 1700 nio era assim. Todo mundo naquela
época aceitava que trabalho era energia, mas calor nao, calor era um
fluido. A teoria do caldrico foi contestada por muita gente da época,
inclusive Lavoisier, considerado o pai da Quimica moderna por seu
rigor quantitativo de pesar tudo, inclusive os gases. Mas o experimento
mais famoso para demonstrar a possibilidade de conversdo de trabalho
em calor coube a Joule, aquele do comeco da aula. Seu aparato estd

mostrado na Figura 10.2.

it |

W
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Figura 10.2: Arranjo experimental de James Prescott Joule.

O experimento é bem simples, dois pesos caindo livremente fazem
girar um eixo que move algumas pas dentro de um copo com dgua e um
termOmetro. O trabalho realizado pelas pds na dgua faz aumentar sua
temperatura. Pronto, trabalho foi convertido em calor.

Finalmente, chegamos aonde queriamos, a variagiao da energia
interna de um sistema é dada pela quantidade de trabalho realizado
ou sofrido pelo sistema mais a quantidade de calor que foi ganho ou
perdido pelo sistema:

AU =g +w.



onde:

AU - variacdo de energia interna em Joules (J);

AULA H

q - quantidade de calor em J;

w — trabalho em J.

Essa é a Primeira Lei da Termodindmica. Sendo que, sempre que o
sistema realiza trabalho, w é negativo; e quando o sistema sofre trabalho,
w € positivo. Quando o sistema ganha calor, g é positivo; e sempre que

o sistema perde calor, g é negativo.

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 6

‘ 7. Um sistema recebeu 20 kJ de calor e realizou 700 J de trabalho. Qual a
‘ variacdo da energia interna do sistema?

™|

RESPOSTA COMENTADA
A relacdo fundamental é a Primeira Lei da Termodindmica: AU =
q + w. No caso, o sistema recebeu calor, entdo o sinal do calor é
positivo na equacdo. Por outro lado, o sistema realizou trabalho,
entdo o sinal de w é negativo na equacdo. Atencdo ds unidades, o
calor estd em kJ e o trabalho em J, é necessdrio converter um dos
dois, vamos converter o trabalho para 0,7 kJ. Agora, temos:
AU = 20 kJ - 0,7 k) = 19,3 kl. A energia interna do sistema foi
acrescida em 19,3 kJ.
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CONCLUSAO

O principio bdsico da termodinamica, também chamado de Lei
Zero, é a conservacgao de energia: o universo conserva certa quantidade
de energia desde o comego dos tempos. A energia total disponivel no
universo nao pode ser criada nem destruida, pode apenas ser convertida
de um para outro dos seus dois tipos: cinética ou potencial, ou ainda
em matéria. A Primeira Lei da Termodindmica estabelece que calor e
trabalho sdo formas de manifestacio da energia, de tal sorte que AU =
g + w. Assim como as energias cinética e potencial, calor e trabalho

também sio interconversiveis.

ATIVIDADE FINAL
Atende ao Objetivo 3

Proponha uma maneira para converter calor em trabalho e outra para converter

energia cinética em calor.

RESPOSTA COMENTADA
Existem vdrias respostas corretas possiveis, aqui vai apenas uma delas. Se vocé
escreveu algo diferente, consulte o monitor da disciplina.
Converter calor em trabalho é o que se faz em usinas termoelétricas. O calor gerado
pela queima de algum combustivel (carvao, gds, diesel, lenha, etc.) aquece a dgua
num recipiente fechado, a dgua ferve e se transforma em vapor sob pressdo, a
pressdo do vapor pode ser usada para empurrar um émbolo ou girar uma turbina.
Pronto, calor virou trabalho.
Para converter energia cinética em calor, podemos nos aproveitar do atrito. Vire a
sua bicicleta de ponta-cabeca e faga a roda girar no ar. A roda girando é energia
cinética. Agora, encoste alguma coisa na roda e observe que a temperatura dessa
coisa aumentou. Se vocé sente um objeto como quente, é porque esse objeto estd
irradiando calor.
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RESUMO

A energia total (E) pode ser classificada em dois tipos: cinética (E) e potencial
(Ep). De sorte que E, = E_+ Ep.

A energia cinética é aquela relacionada com o movimento, seja 0 movimento
macroscopico dos objetos ou os movimentos de rotacao e vibracdo dos atomos e
moléculas. A energia cinética pode ser calculada como E = (mv?)/2.

A energia potencial é funcdo das posicdes relativas dos objetos em um campo
de forca. As principais formas de energia potencial referem-se as posi¢cdes dos
objetos sob acdo da gravidade ou sob acao de forgas eletrostaticas, podendo ser
calculadas como E,= m-g-h ou E,= (kQ,Q,)/d. Para os objetos macroscépicos (os
que podemos ver) a energia potencial gravitacional é mais relevante que a Ep
eletrostatica. Ja para os &tomos e moléculas, a energia potencial eletrostatica é
mais relevante que a gravitacional.

A quantidade total de energia disponivel no universo é a mesma desde o comeco
e, acredita-se, sera a mesma até o fim dos tempos. Ndo podemos criar ou destruir
energia, apenas podemos transforma-la de cinética em potencial e vice-versa.
Também deve entrar nessa conta a possibilidade de transformar energia em
matéria e vice-versa.

Calor e trabalho sédo as duas formas de manifestacdo de energia, seja ela cinética
ou potencial.

Calor (qg) é a transferéncia de energia de um corpo de temperatura mais elevada
para outro em menor temperatura, sendo g = m-c-AT.

Trabalho (w) é definido como sendo um movimento realizado contra uma forca
externa. No caso de um deslocamento contra a forca da gravidade, o trabalho
pode ser calculado da mesma maneira que a Ep gravitacional. Um tipo de traba-
Iho muito comum em quimica é o de expansdo contra pressao constante, como
no caso de reacdes quimicas que liberam gases. O trabalho relativo a expansao
contra pressao constante pode ser calculado como w = P-AV.

Todas as coisas encerram certa quantidade de energia, denominada energia inter-
na (U). Nao podemos calcular o valor de U, mas podemos calcular a variacao de
energia interna num sistema como AU = g + w.

Por “sistema” entendemos uma porcdo do universo separada para estudo, um

sistema pode ser aberto, fechado ou isolado.
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Calorimetria e entalpia

Luis Passoni

Metas da aula

Apresentar as técnicas para medi¢ao do calor
envolvido nos processos, bem como definir a fun-
¢ao termodinamica entalpia.

Esperamos que, ao final desta aula, vocé seja
capaz de:

1. realizar os calculos envolvidos nas
determinagdes de calor e capacidade calorifica;

2. escrever as equacoes padrao de combustao e de
formacao;

3. determinar a entalpia de uma reacdo utilizando
a Lei de Hess.

Pré-requisito

Para melhor compreensdo desta aula, é importan-
te que vocé reveja os seguintes conceitos: ener-
gia cinética, energia potencial, conservagdo de
energia, calor, trabalho, energia interna, sistemas
aberto, fechado e isolado (Aula 10).
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Kriss Szkurlatowski

Fonte: http:/www.sxc.hu/photo/1012769

Vamos nos concentrar no estudo do calor, pois, em uma reacdo quimica, a
maior parte da energia absorvida ou cedida é na forma de calor. As reacdes
podem, inclusive, ser acompanhadas de trabalho, mas, muitas vezes, esse
trabalho é desprezado, ou, entdo, é potencializado justamente pelo efeito
de expansao dos gases causado pelo calor. Cozinhar e andar de carro exem-
plificam as duas situacdes: quando cozinhamos, o trabalho é desprezado e
utilizamos apenas o calor; quando queimamos gasolina no motor do carro,

a expansao dos gases que move o pistao é potencializada pelo calor gerado.

Rodolfo Clix

Fonte: http://www.sxc.hu/photo/1094194



E facil demonstrar que calor faz expandir os gases. Se vocé colocar uma
garrafa de PET, aberta e vazia dentro da geladeira, esperar uns dez minutos
e tampar bem, retirar da geladeira e esperar outros 10 minutos, ao abrir a
tampa lentamente, perto do ouvido, escutara o barulho do ar que se expandiu
com o aquecimento, escapando da garrafa. O contrario também é verdadeiro;
colocando a garrafa ao sol por dez minutos, tampando e levando a geladeira,
vocé vera a garrafa deformada pela contracdo do ar com o esfriamento.

A expansao de gases é uma forma de trabalho. Definimos trabalho como
sendo um deslocamento contra uma forca. No caso da expansao dos gases,
a forca atuando contra a expansédo é a pressdo atmosférica.

A calorimetria mede o calor envolvido nas reagbes quimicas em duas situacoes:
a volume constante e a pressao constante. Quando medimos calor a volume
constante, proibimos o sistema de realizar trabalho, e toda energia é libera-
da ou absorvida pelo sistema na forma de calor. Nos casos em que deveria
haver expansdo do sistema, como formagao de gases na reagdo, a energia
que deveria ser usada para realizar o trabalho de expansédo é convertida em
calor, pois o sistema fechado ndo permite a expansao. Isso é conseguido com
paredes de aco, rigidas e resistentes.

Quando medimos calor a pressao constante, normalmente pressao atmosfé-
rica, permitimos a eventual expansao ou contracao do sistema e a respectiva
realizacdo ou absorcdo de trabalho. Nesse caso, medimos a energia absorvida
ou liberada pelo sistema apenas sob a forma de calor, desprezando a energia
absorvida ou liberada sob a forma de trabalho. Chamamos de entalpia, sim-
bolizada por “H", o calor liberado ou absorvido pelo sistema nesta condicao
de pressao constante. Para comecar, vamos falar sobre calorimetria mais

detalhadamente.

CALORIMETRIA

Chamamos de calorimetria o ato de medir o calor liberado ou
absorvido em uma reagio quimica. Uma reacdo que libera calor é cha-
mada de exotérmica, e uma reagio que absorve calor é chamada de
endotérmica. Para medir o calor liberado ou absorvido em um processo
qualquer, na maioria das vezes em uma reagao quimica, utilizamos um

equipamento chamado de calorimetro.
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Para um calorimetro temos que a quantidade de calor (g) envol-
vida em um processo € igual a capacidade calorifica do calorimetro
(C), multiplicada pela variacdo da temperatura (AT). Assim, de modo
resumido, temos:

g = C-AT

Um bom calorimetro deve ser isolado, ou seja, nio pode trocar
calor nem matéria com o ambiente. Um exemplo de sistema isolado que
vocé conhece é uma garrafa térmica, fechada, é claro.

O esquema de um calorimetro é mostrado na Figura 11.1.

Parede isolada Agua
Agitador Termémetro
Bomba

calorimétrica

Porta-amostra

Figura 11.1: Representa¢do de uma bomba calorimétrica.

A bomba calorimétrica, sistema fechado, mas nao isolado, possui
paredes rigidas, que ndo permitem variacdo de volume, porém, permi-
tem a troca de calor com a dgua ao redor. E na bomba calorimétrica
que acontecem as reagdes a serem estudadas. A dgua, por sua vez, estd
contida em um recipiente isolado, o calorimetro em si, que nio permi-
te troca de calor nem matéria com o ambiente. O agitador garante a
homogeneidade da temperatura, medida com o termometro. A amostra

é colocada na porta amostra e um sistema iniciador (ndo mostrado na



Figura 11.1) d4 inicio ao processo, normalmente, reagio de combustio
(logo veremos o porqué da reagao de combustdo). Toda energia liberada
ou absorvida pelo processo que ocorre dentro da bomba calorimétrica é
medida sob a forma de calor, ja que a rigidez das paredes da bomba n3o
permite a realizacao de trabalho. Vamos chamar de g, o calor medido
a volume constante.

Suponha que ocorra uma rea¢ao de combustao dentro da bomba,
toda reacdo de combustio é exotérmica, ou seja, libera calor. O calor libe-
rado pela reagdo aquece as paredes da bomba, o porta-amostra, o agitador,
o termOmetro e a agua. Cada um desses materiais possui uma capacidade
calorifica (c) caracteristica. Para a 4gua, ja sabemos esse valor, visto na
Aula 10. O conjunto de todas as capacidades calorificas dos materiais do
calorimetro é a capacidade calorifica do calorimetro a volume constante
C,, de sorte que o calor liberado na reagdo de combustio sera:

q,=C AT (Equagao 11.1)

Note que na Equacdo 11.1, diferentemente da equagio g = m-c-AT
da Aula 10, nio aparece nem a massa nem o nimero de moles. E por-
que no calorimetro utilizamos sempre 0os mesmos materiais nas mesmas
quantidades, de modo que a massa, ou o ntimero de moles, é constante,
e seus valores estdo incluidos no valor da constante C . A capacidade
calorifica do calorimetro costuma ser determinada em um experimento
de calibracdo, no qual um processo conhecido libera uma quantidade
de calor também conhecida. Uma vez determinado o C , podemos deter-

minar g, para qualquer reagdo ou processo, mesmo os endotérmicos.

O Labvirt (Laboratério Didatico Virtual —
Escola do Futuro — USP) apresenta uma
simulacdo de um calorimetro em que uma
amostra de carvao é colocada a fim de verifi-
car o seu valor calérico. Esse valor é a medida
da energia térmica liberada por unidade de
massa durante a queima do material. Acesse
o link http://www.labvirtq.fe.usp.br/simu-
lacoes/quimica/sim_qui_calorimetro.htm e
explore esse objeto de aprendizagem. Veja
que além da quantidade de calor liberado,
vocé podera determinar o valor calérico do
carvao por uma unidade de massa qualquer.

Agora caloule:
Dados:
Massa da dguai 1000g
Calor especifico da dguar 1 cal/g-C
Masza do carvao: 05 g
Temperatura Inielal: 20 »C
Temperatura Final 238 «C

AT= © =€

Quantidade de calor liberado [Q):
[
confirmar
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Nas condi¢oes experimentais da bomba calorimétrica, toda ener-
gia liberada ou absorvida pelo processo é medida sob a forma de calor,
pois nio é possivel realizar trabalho. A por¢do de energia que deveria
se manifestar sob a forma de trabalho é obrigada a se manifestar como
calor, pois as paredes rigidas da bomba calorimétrica nio permitem a
variagdo do volume. Podemos dizer, entdo, que AU = g,. A variacao da
energia interna do sistema em estudo é o calor envolvido no processo
medido a volume constante. Lembrando a Aula 10, haviamos definido
AU = g + w no calorimetro a volume constante, impedimos que o siste-
ma realizasse trabalho (w), e obrigamos que essa por¢ao de energia se

manifestasse também sob a forma de calor. Por isso, temos que AU = g,..

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 1

1. Um calorimetro foi calibrado utilizando uma resisténcia elétrica através da
qual foram fornecidos 100 kJ de calor, tendo sido observado um aumento
na temperatura de 298,0 K para 307,5 K. Em seguida, uma amostra pesando
1,3284 g foi queimada dentro do calorimetro, provocando um aumento
na temperatura de 298,0 para 303,2 K. Determine a capacidade calorifica
a volume constante (C,) do calorimetro e calcule o calor g, envolvido na
combustdo da amostra e o calor envolvido na queima de 1,00 g da amostra.

RESPOSTA COMENTADA
Para o calorimetro, a relacdo fundamental é q,= C,-AT. Nesse caso,
sabemos o valor de qv e de AT. Entdo, rearranjamos a equagao
para isolar Cv:
C,=q,/AT
C,= 100k / (3075K-2980K) =100kl /95K
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C,= 10,5 kK

Para a amostra, vale a relacGo fundamental do calorimetro q, =
Cv»AT, utilizando o valor de C, determinado anteriormente:

q,=C AT
q,= 10,5 kJ-K"x (3032 K-2980K) = 10,5 kJ-K" x 52 K
q,= 54,6 k.

Note que o fato de a temperatura no calorimetro ter aumentado
durante o processo indica que a combustdo € exotérmica, logo, o
calor saiu do sistema em estudo (a amostra) para o calorimetro.
Assim como fizemos para o trabalho e o calor na Aula 10, quando
a energia sai do sistema, representamos com um sinal de negativo.
Entdo, temos que q, = -54,6 k.

O valor de q,=-54,6 k/ foi determinado para 1,3284 g de amostra.
Para saber o valor de q, por grama de amostra, temos que fazer
uma pequena regrinha de trés para concluir que q,=-41,1 kJ-g”.

ENTALPIA

Por defini¢do, entalpia, simbolizada por H, é o calor envolvido
na reacdo a pressdo constante (q,). A determinagdo direta da entalpia
seria possivel em um calorimetro que pudesse se deformar, mantendo a
pressdo constante, quando uma rea¢io envolvesse a variagao de volume,
como a geragao de gases. Acontece que tal calorimetro deveria também
ser isolado, o que representa uma grande dificuldade experimental.

Resolvemos esse problema por ldgica matemitica.
A maneira rigorosa para definir entalpia é:
H=U+P-V  (Equacio 11.2)

A entalpia é igual A energia interna (U) mais o produto da pressio
(P) multiplicado pelo volume do sistema (V). Assim como ndo conhece-
mos o valor absoluto de U, nao conhecemos o valor absoluto de H, de
modo que falamos em variagio da entalpia, de tal sorte que a Equagdo

11.2 pode ser reescrita como:
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AH = AU + P-AV (Equacao 11.3)

A Equacdo 11.3 pode ser lida como: a variagao da entalpia (AH)
¢ igual a variacdo da energia interna (AU) mais o produto da pressiao
(P) multiplicado pela variagio do volume (AV), quando a pressido é
constante. Acontece que definimos na Aula 10 que AU = g + w, entdo,

podemos reescrever a Equacao 11.3 como sendo:
AH =g +w + P-AV  (Equagao 11.4)

Supondo que o tnico trabalho realizado pela reagio seja o de
expansiao contra pressio constante, temos que: w = - P-AV. Substituin-
do o valor de w na Equacdo 11.4 chegamos a expressio AH = g - P-AV
+ P-AV, que leva a AH = g, quando o tnico trabalho realizado for de

expansao contra pressao constante, ou:

AH =g, (Equacao 11.5)

Relacdo C x C,

Voltando ao tépico calorimetria, tinhamos definido, no final do
primeiro pardgrafo, que o calor envolvido em um processo determinado
experimentalmente em um calorimetro era g = C-AT. Rearranjando essa

equagio, temos que a capacidade calorifica do calorimetro é dada por:
C=¢g/AT (Equagido 11.6)

No caso de um calorimetro a volume constante, a Equagio 11.6
pode ser reescrita como:

Cv=¢q/AT (Equagio 11.7)
Considerando que AU = g, pois a volume constante nao h4 tra-
balho e toda energia liberada ou absorvida se manifesta na forma de

calor, podemos reescrever a Equagao 11.7 como:

C,=AU/AT  (Equagdo 11.8)



De maneira aniloga a Equacdo 11.7, para um eventual calorime-
tro que funcione a pressio constante, poderiamos definir tal capacidade
calorifica a pressdo constante (C ), de modo que C, = g /AT. Acontece que
concluimos a definicdo da entalpia na Equagdo 11.5, que define AH = g,

Logo, podemos escrever que a capacidade calorifica a pressdo constante é:
CP = AH/AT (Equacdo 11.9)

Muito bem, mantenha a calma, agora é que a coisa vai ficar boa.
Definimos entalpia, na Equacdo 11.2, como sendo: H=U + P-V. Acontece
que a equagio fundamental dos gases estabelece que P-V = n-R-T, entdo,

a Equagao 11.2 pode ser reescrita como:
H=U+nRT (Equagio 11.10)

Na Equacdo 11.10, R é a constante fundamental dos gases, e vale
8,314 J-K'Mol, e n é o numero de moles. Se n for mantido constante,
e calor for fornecido ao sistema, havera variacao na temperatura, na
energia interna e, consequentemente, na entalpia, de modo que a Equacdo

11.10 pode ser reescrita como:
AH = AU + n-R-AT  (Equacado 11.11)

Concluimos na Equacdo 11.9 que C, = AH/AT. Substituindo AH
na Equagdo 11.9 pelo valor obtido na Equagio 11.11, temos que:

¢ - AH_AU+n-R-AT AU n-R-AT

oy rirRAl Ak (Equacdo 11.12)
P AT AT AT AT quas

Agora sim, chegamos aonde queriamos. Na Equacao 11.12, o
termo (n-R-AT)/AT pode ser simplificado para n-R, e segundo concluimos
com a Equagdo 11.8, AU/AT = Cv. Dessa forma, na Equac¢do 11.12, onde
lia-se Cp = AU/AT + (n-R-AT)/AT, podemos ler:

CI7 =C, +nR (Equacio 11.13)
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Naio ¢ genial? Uma vez determinado o C  em uma bomba calo-
rimétrica real, podemos estimar um C, virtual e calcular a variacido da

entalpia para uma rea¢io como sendo:
AH=gq,=C-AT  (Equacao 11.14)

Essa generaliza¢ao tem um problema: é que a equagio P-V =n-R-T
é valida apenas para os gases ideais. E uma idealizacio. Na pratica, o
comportamento real dos gases difere um pouco desse padrdao, de modo
que os valores de AH obtidos dessa maneira s3o ligeiramente diferentes
do que seria o real. Uma maneira de contornar esse problema é traba-
lhar a baixas pressdes. Quanto menor a pressio dentro do sistema, mais
proximo do ideal se torna o comportamento do gas.

Gostamos de trabalhar com a entalpia de uma reacio, pois ela
nos dd uma ideia mais adequada do calor que pode ser obtido com uma
reacdo exotérmica, ou que precisa ser fornecido para que uma reacao
endotérmica acontega, desprezando o trabalho realizado ou absorvido
pela expansdo ou contragio do sistema. Na maioria das vezes, esse é o
caso, pois trabalhamos com sistemas abertos que permitem a expansio
ou contrag¢do, como, por exemplo, 0 gds queimando no fogdo da cozinha,
ou na caldeira de uma industria. Porém, medir diretamente a varia¢io
da entalpia, ou o calor a pressiao constante, é pouco viavel. Temos mais
facilidade em medir a varia¢do da energia interna, ou o calor a volume

constante, usando uma bomba calorimétrica.

Entalpia padrao de combustao

Interessa-nos em muito a entalpia das reacdes de combustio.
As reagdes de combustido sao a principal fonte de energia do mundo e
estdo longe de serem substituidas por fontes alternativas. Até porque,
uma das alternativas mais vidveis para a substitui¢io dos combustiveis
fosseis (carvao, petrdleo e gas) € o etanol de cana de agticar, que também

funciona por meio da reagdo de combustao.



Fonte: http://www.sxc.hu/photo/471362

Fazemos uma reagdo de combustio sempre que botamos fogo
em alguma coisa, desde a fogueira de Sao Jodao até o GNV (gas natural
veicular). Para poder comparar as quantidades de calor liberadas nas
diferentes reacdes de combustio, definimos condicdes padrio para
realizar os experimentos: 1 atm, 298 K (25°C), 1 Mol da substancia
em estudo com alto grau de pureza e excesso do gds oxigénio, além de
combustdo completa. As entalpias de combustio determinadas nessas
condi¢des experimentais iniciais s3o chamadas de entalpias padrdo de

combustao molar e sdo representadas por AH °.

Quer saber um pouco mais sobre o etanol?

Acesse a revista eletrénica de quimica da Universidade
Federal de Florianépolis: http:/qmc.ufsc.br/qmcweb/
artigos/etanol.html. Vamos dar uma "“palinha” da repor-
tagem que vocé ira encontrar nesse site:

QMCWEB apresenta: O ETANOL

Para muitos brasileiros, festa é sinbnimo de cerveja;
diversao, sinénimo de porre. Em alguns lugares, criam-
se festas de adoracdo a bebida alcodlica, tal como a
Oktoberfest, em Blumenau. No supermercado, qualquer
crianga pode sair com litros de uma substancia toxica e
entorpecente: etanol, a droga legal.

(...) O etanol é produzido desde a antiguidade pela fermentacdo de acucares.
Todas as bebidas alcoodlicas e mais da metade do etanol industrial ainda é feito
por esse processo.
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Por combustio completa, entendemos o processo que gera os
6xidos dos elementos presentes na substancia em estudo em seu maior
estado de oxidacdo. No mundo real, a combustdo é sempre incompleta,
evidenciada quando vemos a fumaca preta saindo pelo escapamento de
veiculos mal regulados. Mesmo que a fumaga nio seja preta, a combus-
tao deve ter sido incompleta. Tanto assim, que os carros de passeio sao
obrigados a usar o catalisador no escapamento. O catalisador converte
o CO (monoxido de carbono), oriundo da combustdo incompleta, em
CO,. Em uma combustao completa, todos os atomos de carbono presen-
tes na substancia em estudo sio convertidos a CO,; todos os 4tomos
de hidrogénio sdo convertidos a H,O ;; todos os dtomos de nitrogénio
sdo convertidos a NOz(g); e todos os dtomos de enxofre a SOs(g), e assim
por diante. Na Equacdo 11.15, apresentamos a combustdo completa
do metano (GNV). Jd na Equagio 11.16, verificamos os possiveis pro-
dutos de uma combustdo incompleta do metano; esta equagao nao estd

balanceada.
CH4(g) +202(g) - COz(g) + 2H,0,  (Equagao 11.15)

CH,, + 20, — H,COH + H,CO + HCOOH + CO + C + CO, + H,0
(Equacao 11.16)

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 2

2. Escreva a equacao balanceada para a reacdo de combustdo completa
de 1 Mol de etanol (CH,CH,OH) e 1 Mol de gasolina (C;H,,).



RESPOSTA COMENTADA
Combustdo é a reacdo com o gds oxigénio. E a combustdo completa
é a que transforma todos os elementos da substdncia em questdo
em seus Oxidos de maior estado de oxidacdo. Assim, temos para
o etanol:

— 2CO

CH,CH,OH, + 4’/202@ b

+ 6H,0,

Na maioria das vezes, sempre balanceamos as equagées utilizando
numeros inteiros. Porém, foi colocada a restricdo de usarmos 1 Mol
de etanol. Nesse caso, o nimero de moles de gds oxigénio utilizados
ficou fracionado, 4'/, ou 4,5.

A gasolina é uma mistura de hidrocarbonetos, compostos de car-
bono e hidrogénio, cujo composto modelo é o octano C,H,,, dai o
termo octanagem para medir a qualidade da gasolina. A reacdo de
combustdo completa da gasolina é:

— 8CO

CI e 72’/202@) b

150 + 9H,0,,

Entalpias padrio de combustao podem ser encontradas em tabe-

las na maioria dos livros de Quimica Geral ou de Fisico-Quimica. Na

Tabela 11.1 apresentamos uma pequena tabela de entalpias padrio de

combustio para algumas substincias mais comuns. O sinal (-) indica

energia liberada.

Tabela 11.1: Entalpias padrdo de combustdo para algumas substancias

Substancia AH ° (kJ-Mol") Substancia AH ° (kJ-Mol")
C,, (grafite) -393,51 C,H0, (etanol) -1368
C, (diamante) -395,40 CSHQOGQ (glicose) -2808
CH,, (metano) -890 H,, (9as hidro- -286
génio)
CHew (etano) -1560 CZHZ(_g_) (etino) -1300
C8H18(l) (octano) -5471
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Entalpia padrao de formacao

Embora seja mais dificil de determinar experimentalmente, a
entalpia padriao de formag¢do é um dado termodindmico que também
encontramos em tabelas em quase todos os livros de Quimica Geral e
Fisico-Quimica. Entendemos por entalpia padrdao de formacao a ental-
pia envolvida no processo de formagiao de uma substancia a partir dos
seus elementos constituintes no estado fundamental a 298 K e 1 atm.
H 0 Nogp Os €

damentais para os elementos H, N, O, C, Cl, K e Fe, respectivamente.

o, grafte)? Clz(g), K, e Fe  sio exemplos dos estados fun-
No caso do carbono, que pode ser encontrado como grafite, diamante
ou carvio, o grafite é considerado o estado fundamental, pois é mais
abundante que o diamante, e o carvdo nao tem uma estrutura definida,
além de conter outros elementos na sua composicdo, notadamente, N e
S, em quantidades variadas. Todos os metais sio considerados no estado
fundamental quando se apresentem como sdlidos, exceto o mercurio,
que € liquido, com nimero de oxidagio zero.

Os halogénios (Cl, E Br, I) sdo considerados como moléculas dia-
tomicas em estado gasoso. A utilidade da entalpia padrio de formagio
vai ficar mais clara no proximo tépico. Por enquanto, divirta-se com a
Tabela 11.2, em que apresentamos alguns valores de entalpia padrio
de formagao. O valor zero indica tratar-se de elemento em seu estado

fundamental.

Tabela 11.2: Entalpias padrdo de formacao para algumas substancias

Substancia AHp (kJ-Mol-1) Substancia AHp (kJ-Mol-1)
C@ (grafite) 0 CH.O, (etanol) -277,69
Cy (diamante) +1,895 CH,,.0q (glicose) -1274
CHA_@ (metano) -74,81 Hz(_g_) (gés hidrogénio) 0
CZH6432 (etano) -84,68 CZHZE) (etino) +226,73
CgH,g, (octano) -249,9 COZ«ga(rdbigfliodf de -393,51




ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 2

' 3. Escreva as reacoes de formacao para o etanol e para a gasolina.

Y
|

RESPOSTA COMENTADA
Sem criticas & falta de imaginacdo do redator, jG conhecemos o
etanol e o composto modelo da gasolina: CH,CH,OH e CH,,,
respectivamente. As reacées de formacdo sdo aquelas obtidas a

partir dos elementos nos estados fundamentais: C, s H,) €
s, grdfite) 2(g)

O, .. Entdo, temos sempre para formagéo de 1 Mol da substancia:

2
2C +3H,,, +/,0,, — CH,CHOH,

(s, grafite) 2(9) 2

8C, oy + IH, — CH

(s, grafite) 2(g) 18(1)

LEI DE HESS

Esta lei é genial. E um exercicio de légica que enche de alegria
o espirito de um quimico. A ideia fundamental é que a energia interna
(U) e a entalpia (H) sdo fung¢oes de estado. Isso significa que o total de
energia contido em um sistema depende apenas da sua composicio,
temperatura e pressao.

Assim, um mol de 4gua a 25°C e 1 atm encerra uma certa quan-
tidade de energia interna, independente de esta por¢do de dgua ter sido
obtida pelo aquecimento de uma pedra de gelo ou pela reagdo de H,
e O,. Contanto que a dgua esteja a 25°C e 1 atm, ndo importa como
fizemos para chegar a essas condicOes, a energia interna serd a mesma.
Isso nos permite calcular a variacdo de entalpia para um processo hipo-
tético a partir da variagdo de entalpia para um processo conhecido. Na

maioria das vezes, a variagdo de entalpia conhecida é o AH e o AH °.
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Combinando corretamente esses dados, podemos calcular a variagao da
entalpia para qualquer reagio.

Vamos a um exemplo pratico. Com os dados das Tabelas 11.1 ¢
11.2 € possivel calcular o AH para a rea¢do de hidrogenacio do etino
para etano. Esse processo ndo aparece em nenhuma das duas tabelas,
mas, na Tabela 11.2 aparece o AH,® tanto para o etano quanto para o
etino. A reacdo para a qual eu quero calcular o AH é:

CZHZ(g) + ZHZ(g - C2H6(g) AH =? (Equagio 11.17)

)

Por meio dos dados fornecidos na Tabela 11.2 temos que:

2C, yupg + 3H, > CH, AH? = -84,68 k]- Mol (Equagio 11.18)
€

2C +H, - CH,  AHp =+226,73 k]-Mol" (Equagio 11.19)

(s, grafice)
A ideia é conseguir somar as Equacoes 11.18 e 11.19 de modo
que consigamos obter a Equac¢do 11.17 como resultado. Conseguindo
isso, basta somar também os valores conhecidos de AH? para obter o
AH para a Equacdo 11.17. Somar duas equagoes de reagdes quimicas é
muito simples. A seta de reacdo divide a equagdo em duas partes, rea-
gentes a esquerda e produtos a direita. Na soma de duas equacoes de
reacdo basta colocar todos os reagentes das duas equacdes a esquerda
da seta de reagdo e todos os produtos das duas reagoes a direita, feito
isso, eliminamos todas as substancias que aparecam dos dois lados da
equacgdo resultante. O AH para a equacdo resultante serd simplesmente
a soma dos valores de AH das duas reagdes originais. No caso, vamos
somar as Equagdes 11.18 e 11.19 de modo a obter a Equagdo 11.17.
Mas nao tao rapido. Note que na Equacao 11.17 o etino (C,H,)
aparece como reagente. Porém, na Equacdo 11.19, ele aparece como
produto. Simplesmente somar as Equacdes 11.18 e 11.19 nio vai resolver
nosso problema, ndo vai resultar na Equagido 11.17. Nos precisamos
ter o etino como reagente. A solugio é muito simples, basta inverter a
Equagdo 11.19. Ao fazer isso, precisamos lembrar de inverter também

o sinal do AH. Invertida, a Equagdo 11.19 ficaria assim:

CH,, — 2C + H AH = -226,73 k]-Mol* (Equacio 11.20)

s, grafite) 2(g)



Note que, na Equagao 11.20 ndo usamos mais o simbolo AH usa-
mos AH, pois a Equagdo 11.20 ndo representa uma reacdo de formacio,
mas sim, outra rea¢ao qualquer. Note também que o valor do AH teve
seu sinal invertido de (+) para (-), pois invertemos a reacio. Agora sim,
ao somarmos as Equacoes 11.18 com 11.20 teremos como resultado a

Equagdo 11.17. Vamos la:

2C, yut3H,, = CH,  AHp = -84,68 k]-Mol"

(s, graf.
+

CH,, —2C, +H AH = -226,73 k]J-Mol!

s, grafite) 2(g)

2C, ey 3H, +CH, ) —> CH, +2C

(s,graf.

s,graf.)+H2(g) AH =
-311,41 kJ-Mol"! (Equacdo 11.21)

O préximo passo é cancelar os termos que aparecem tanto do
lado dos reagentes quanto do lado dos produtos. Note que em ambos os
lados da seta da Equacdo 11.21 aparecem dois moles de carbono grafite
(2C

nos dois lados da equagio que representa a reagio global. Porém, do lado

sgrary) que devem ser cancelados. O gds hidrogénio também aparece
dos reagentes na Equacdo 11.21 temos trés moles de gas hidrogénio, ja
do lado dos produtos, temos apenas um. Logo, apenas um mol de gés
hidrogénio pode ser cancelado em cada lado da Equagdo 11.21. Cance-

lando os termos que aparecem dos dois lados da Equacao 11.21 temos:
2H,, + CH,, > CH,, AH=-311,41k]-Mol" (Equacdo 11.22)

Observe que a Equagdo 11.22 é idéntica a Equacdo 11.17. Em
ambas as equagdes os reagentes e os produtos sio exatamente 0s mesmos,
na mesmissima propor¢do de nimero de moles. Porém, agora temos um
valor de AH para esta reagao. O fato de o AH ter valor negativo indica
que a reagdo libera calor, é uma reacdo exotérmica.

Vamos para outro exemplo. A fermenta¢do anaerdbica é um pro-
cesso bioquimico operado por um ser vivo, uma levedura, na auséncia
de oxigénio, que converte agticar em etanol. E por esse processo que a
levedura obtém energia para suas fungdes vitais. Vamos verificar quanta

energia pode ser obtida na conversao de um mol de glicose em etanol.
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Podemos resolver essa questao tanto utilizando os dados da Tabela
11.1 quanto da Tabela 11.2. Vamos usar os dados da Tabela 11.2:

Substancia AHp (kJ-Mol™)
CszO(n (etanol) -277,69
CH,,0; (glicose) -1274
COZ(_Q (diéxido de carbono) -393,51

A equagdo da reacdo de conversdo da glicose em etanol é:
CH,0,,—>2CHO, +2CO,, AH=??k]-Mol' (Equacdo 11.23)

A reacdo de formacao de etanol é:
2C, ,, +3H,, + 1,0, , > CHO, AHP=-277,69 k]-Mol"
(Equacao 11.24)

A reagio de formacgdo de glicose é:
6C, o+ OH, o+ 302(g) - CH,0,, AH¢=-1274 kJ-Mol!
(Equacdo 11.25)

E a rea¢do de formagdo do CO, é:
C.,+0,,—CO,, AHp=-393,51k]-Mol" (Equagio 11.26)

Note que na reacido da fermentacio (Equacdo 11.23) a glicose
aparece no lado dos reagentes, mas na reacao de formagio (Equagio
11.25) ela aparece no lado dos produtos. Entdo, temos que inverter a
Equagdo 11.25, lembrando de inverter também o sinal da variagio de
entalpia. Outro detalhe é que, na fermentacio de um mol de glicose,
sdo produzidos dois moles de etanol e dois moles de gas carbonico. As
equacdes de formacio desses compostos, Equagdes 11.24 e 11.26, res-
pectivamente, se referem apenas a um mol de cada substancia. Entio,
precisamos multiplicar ambas por dois, lembrando de multiplicar também
o valor do AHy. Invertendo a Equagdo 11.25, multiplicando por dois as
Equagoes 11.24 e 11.26, somando as equagdes e cancelando os termos

que aparecem dos dois lados, temos:
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CH,0,, —>6C,,, + 6H, + 30, AH=+1274k]Mol
4C, ,, +6H,, +0, —2CHO, AH=-55538Kk]

2C, ,, + 20,,>2CO, ~ AH=-787,02k]

(s, gr)

CH,,0,, - 2C,H,0, +2CO, AH = - 68,4 kJ-Mol"

Observe que na equagdo de formagdo do etanol, temos 4C_ .,
)

e na equagio de formagio do gas carbonico, temos 2C o 110 lado dos

reagentes, perfazendo 6C_ _ no lado dos reagentes, que sio cancelados

gr)

comos 6C__ que aparecem no lado dos produtos na equagdo invertida

s er
de formacao da glicose. De modo similar, para o O, , temos um total de
trés moles no lado dos reagentes, sendo um mol na equac¢io do etanol
e dois moles na equagdo do CO,, que se cancelam com os trés moles na
equacdo invertida da glicose. Temos, ainda, 6H,  no lado dos reagentes
na equacio do etanol, que sdo cancelados com os 6H, | que aparecem
no lado dos produtos na equacio invertida de formacio de glicose.

Outro detalhe importante é que o sinal do AH para a reagio de
formagao da glicose foi invertido de - para +, acompanhando a inversio
da equagio. Note também que o valor de AH para as reacdes de forma-
¢do do etanol e do diéxido de carbono foram multiplicados por dois,
uma vez que multiplicamos todos os coeficientes estequiométricos dessas
equacdes por dois, mas mantivemos o sinal, pois as equagdes nao foram
invertidas. Observe, ainda, que o termo Mol sumiu das unidades de AH
nas equagdes do etanol e do CO,, pois essas equagdes ndo representam
mais a equagio de formacdo de um mol dessas substiancias, mas, sim, de
dois moles. Finalmente, ndo usamos mais o simbolo AH°, substituido por
AH. AH_ se refere a entalpia padrdo de formagio das substancias, e esta
definido para um mol apenas. Se a equacio é invertida ou sao produzidos
mais de um mol, entdo, ndo é mais entalpia padrao de formacao.

O fato de a entalpia de fermentacdo ter um sinal negativo AH =
- 68,4 kJ-Mol"! indica que o processo de fermentagao libera energia, e é

essa energia que serd usada pela levedura para se manter viva.
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ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 3

4. Repita o calculo da variacdo da entalpia, desenvolvido na secdo Lei de
Hess, na reacdo de fermentacdo da glicose, usando os dados da Tabela
11.1.

RESPOSTA COMENTADA
Os dados da Tabela 11.1 sdo de entalpia de combustdo e estdo
transcritos a sequir:

Substancia AH e (kJ-Mol')
C,H.0, (etanol) -1368
CH 0, (glicose) -2808

A equacdo da fermentacdo continua a mesma:

CGH,ZO“S) - 2C2HEO(,) + 2C02@ AH = 77 kJ-Mol!
Enquanto as equagdes que representam as reacoes de combustdo
sdo:

CH O_, + 60, —6C0O,  +6H0 AH °=-2808 kJ-Mol"

6 112765 2@ 2@ 220 c
CHO, + 30,,->2C0,, +3H,0,  AH°=-1368k/-Mol'

26~ ) 2(9)
O etanol aparece no lado dos reagentes na equagdo da combustdo,
mas precisamos dele no lado dos produtos, entdo invertemos a
equacgdo da reacGo de combustdo do etanol, invertendo também
o sinal do AH:
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2€0,, + 3H,0, > CHO, + 30, AH = +1368 kJ-Mol'
Na equacdo de fermentacdo, temos dois moles de etanol nos pro-
dutos, enquanto na equagdo invertida da combustdo, apenas um.
Assim, multiplicamos a equacdo invertida da combustdo por dois,
lembrando de multiplicar por 2 o valor do AH também:

4Co0,,, +6H,0,—>2CHO, + 60, AH = +2736 kJ
Agora estamos prontos para somar ds equagoes:

CH,O,., + 60, —6CO, +6H0, AH°=-2808 k/-Mol'

6 '1276(s) 2(g) 2(9) 2=

4C02(g) + 6Hzo(/) - 2C2H50(/) + 602@ AH = +2736 kJ

CH O, ,—2CHO

6 '1276(s) 26 ()

+2€0,,, AH =-72 kJ-Mol

Observamos uma diferenca de 3,6 kJ-Mol" quando comparamos o
método usando as entalpias de combustdo com o da entalpia de
formacdo. O valor aceito como correto para a entalpia de fermenta-
¢do da glicose € de 67 kJ-Mol"', nem um nem outro. Concluimos que
os cdlculos de entalpia pelos métodos indiretos sGo aproximados.

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 3

5. Nosso organismo também utiliza a glicose para producdo de energia.
Porém, nas mitocondrias, organela responsavel pelas etapas finais da res-
piracdo celular aerdbica nos eucariontes, ocorre um processo de oxidacao
aerdbica da glicose, produzindo CO, e 4gua. Calcule a entalpia envolvida
nesse processo.
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RESPOSTA COMENTADA
Aposto que foi mais fdcil do que vocé imaginava a principio. A
reacdo de oxida¢do aerdbica do agucar €, justamente, a reacdo de
combustdo. Entdo, ndo precisa calcular nada, é sé olhar a entalpia
padrdo de combustdo na Tabela 11.1.

CH,,04 + 60,,—6CO, ) +6H,0,  AH2=-2808 k/-Mol'
O importante aqui é notar que o processo aercébico é muito mais
eficiente para aproveitamento da energia (libera muito mais energia)
que o processo anaerdbico. E com essa energia que nos mantemos
vivos e nos movimentamos. Com um mol de glicose, podemos
realizar 2808 kJ de trabalho.

CONCLUSAO

A entalpia é uma funcdo de estado que nos indica a quantidade
de calor envolvida em uma rea¢do quimica. Os célculos de entalpia sdo
de grande importancia na industria quimica, pois é a partir deles que
sdo dimensionados os reatores e os sistemas necessarios para esfriar

(trocador de calor) ou aquecer (caldeiras) os reatores e manter as reagdes

sob controle.

Também € pela entalpia que avaliamos a quantidade de energia
que pode ser obtida em uma reag¢do. E com base nessa informacao que
se calcula a velocidade de alimentagao de combustivel nas usinas termo-

elétricas, que comegam a se tornar comuns no Brasil e s3o a principal

fonte de eletricidade mundo afora.



ATIVIDADE FINAL
Atende aos Objetivos 1,2 e 3

E tido como certo que, em um carro flex, € melhor abastecer com gasolina, mesmo
se o pre¢o desse combustivel for até 30% maior que o preco do etanol. Isso porque
o consumo de gasolina é 30% menor que o de etanol, ou seja, com 1L de gasolina,

o veiculo percorre uma distancia 30% maior do que com etanol.

Kiril Havezov

Fonte: http://www.sxc.hu/photo/1155004

Demonstre que essa informacao esta correta utilizando a entalpia.

Dados: densidade do etanol: 0,80 g/mL. Densidade do octano: 0,72g/mL. Dica: a

gasolina vendida nos postos possui 25% de etanol.
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RESPOSTA COMENTADA
No motor de veiculos automotores, ocorre uma reacdo de combustdo. Logo, estamos
falando de entalpia de combustdo do etanol e da gasolina. O composto modelo
da gasolina é o octano. Na Tabela 11.1, encontramos as entalpias de combustéo
para o etanol e para o octano:

Substdncia AH? (kJ-Mol'')
C,H.0, (etanol) -1368
CH o, (0Ctano) -5471

O valor da entalpia de combustdo se refere a 1 mol da substdncia. Nos postos, o
combustivel é vendido por litro. Entdo, temos que converter esses valores de entalpia
para o equivalente por litro de etanol ou gasolina.
Para o etanol, 1 mol vale 46,0 g. Logo, o valor de AH =-1368 kJ se refere a 46,0
g. A densidade do etanol é 0,80 g/mL. Logo 46,0 g correspondem a 57,5 mL ou
0,0575 L, e a entalpia é AH =-1368 kJ em 0,0575 L ou AH =-23791 kJ/L.
Para o octano, 1 mol vale 114,0 g e a densidade vale 0,72 g/mL. Logo, a entalpia
é de AH=-5471 klem 158,3 mL ou AH=-34560 kJ/L. Porém, a gasolina vendida
nos postos contém 25% de etanol, entdo temos que ponderar a entalpia por litro,
pois esse valor se refere ao octano puro. Com os 25% de etanol, a entalpia por litro
de gasolina serd AH = (-34560 x 0,75) + (-23791 x 0,25) = -31238 ki/L.
A diferenca percentual na entalpia da gasolina em relagdo ao etanol, por litro, serd:
((AHgasolina - AHetanol) + AHetanol) x 100% ou ((-31238 +23791) +23791)
x 100% que dd 31%. Bem perto dos 309, ndo?
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RESUMO

Em um calorimetro, medimos o calor envolvido em um processo como sendo g =
C-AT, onde C é a constante do calorimetro, medida experimentalmente.

Nos calorimetros que trabalham a volume constante, determinamos o calor a
volume constante: g = C -AT. Uma vez que, nesse caso, o sistema foi impedido de
realizar trabalho (volume constante), toda energia se manifestou na forma de
calor, de modo que o g, corresponde a propria varia¢do da energia internaAU =q,.
Num calorimetro a pressao constante, seria possivel determinar um calor a pressao
constante q,, que seria dado por q,=CAT. C eC se relacionam pela equacao
Cp =C, +n-R.

A variacdo da entalpia em um processo é definida como AH = AU + P-AV. Con-
siderando que AU = g, e que C,=C +nR, podemos reescrever a definicdo de
entalpia como sendo AH = q,

A entalpia é uma funcdo de estado, isso significa que a entalpia de um corpo sé
depende do estado em que aquele corpo se encontra. Em quimica, isso significa
as condigoes de pressdo, temperatura e da quantidade daquele corpo.
Definimos a entalpia padrédo de formacéo (AH.°) como sendo a entalpia envolvida
no processo de formacdo de um mol de uma substancia a partir dos elementos
que a compdem em seus estados fundamentais. Os dados de entalpia padrao
de formacdo sdo encontrados em tabelas nos livros e manuais de fisico-quimica.
A entalpia padrao de combustéo (AH °) é definida como sendo a entalpia envolvi-
da na queima de um mol de uma substancia. Esses dados também sdo tabelados.
Utilizando a Lei de Hess, que prevé que para uma funcdo de estado ndo importa
o caminho percorrido, mas apenas o estado final, podemos calcular a entalpia
envolvida em qualquer reacdo quimica, combinando corretamente as reacdes e

as entalpias padrao de formacao e combustao.
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Espontaneidade dos
processos fisico-quimicos

Luis Passoni

Meta da aula

Apresentar as fungoes de estado entropia (S) e
energia livre de Gibbs (G).

Esperamos que, ao final desta aula, vocé seja
capaz de:

1. reconhecer a entropia como funcao
probabilistica;

2. calcular a variagao de entropia em um processo
qualquer;

3. prever a espontaneidade de um processo
fazendo uso da variacdo da energia livre de
Gibbs.

Pré-requisito

Para 0 bom andamento desta aula, é necessario
rever o contetdo das Aulas 10 e 11 desta disciplina.
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INTRODUCAO
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Nosso objetivo agora é encontrar uma maneira de prever se e quando um
determinado processo serd espontaneo. Note que eu disse “processo” e
nao “reacdo quimica”. Uma reacdo quimica também é um processo, que

é um termo mais amplo e envolve também outras transformacoes, como a

transformacao do gelo em agua.

Michael Faes

ST BN gl
Fonte: http://www.sxc.hu/photo/1327546.

A fusao do gelo é um processo espontaneo, certo? Entdo pense num esqui-
mo, daqueles tradicionais que moram em iglus. O iglu ¢ feito de gelo, ndo
é mesmo? E ndo derrete.

Um primeiro parametro da espontaneidade de um processo é a entalpia,
vista na Aula 11. Um processo exotérmico (AH < 0) tende a ser espontaneo,
enquanto que um processo endotérmico (AH > 0) tende a nao ser espontaneo.
Mas nem sempre é assim. Transformar gelo em &gua é um processo endo-
térmico: é necessario fornecer calor para que ocorra. Porém, para nds que
moramos em um pais tropical, esse é um processo espontaneo. Ja para o
esquimo, que vive no Circulo Polar Artico, espontaneo é justamente o processo
contrdrio: a agua se transformar em gelo.

Para a 4gua, ja esta claro que abaixo de 0°C (273,15K), 0 processo espontaneo
é a transformacdo da dgua em gelo. Acima dessa temperatura, o processo
espontaneo é a transformacado do gelo em dgua. Mais que isso, em um sistema

isolado, sem troca de calor com o ambiente, 273,15K é a temperatura de



equilibrio dos processos de fusdo/solidificacdo da dgua: nessa temperatura,
o que estd em forma de gelo assim permanece, e o que esta em forma de
agua assim permanece.

Nossa larga experiéncia em manipular a 4gua nos permite tirar essas con-
clusdes acerca da fusao, bem como nos permite fazer uma discussdo muito
parecida para o processo de ebulicdo, com a Unica diferenca de que a tem-
peratura agora sera de 100°C (373,15K).

Para processos com os quais tenhamos pouca familiaridade também é possi-
vel prever a espontaneidade, bem como as condi¢des de equilibrio. Para tal,

precisamos lancar mao de outra funcdo de estado termodinamica: a entropia.

ENTROPIA

A entropia, representada por S, é uma funcio de estado associada
com a probabilidade. Quanto mais provivel é um estado, maior sua
entropia. Como a tendéncia natural de todas as coisas é se acomodar
no estado mais provavel, a entropia de um sistema também tende para
o seu maior valor possivel.

Vejamos um exemplo. Imagine um sistema fechado composto
por dois I6bulos unidos um ao outro. Imagine também que esse sistema
contenha apenas uma molécula de um gds qualquer. A chance de essa
molécula estar em um dos dois 16bulos é de 50%, pois, ou a molécula
estd em um I6bulo ou em outro, conforme representado na Figura 12.1.
Logo, existe uma probabilidade 1/2 (uma em duas) de a molécula estar
no lébulo da esquerda, e uma probabilidade 1/2 de a molécula estar no

16bulo da direita. Nenhum estado é preferivel ao outro.

O®
S

Figura 12.1: Duas posi-
¢Oes possiveis para uma
molécula em um sistema
de dois compartimentos.
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Agora, vamos imaginar que mais uma molécula do mesmo gas seja
adicionada ao sistema. Ambas as moléculas sio idénticas, mas vamos
colocar uma etiqueta nelas para diferenciar uma da outra. Em principio,
a posi¢dao de uma molécula n3o influencia a posi¢ao da outra, logo, cada
evento é independente. Existem, entdo, quatro possibilidades de arranjar
as duas moléculas nos dois l6bulos: as duas no lado direito; as duas no
lado esquerdo; a molécula ‘1’ no lado esquerdo e a 2’ no lado direito;
ou a molécula 2’ no lado direito e a ‘1’ no lado esquerdo, conforme
representado na Figura 12.2.

Note que existem quatro maneiras de arrumar as duas molécu-
las nos dois l6bulos, mas, apenas uma dessas maneiras coloca as duas
moléculas no lado direito. Entio, a chance de as duas moléculas estarem
do lado direito é de uma em quatro (1/4 ou 25%). Idem para as duas
moléculas do lado esquerdo: apenas uma chance em quatro arranjos
possiveis. Ja para o caso de uma molécula em cada lébulo, existem
duas possibilidades (a molécula ‘1’ no lado esquerdo e a 2’ no lado
direito, ou a molécula 2’ no lado direito e a ‘1’ no lado esquerdo). Mas
as moléculas sdo idénticas, entdo ambos os arranjos sdo equivalentes:
qualquer dos dois leva 2 mesma situacdo. Entdo, existem duas situagdes
em quatro (2/4=1/2 ou 50%) segundo as quais uma molécula se coloca

em cada l6bulo.

X2
@O@CDGD

Figura 12.2: Arranjos possiveis para duas moléculas em dois
I6bulos.

Nesse exemplo simples, a diferenga de probabilidade parece nio
ser muito grande. Mas se tivéssemos, digamos, 100 (cem) moléculas,
o que ainda é pouco (um mol contém 6,02x10%* moléculas), teriamos
10.000 (dez mil) arranjos possiveis, dos quais apenas um corresponderia

a todas as moléculas no lado direito.



ATIVIDADE

AULA H

Atende ao Objetivo 1

1. Monte os arranjos possiveis para a distribuicio de quatro moléculas
idénticas em um sistema de dois lébulos.

Monte um grafico com o nimero de arranjos possiveis no eixo das orde-
nadas e com as configuracées 4:0; 3:1; 2:2; 1:3 e 0:4 nas abscissas.
Calcule a probabilidade de todas as moléculas estarem no Iébulo direito,
e a probabilidade de termos duas moléculas em cada I6bulo.

RESPOSTA COMENTADA
Para facilitar, vamos representar as moléculas como a, b, c e d, lem-
brando que elas sdo idénticas, apesar de as letras serem diferentes.
Montamos também uma matriz com duas colunas e vdrias linhas:
cada coluna representard um Iébulo, e cada linha um estado.

abcd ac bd b acd

bcd |a ad bc C abd

acd b bc ad d abc

abd |c bd ac abcd
abc |d cd ab

ab cd a bcd

CEDERJ 287



Quimica B - UENF | Espontaneidade dos processos fisico-quimicos

288 CEDERJ

Colocando em forma de grdfico temos:

multiplicidade de estados

4:0 31 2:2 b 0:4

arranjos possiveis

Note que a situacdo 2:2 € preferivel, pois existe maior nimero de
arranjos que levam a essa situagao.

O cdlculo da probabilidade € dado em termos de nimero de eventos
de interesse sobre o nimero de eventos totais. O nimero de eventos
totais € o ndmero de arranjos possiveis, ou seja, dezesseis.

O ndmero de eventos de interesse é o nimero de arranjos que
conduzem d situacdo para a qual queremos calcular a probabilidade.
S6 um evento conduz d situacéo de todas as moléculas estarem no
lado direito. Entdo, a probabilidade serd 1/16 ou 0,0625 ou 6,25%.
Jd para duas moléculas de cada lado, temos seis arranjos que levam
a essa situacdo, em dezesseis possivels. Logo, a probabilidade serd
6/16 ou 0,375 ou 37,5%.

Dito de outra maneira, a entropia (S) é uma fun¢io (f) do ntimero

de estados possiveis (W) para um sistema:
S =AW)

Essa fun¢ao f que relaciona a multiplicidade de estados W com a

entropia S é a funcdo logaritmo, de modo que:
S=kInW

A constante k é conhecida como constante de Boltzmann, em

referéncia a Ludwig Boltzmann, e vale 1,38x103 J/K.



ENTROPIA NO ZERO ABSOLUTO

Vamos recorrer a outro exemplo. Imagine uma molécula de 4cido
cloridrico, HCI. A diferenga de eletronegatividade entre o hidrogénio, H,
e o cloro, Cl, é de 2,06. Isso indica uma molécula muito polar (~65%
de cardter i6nico, ver Aula 6), com densidade de carga positiva sobre o
atomo de hidrogénio, e densidade de carga negativa sobre o dtomo de
cloro. Vamos representé-la como: @

Nas condi¢oes ambientes, o 4dcido cloridrico é um géds. O acido
cloridrico que vocé usa em laboratério é uma solu¢do do gas em agua.
Partindo do HCI puro, gasoso, podemos transformd-lo em liquido por
resfriamento (PE = -85°C). Retirando ainda mais calor, podemos trans-
forma-lo em um sélido (PF = -115°C). Um s6lido possui uma estrutura
cristalina bem organizada, mas ainda existem movimentos de vibracdao
e rotacdo das moléculas, de modo que estas podem mudar de posicio,
mesmo no estado solido. Quanto mais esfriamos a amostra abaixo do
ponto de fusio, 158K no caso do HCI, menor serdo os movimentos das
moléculas, e mais organizado sera o cristal. No limite, quando chegamos
ao zero absoluto, OK (zero Kelvin) ou -273,15°C, consideramos que os
movimentos cessam completamente. Nessas condi¢es, devido a polari-
dade das moléculas, s6 existe um arranjo possivel para o cristal de HCI,

representado na Figura 12.3.

C2C DC DE D
Qo
D D DD
G DG DE =G D

Figura 12.3: Representacéo
de um cristal de HCl no zero
absoluto (0K).

Como s6 existe um arranjo possivel, W = 1, logo S = k£ In1 = 0,

ou seja, no zero absoluto, a entropia de um sistema é zero.
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A afirmacdo de que “S = 0 quando a temperatura T = 0K” s6 é valida para
moléculas muito polares, para as quais o momento de dipolo obriga as
moléculas a se organizarem alternando densidades de cargas positivas e
negativas. Para moléculas menos polares, como o monoéxido de carbono,
CO, por exemplo, existe uma entropia residual, mesmo a OK, que atende
a possibilidade de ocorrerem “defeitos” no arranjo cristalino.

A consequéncia dessa conclusdo é que, para a entropia, podemos
conhecer exatamente o seu valor, pois temos um ponto de partida em
que S = 0 para o sistema. Diferente da entalpia ou energia interna, para
as quais ndo conheciamos o valor absoluto em um sistema, mas apenas
a variagio em um processo qualquer.

A medida que vamos fornecendo calor para a mostra, aumenta
sua energia cinética, aumentam os movimentos de rotacdo e vibragio
das moléculas, e aumenta, também, a chance de uma ou outra molécula
sair daquela posicao bem definida que tinha a OK. Se for possivel para as
moléculas se arranjarem em posicoes diferentes, comecam a surgir outros
arranjos, e W cresce, de modo que cresce também o valor de S. Entdo,
veja: se fornecemos calor, aumentamos a entropia, ou seja, a variagao
da entropia em um processo deve ser proporcional ao calor envolvido

naquele processo. De fato, podemos escrever que:

AS = drev
T

A equacgdo acima pode ser lida como: a varia¢do da entropia em
uma transformagio € igual ao calor envolvido no processo reversivel

dividido pela temperatura em que o processo ocorre.

Um processo reversivel é uma idealizagao. Na pratica, € muito dificil reali-
zar um processo reversivel. Mas isso ndo importa, pois a funcdo entropia,
assim como a entalpia e a energia interna, sdo funcdes de estado. Nao
importa se o processo que levou aquele estado seja reversivel ou irrever-
sivel. A entropia numa determinada condi¢do de temperatura e pressao
sera sempre a mesma.



Um processo reversivel é uma idealizacdo a partir de um processo real.
Imagine um processo real qualquer, para facilitar em um sistema fechado
(sem alteracdo da quantidade de matéria), como por exemplo, aquecer
um pedaco de metal. Colocamos o metal no fogo e ele esquenta, digamos
que de 25°C até 100°C. Esse é um processo real. Num processo reversivel,
esse aquecimento seria feito dividindo a amplitude da transformacéao (no
caso, mudanca de 75°C na temperatura) em um numero muito grande
de etapas; um numero tdo grande, que a diferenca de temperatura
de uma etapa para outra seria muito pequena, desprezivel. No limite,
podemos dividir esse processo em infinitas etapas, de modo que cada
etapa tenha amplitude infinitesimal, praticamente zero. Nessa situagdo,
duas etapas consecutivas estariam em equilibrio. Ndo haveria diferenca
de temperatura mensuravel entre elas, de modo que esse processo seria
perfeitamente reversivel. Ndo haveria diferenca na temperatura quando
o sistema passasse de uma etapa qualquer para a subsequente ou para
a anterior.

CALCULO DA VARIACAO DA ENTROPIA PARA ALGUNS
PROCESSOS SIMPLES

Transicao de fase

Voltando ao exemplo do gelo, para transformar gelo em 4gua é
necessario fornecer calor. Esse calor serd usado para desagregar o cristal
de gelo, mas a temperatura permanece constante durante o processo. Se
a pressdo também for mantida constante, entdo o calor (q) envolvido
nesse processo serd o calor a pressdo constante (q ) para esse processo.
Como visto na Aula 11, q = AH, entdo, para uma transi¢do de fase:

_aH
T

AS

Se foi necessario fornecer calor, entdo o processo é endotérmico:
AH e AS serdo positivos. Ao contririo, numa transformacdo de dgua
em gelo, é necessario retirar calor, o processo serd exotérmico, e tanto
AH quanto AS serdo negativos. Os valores para entalpia de fusao, soli-
dificacdo, vaporizag¢ao ou condensac¢io sao encontrados em tabelas nos
livros de fisico-quimica. Na Tabela 12.1, listamos alguns valores de AH

de fusdo e vaporizagdo a 1 atm.
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Tabela 12.1: Entalpias (AH) de fusdo e vaporizacdo para algumas substancias

T Entalpia de Temperatura Entalpia de
N emperatura = L =
Substancia de fusao (K) fusao (kJ/ de ebulicao vaporizacao
mol) (K) (kJ/mol)
H,0 273,15 6,01 373,15 40,66
Co, 217,0 8,33 194,6* 25,23*
NH, 195,4 5,65 239,7 23,35
CH, 90,68 0,941 11,7 8,18
C,H,OH 158,7 4,60 352 43,5

* Refere-se a sublimagéo.

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 2

2. Calcule a variagao da entropia de um sistema composto por 5g de dgua
pura a 0°C e 1 atm quando da solidificacdo da dgua a presséo e tempe-
ratura constantes.

RESPOSTA COMENTADA
Na Tabela 12.1, vocé vai encontrar a entalpia de fusdo da dgua a

273,15K. Na Aula 9, vocé aprendeu a converter a temperatura de

Kelvin para grau Celsius, e jd sabe que o seu sistema, que estd a 0°C,

estd a 273,15K, exatamente a temperatura de fusdo que aparece

na Tabela 12.1. Mas atencdo: fus@o se refere a transformacéo de

gelo em dgua; a entalpia de fusdo se refere a transformagdo de

gelo em dgua:




HO, — H0, AH=60I1 kJ/mol
Esse detalhe é fdcil de resolver, basta lembrar-se da Lei de Hess
(Aula 10). Solidificagdo é a transformacdo de dgua em gelo, o
inverso da fus@o. Entdo:

HO, — HO, AH=-601 ki/mol

Como visto no Item 3.1 desta aula, numa transicdo de fase

_aH
T

Na Tabela 12.1, os valores sdo dados por mol. Mas nosso sistema

AS

tem apenas 5g de dqua. Precisamos converter essa massa para
numero de moles:

1 mol de dgua ———-- 18,00g

x mol de dgua - 5009 x=15,00/1800= 0,28 mol

Agora sim, estamos prontos para aplicar a férmula:

AS = AH/T = (6,01 ki/mol-0,28 mol) / 273,15 K =-6,2x10-3 ki/K
ou -6,2J/K.

A entropia do sistema diminui quando eu passo do estado liquido
para sélido. Isso faz sentido, pois no sélido existem menos arranjos
possiveis para as moléculas.

Aquecimento a pressao constante

A quantidade de calor envolvida no aquecimento de um sistema
é fun¢io da capacidade calorifica do sistema, bem como da amplitude
da mudanga na temperatura (ver Aula 9). Considerando a pressio
constante durante o processo, temos que q, = Cp AT. Como a variagio
da entalpia € dada por AS = q /T, substituindo-se o valor de q, por C,

AT e integrando-o temos:

Xe
5= [MZeAT o In
T T P

O estudante tem mania de se assustar quando vé uma integral. Mas
ndo é necessario. A conclusdo é que a variacao da entropia (AS) é igual
a capacidade calorifica (C)) multiplicada pelo logaritmo natural (In) de
T,/T,,onde T, é a temperatura final e T, é a temperatura inicial, ou seja:

AS=C, ln%

1
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Na Tabela 12.2, encontramos o valor de C a 298K para algumas
substincias. Uma tabela mais completa pode ser encontrada em livros
de fisico-quimica. A rigor, C, varia com a temperatura, mas vamos

considerd-lo constante para facilitar os célculos.

Tabela 12.2: Capacidade calorifica molar a pressdao constante e 298K

Substancia C, UK'mol) Substancia C, UK'mol)
H,0,, 75.29 C,H,OH,, 111,46
H,0, 33,58 CH,OH, 65,44
NH3492 35,06 Fe@ 25,10
CHag 35,31 Cooanty 8,53
O, 37,11 Co oy 6,11
ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 2

3. Um prego pequeno pesa cerca de 0,67g. Calcule a variacao da entropia
desse prego quando o mesmo é aquecido de 25°C até 80°C. Considere
que o prego é feito de ferro puro.

Fonte: http://www.sxc.hu/photo/1161115.
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RESPOSTA COMENTADA
O prego em questdo é uma amostra de ferro puro, pesando 0,674.

AULA H

A capacidade calorifica do ferro é 25,10 JK'mol' (vide Tabela
12.2). Mas note que a capacidade calorifica é valida para um mol
da substéncia, €, em nosso caso, ndo temos um mol de ferro, mas
apenas 0,67g. Para saber o equivalente em mols de 0,679 de ferro,

fazemos uma regrinha de trés:

I mol de ferro —————- 55,85g
5 limell @2 i@t —— 0,659
x= 0,012 mol de ferro.

As temperaturas inicial e final devem ser convertidas para Kelvin,
segundo a relacdo K = °C + 273,15. Temos, entdo, T, = 298,15K

e T,=353,15K

. T
Substituindo os dados na equagdo AS =C, ln?2 , temos que:

1

AS = 0,012mol-25,10 JK'mol'-In(353,15K/298, 15K)

AS=0,051 JK'

Expansao isotérmica de um gas contra pressao constante

Da Aula 11, lembramos que AU = q + w (Eq.1), bem como AU =
q, = CAT. Rearranjando (Eq.1), temos que q = AU -w. Substituindo o
valor de AU, concluimos que q = C AT - w (Eq.2).

Numa expansio isotérmica, nao ha varia¢do de temperatura, logo
AT =0 e a (Eq.2) simplifica para q = -w. Como se trata de expansio, w
terd valor negativo, de modo que para a expansio isotérmica de um gas
contra pressdo constante, q = w.

Da Aula 10, lembramos que w = PAV, e a equacdo dos gases nos
lembra que PV = nRT. Rearranjando, temos P = (nRT)/V. Substituindo
na defini¢ao de trabalho, temos:

nRT
A%

AV

No comego desta Aula, definimos que:

AS = drev
T

CEDERJ 295



Quimica B - UENF | Espontaneidade dos processos fisico-quimicos

296 CEDERJ

Considerando que na expansdo isotérmica de um gads contra

pressdo constante q = w, chegamos em:

:&:ﬂszﬁsznRj”ﬂanlnﬁ
T VT V ViV v,

Ou, simplesmente:

AS = ann&
V

1

Onde V, ¢ o volume inicial, V, é o volume final, n é o niimero de

moles e R € a constante universal dos gases e vale R = 8,31451 ] K'' mol'.

Mistura de dois gases a pressao e temperatura constantes

As restrigoes de pressdo e temperatura constantes facilitam muito
as coisas. Obviamente, temos que considerar os gases como sendo inertes.
Nio pode haver reagio quimica entre eles, apenas a mistura fisica dos
dois. Também ndo se trata de adicionar um gds a um recipiente que ja
contenha outro gas, pois assim a pressio vai aumentar, como quando
colocamos mais ar em um pneu de bicicleta. E necessario que o sistema
se expanda para manter P e T constantes. Uma representagido para o
processo de que estamos tratando pode ser encontrada na Figura 12.4.

No sistema separado por uma diviséria, o gas ‘a’ ocupa um volu-
me V e o gas ‘b’ outro volume V,, ambos 4 mesma pressao P. Quando
a divisoria é removida, ambos os gases passam a ocupar o volume total

do sistema, V,, e a pressdo permanece constante.

@ ® @ ®
® & ®® ¢ 6 o © e ® ©®
® ® ® — ® o 60
® . o o »® o e ® o ©
s 00 6 o ° e @ © @ o6 0©

Figura 12.4: Representacdo da mistura de dois gases a P e T constantes.

Nessa situa¢ao, consideramos o processo como sendo a expansio
dos dois gases de V, ou V, para V,, e a variagido total da entropia do
sistema serd a soma das varia¢des de entropia para cada gds, segundo
a mesma férmula que aprendemos nesta aula em “expansdo isotérmica

contra pressdo constante”, de modo que:



AS = naRln£+ anlnﬁ
V.

a b

Onde, n_¢ o nimero de moles do gas ‘a’ e n, é o nimero de moles
do gas ‘b’; V_ € o volume inicial do gas ‘a’; V, ¢ o volume inicial do gas

‘b’; e V, € o volume final, igual para os dois gases.

Variacao da entropia em uma reacao quimica

Esta vai ser legal, e muito simples. Bastam algumas consideragoes.
A primeira delas, é que a entropia é uma fung¢io de estado, ou seja, ndo
importa como nés chegamos a uma determinada situagio. Apenas a tem-
peratura e pressio definem a entropia de uma por¢io de uma substincia
qualquer, mesmo que a tenhamos obtido por reacdo quimica.

Outra consideracdo é que, como todas as substancias partem de
S =0 a OK, entdo podemos conhecer a entropia de qualquer substiancia
a qualquer temperatura: basta calcular o aumento da entropia, confor-
me visto em “Aquecimento a pressdo constante” nesta aula. Se houver
mudanca de fase, acrescentamos a entropia calculada, conforme em
“Transi¢do de fase” nesta aula.

O melhor de tudo é que alguém ja fez isso, e, em livros de fisico-
quimica, encontramos o valor da entropia padrdo molar (S°) a 298K e
1 atm para um numero muito grande de substancias.

Na Tabela 12.3, encontramos a entropia-padrio para algumas

substancias.

Tabela 12.3: Entropia-padrdo molar a 1 atm e 298K

substancia S° (J K" mol) substancia S° (J K" mol)
H,O, 69,91 02@ 205,14
HZO(S_) 188,83 COZ(_S_) 213,74
HZ@ 130,68 Cioqra) 5,74
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Outra consideracdo importante é que a entropia de um sistema é
dada pela soma das entropias das substancias constituintes do sistema, do
mesmo modo como para a mistura de gases em “Mistura de dois gases a
pressdo e temperatura constantes” nesta Aula. Finalmente, a variacdo da
entropia em um processo é dada pela diferenca entre a entropia ap0ds o
processo e a entropia antes do processo. Exemplificando, para a reacao
de formagdo de 1 mol de dgua:

Hyy + 1,0, = H,0,,

A variagdo da entropia nesse processo sera o resultado da entropia
da dgua liquida menos as entropias somadas do hidrogénio e oxigénio
gasosos AS = SHzoa) - (SHZ(g) + Soz(g)).

Na Tabela 12.3, encontramos os valores da entropia para essas
substincias, desde que a pressdo seja de 1 atm e a temperatura de 298
K. Nessas condicdes, a variacdo da entropia para essa reacdo serd: AS =
69,91 - (130,68 + 102,57), AS =-163,34 JK..

Note que o valor usado para a entropia do oxigénio é metade
daquele mostrado na Tabela 12.3. E que, na tabela, os valores referem-
se a 1 mol, e nés usamos apenas 1/2 mol de O,. De modo genérico, o
calculo da variacao de entropia numa reagdo quimica pode ser expresso
conforme a equacio:

AS= Y nS'- Y nS

produtos reagentes

Observe também que a entropia diminuiu nesse processo. A
entropia sempre diminui quando passamos de um sistema gasoso para
outro liquido, e sempre aumenta quando passamos de um sistema liquido

para outro gasoso.



Y
|

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 2

4. Uma amostra de grafite pesando 10g foi queimada em presenca de
excesso de oxigénio gasoso. Calcule a variacdo da entropia nesse processo.

RESPOSTA COMENTADA
A equagdo balanceada que representa essa reacdo é:
Cogon + Oap > COsg
No caso, ndo temos um mol de carbono, que seriam 12,01g, mas
apenas 10g, que representam 0,83 mols. Partindo de 0,83 mols de
carbono grafite, apenas 0,83 mols de gds oxigénio serdo consumi-
dos, e 0,83 mols de gds carbénico (CO,) podem ser produzidos. O
excesso de O, pode ser desprezado, pois ndo participa da reagdo e
permanece inalterado apds o processo.
O Unico produto dessa reacdo é o gds carbénico. Na Tabela 12.3,
temos para o CO,, que S° = 213,74 JK'mol’. Na mesma tabela,
encontramos os valores da entropia-padrdo para os reagentes: Cy. ...
S0 =574 JK'mol’ e Oz(g) S0 = 205,14 JK'mol'.

Substituindo os valores na equagdo AS=» nS"— Y nS’
temos: produtos reagentes
AS=(0,83mol-213,74 JK'mol')-(0,83mol-5,74 JK'mol’
+0,83mol-205,14 JK''mol)

AS =237 JK.
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ENERGIA LIVRE DE GIBBS

Finalmente, chegamos 4 func¢io de estado que vai ponderar a
entalpia e a entropia para nos permitir prever a espontaneidade de
um processo. A tendéncia é que um processo seja espontaneo quando
ha aumento na entropia do sistema (AS > 0). Um processo que leve a
diminuic¢do da entropia (AS < 0) tende a ndo ser espontaneo. Por outro
lado, um processo tende a ser espontaneo quando for exotérmico (AH
< 0). Um processo endotérmico (AH > 0) tende a ndo ser espontaneo.

A transformagio da dgua em gelo (Atividade 2) apresenta variagio
da entropia menor que zero. Logo, é um processo que tende a ndo ser
espontaneo, segundo a entropia. Por outro lado, transformar dgua em
gelo é um processo exotérmico (AH < 0), que, pelo critério da entalpia,
tende a ser favoravel.

Para saber se um processo serd ou nio espontineo, temos que
ponderar a entalpia e a entropia: um processo de entalpia desfavoravel
(endotérmico, AH > 0) podera ser espontaneo se a entropia for favoravel
(AS > 0); por outro lado, um processo de entropia desfavoravel (AS < 0)
podera ocorrer se a entropia for favordvel (AH < 0, exotérmico).

A fun¢do que pondera a entalpia e entropia num processo é a
energia livre de Gibbs (G), ou, mais precisamente, a varia¢io da energia
livre de Gibbs (AG) para um processo, definida como AG = AH - TAS,
onde T é a temperatura em Kelvin.

Supondo um processo qualquer, que pode ser uma reacdo quimica
ou uma mudanga de estado fisico A — B, esse processo serd espontineo
se AG for negativo (AG < 0); por outro lado, se AG for positivo (AG >
0), o processo espontaneo serd justamente o inverso: B — A. E quando
AG = 0, dizemos que o sistema estd em equilibrio. Ambos os processos,
direto e inverso, vdo ocorrer simultaneamente, de modo que as quanti-
dades das espécies A e B permanecerdo constantes.

Note que, observando a equagio para variagdo da energia livre
de Gibbs AG = AH - TAS, podemos ponderar sobre a espontaneidade
de um processo em fung¢io da entalpia, entropia e temperatura.

Para que o processo seja espontaneo, AG deve ser negativo (AG <
0). Essa situagao serd observada sempre que tanto a entalpia (H) quanto
a entropia (S) forem favoraveis (AH < 0 e AS > 0). Nessas condicoes, AG

serda sempre negativo, independente da temperatura.



Quando a entalpia for desfavoravel (AH > 0), mas a entropia
for favoravel (AS > 0), o processo podera ser espontaneo (AG < 0), se a
temperatura, T, for grande o suficiente para que o valor do termo TAS
seja maior que o valor do AH.

Por outro lado, quando a entalpia for favoravel (AH < 0), o proces-
so podera ser espontaneo (AG < 0) mesmo se a entropia for desfavoravel
(AS < 0). Basta que a temperatura seja pequena o suficiente para que o
valor do termo TAS seja menor que o valor de AH.

Finalmente, numa situagdo em que tanto a entropia quanto a ental-
pia forem desfavoriveis, o processo nao serd espontineo em nenhuma
condi¢do de temperatura.

No exemplo da transformac¢do de dgua em gelo, temos uma
entalpia favoravel (AH < 0) e uma entropia desfavoravel (AS < 0). Esse
processo serd espontaneo quando a temperatura for baixa. A tempera-
tura baixa diminui o valor do termo TAS, permitindo que a entalpia seja
dominante. Por outro lado, quando a temperatura for alta, o valor do
termo TAS serd grande, sobrepondo o valor do AH, fazendo com que

seja espontaneo justamente o processo contrario, de transformacio do

gelo em agua.

ATIVIDADE

Atende ao Objetivo 3

5. Partindo de 2 mols de agua liquida, calcule a temperatura na qual um
mol de &gua liquida encontra-se em equilibrio com um mol de 4gua em
estado gasoso, em um sistema fechado a 1 atm.
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RESPOSTA COMENTADA
A equacdo que representa esse processo €: H,0, —» H,0
No equilibrio, AG = 0. Portanto, a equacdo AG = AH - TAS pode ser
reescrita como AH = TAS ().
O processo envolvia a transformagdo de um mol de dgua liquida em
um mol de vapor d'dgua. Na Tabela 12.1, encontramos a entalpia
de vaporizacdo da dgua, AH = 40,66 kJmol''. Note que o valor do
AH jd é dado por mol.
O valor para o AS pode ser calculado como no ltem 3,5. Consideran-
do a dgua liquida como reagente e o vapor d'dgua como produto,
os valores de S° para os reagente e produtos desse processo podem
ser encontrados na Tabela 12.3:
H,0, 5°=69,91 JK'mol" e H,0, 5°= 188,83 JK'mol .
Note que os valores jd estdo dados por mol. Entdo, AS = 188,83
JK'mol’ - 69,91 JK'mol'.

AS = 11892 JK'mol.
Substituindo os valores encontrados para AH e AS em (1), temos:
40,66 kJmol' =T-118,92 JK'mol".
Isolando T, chegamos em:
T=40,66 kimol' -~ 11892 JK'mol' (2).

Note que o valor de AH é dado em kJ (quilojoule), enquanto o valor
de AS é dado em J (Joule). Precisamos que ambos estejam na
mesma unidade. Entdo, vamos converter o valor de AH para Joule,
sabendo que 1kJ = 1000J. A equagdo (2) fica entdo: T = 40.660
Jmol’ = 11892 JK'mol’, e a temperatura de equilibrio serd T =
341,91K, ou 68,76°C.
Talvez o estudante esperasse encontrar a temperatura de 100°C
para o equilibrio entre vapor e dgua liquida, mas nessa temperatu-
ra, a dgua seria totalmente convertida para vapor. Note que ndo é
necessdria a temperatura de 100°C para que ocorra a volatilizagdo
da dgua. Lembre-se das roupas no varal ou da louga no escorredor.
Agua pode se converter em vapor a temperaturas menores que o
ponto de ebuligdo.

CONCLUSAO

A entropia (S) é uma fungio de estado definida como S = k In W.
Onde W representa a multiplicidade de estados possiveis para um sistema,
de modo que a entropia guarda estreita relagio com a probabilidade, de

tal sorte que quanto mais provével for um estado, maior serd sua entropia.
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Como o natural é que os sistemas se apresentem no estado mais
provavel, também a entropia tende sempre para o maior valor possivel.
De modo similar, numa transformagio, a variagdo da entropia (AS) tende
a ser maior que zero. Esse é um dos critérios de espontaneidade de um
processo: um evento que leve ao aumento da entropia do sistema tende
a ser espontaneo; eventos que diminuem a entropia, nao.

Outra funcdo termodinamica que influencia a espontaneidade dos
processos € a entalpia (H). Processos exotérmicos tendem a ser esponta-
neos, enquanto processos endotérmicos, ndo.

A energia livre de Gibbs pondera a influéncia da entalpia e entropia
na medida da espontaneidade de um processo, conforme a equacao AG
= AH - TAS. Num processo espontaneo AG < 0, no equilibrio AG =0 e

quando AG > 0, temos que o processo inverso ao descrito é espontaneo.

ATIVIDADE FINAL

Atende ao Objetivo 3

AULA H

Um recipiente fechado de volume variavel, inicialmente contendo apenas ar seco,

é mantido a 25°C e 1 atm. Acrescentou-se 1 mol de agua liquida, também a 25°C.

Quando for atingido o equilibrio, quantos mols de agua estardo na fase liquida?

E quantos estardo na fase gasosa?
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Quimica B - UENF | Espontaneidade dos processos fisico-quimicos

RESPOSTA COMENTADA
Esta atividade guarda estreita relagdo com a Atividade 5. Porém, agora, partimos de
1 mol de dgua liquida €, no final, restamos com 1-n mol de dgua liquida e n mol
de vapor d'dgua. A equacdo que representa esse processo é:
1-nH,0,) <> nH,0O
Nas Tabelas 12.1 e 12.3, encontramos que a entalpia de vaporizagcdo da dgua vale
AH = 40,66 kJmol', e que as entropias padrdo da dgua valem H,0, S° = 69,91
JK'mol' e H,0, S$0= 18883 JK'mol'.
O valor de AH deve ser ponderado para o nimero de mols, apenas n mols de dgua
foi transformada em vapor, logo AH = nmol-40,66 kJmol', AH = n-40,66 k.
Para o cdlculo do AS, dispomos de n mols de vapor d'dgua e 1-n mols de dgua liquida.
Segundo “Variacdo da entropia em uma reac@o quimica” nesta aula, temos que:
AS = (n mol- 188,83 JK'mol') - ((1-n) mol-69,91 JK'mol')
AS = (n-188,83 JK') - ((1-n)-69,91 JK)
AS=n-188,83 JK' - 69,91 JK' + n-69,91 JK'
AS =n-258,74 JK' - 69,91 JK'
Substituindo os valores de T (definidos como 298,15K no enunciado), AH e AS
(calculados acima) na equagdo AG = AH - TAS, e lembrando que no equilibrio AG
= (), temos que:
n-40,66 kJ = 298,15K(n-258,74 JK' - 69,91 JK')
Note que o primeiro termo da igualdade estd em kJ, enquanto o segundo em J.
Transformando kJ em J temos:
n-40.660 J = 298,15K(n-258,74 JK' - 69,91 JK)
n-40.660J=n-77.143 J - 20.844 J
20.844 J=n-77.143 J - n-40.660 J
20.844 ) =n-36.483J
n=057!
No equilibrio, em um sistema fechado a 25°C e 1atm, partindo de 1 mol de dgua
liquida, encontramos 0,57 mols de vapor d'dgua (H,0,,) e 0,43 mols de dgua liquida.
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RESUMO

A entropia, representada por S, é uma funcdo de estado que esta associada com
a probabilidade. Quanto mais provavel é um estado, maior sua entropia. Como
a tendéncia natural de todas as coisas é se acomodar no estado mais provavel, a
entropia de um sistema também tende para o seu maior valor possivel.

Admite-se que no zero absoluto (0K ou -273,15°C) a entropia de qualquer siste-
ma seja zero. A partir desse ponto, pode-se calcular a entropia para um sistema
em qualquer estado de temperatura e presséo, considerando que a variacéo da

entropia seja igual ao calor reversivel dividido pela temperatura:

AS = drev
T

A variacdo da entropia (AS) é um dos parametros da espontaneidade de um proces-
so. Um processo tende a ser espontaneo quando ha aumento da entropia, AS > 0.
Outro parametro da espontaneidade de um processo é a variacdo da entalpia (AH).
Um processo tende a ser espontaneo quando for exotérmico (AH < 0).

A variacdo da energia livre de Gibbs pondera a influéncia da entalpia, da entro-
pia e da temperatura na espontaneidade de um processo, conforme a equacao
AG = AH - TAS. Um processo sera espontaneo quando AG < 0. Quando AG > 0, o
processo espontaneo é o inverso do descrito, e quando AG = 0, o sistema estara
em equilibrio. Abaixo, resumimos as condi¢des nas quais um processo qualquer

€ espontaneo:

AH < 0 e AS > 0: espontaneo em qualquer temperatura.
AH < 0 e AS < 0: espontaneo em temperatura baixa.
AH > 0 e AS > 0: espontaneo em temperatura alta.

AH > 0 e AS < 0: ndo espontaneo em qualquer temperatura.
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