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1G.1 A estrutura molecular

As estruturas de Lewis mostram os elos entre os 4tomos e a pre-
senca de pares isolados. Porém, exceto em casos simples, estas
estruturas nao dizem nada sobre como os dtomos estao arranjados
no espaco. Neste topico, as ideias de Lewis sdo discutidas para
ajuda-lo a predizer a forma de moléculas simples.

1G.1a O modelo VSEPR basico

Considere uma molécula formada por um atomo central ao qual
os outros atomos estao ligados. Muitas dessas moléculas tém a
forma das figuras geométricas apresentadas na Fig. 1G.1. Assim,
CH,4 é um tetraedro, SF¢ é um octaedro e PCls é uma bipirdmide
trigonal.

CHq4 SFe PCls

Em muitos casos, os angulos de ligacao, isto é, os angulos
entre ligacoes adjacentes (as linhas retas que unem os nucleos ao
atomo central), sao fixados pela simetria da molécula. Esses angu-
los de ligacao sao mostrados na Figura 1. Assim, o angulo H—C—H
de CH,4 € 109,5° (o dngulo do tetraedro), os angulos F—S—F de SF,
$30 90° e 180° , e os dngulos Cl—P—Cl do PCls sao 90°, 120° e 180°.
Os angulos de ligacao de moléculas que nao sao determinados pela
simetria tém e ser determinados experimentalmente. O dngulo de
ligacdo H—0—H da molécula angular H,0, por exemplo, é, experi-
mentalmente, igual a 104,5°, e 0 4ngulo H—N—H da molécula NHs,
uma piramide trigonal, é 107°. A principal técnica experimental
para determinar os angulos de ligacao de moléculas pequenas é
a espectroscopia, especialmente as espectroscopias rotacional e
vibracional. A difragao de raios X é usada para moléculas maiores.
Conhecer as formas das moléculas e os seus angulos de ligacao
é essencial no projeto de um novo farmaco utilizando técnicas
computacionais.

As estruturas de Lewis (T6pico 1D) mostram apenas como o0s
atomos estao ligados e como os elétrons estao arranjados em torno
deles. O modelo da repulsao dos pares de elétrons da camada
de valéncia (modelo VSEPR) amplia a teoria da ligacao quimica
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FIG. 1G.1 Nomes das formas de moléculas simples e seus angulos de ligagao.
Os pares isolados nao foram incluidos porque nao sao levados em
consideracao na identificacao das formas das moléculas.

de Lewis incluindo regras para explicar as formas das moléculas e
os angulos de ligagao:

* Regra 1: As regioes de altas concentracoes de elétrons (li-
gacoes e pares isolados do 4tomo central) se repelem e, para
reduzir essa repulsao, elas tendem a se afastar o maximo possi-
vel, mantendo a mesma distancia do 4tomo central (Fig. 1G.2.).

Estas localiza¢des mais distantes descrevem a configuracao ele-
tronica da molécula. Apés a identificacao deste arranjo, a posicao
dos atomos é determinada e a forma da molécula é estabelecida
com base na Fig. 1G.1. Observe que, para nomear a forma da molé-
cula, apenas a posicao dos 4tomos é considerada. Os pares isola-
dos que possam estar presentes no &tomo central sao ignorados,
mesmo que afetem esta forma.

A molécula do BeCl, tem apenas dois &tomos ligados ao dtomo
central. Nao existem pares isolados de elétrons no &tomo central.
A posicao na qual os pares ligantes estao mais afastados é quando
eles se encontram em lados opostos do &tomo de Br e o arranjo
dos elétrons é linear. Os atomos de Cl estao, portanto, em lados
opostos do &tomo de Be e 0 modelo VSEPR prediz a forma linear
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FIG. 1G.2 Posicoes, de duas a sete, das regides de alta concentracao de elétrons
(atomos e pares isolados) ao redor de um atomo central. Essas regides
sao representadas por linhas retas que partem do atomo central. Use
este diagrama para identificar o arranjo dos elétrons de uma molécula e
depois use a Fig. 1G.1. para identificar sua forma a partir da localizacao
dos atomos.

para a molécula de BeCl;, com um angulo de ligacao igual a 180°:
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A molécula do trifluoreto de boro, BFs, tem trés pares ligantes
no atomo central e nenhum par isolado. De acordo com o modelo
VSEPR, para ficarem o mais afastados possivel, os trés pares ligan-
tes tém de estar nos vértices de um triangulo equilatero. O arranjo
de elétrons é trigonal planar. Como um atomo de fldor liga-se a
um dos pares de elétrons, a molécula BF; é trigonal planar e os
trés angulos F—B—F sao iguais a 120°:
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O metano, CH4, tem quatro pares ligantes no atomo central.
Para ficarem o mais afastados possivel, os quatro pares devem
estar em um arranjo tetraédrico em torno do &tomo de C. Como o
arranjo de elétrons é tetraédrico e um dtomo de H liga-se a cada
um dos pares de elétrons, o modelo VSEPR prediz que a molécula
seja tetraédrica, com angulos de ligacao de 109,5°:
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Na molécula de pentacloreto de fésforo, PCls, existem cinco
pares ligantes e nenhum par isolado no 4tomo central. De acordo
com o modelo VSEPR, os cinco pares e os atomos a que eles se
ligam devem estar afastados o maximo possivel em um arranjo
de bipiramide trigonal. Nesse arranjo, trés 4tomos (os 4tomos
equatoriais) estao nos vértices de um tridngulo equilatero, com
angulos de ligacao iguais a 120°. Os outros dois 4tomos (os &tomos
axiais) estdo acima e abaixo do plano do tridngulo, em dngulos
de 90° em relagdo aos atomos equatoriais. A forma prevista da
molécula é bipiramide trigonal:

A molécula de hexafluoreto de enxofre, SF¢, tem seis atomos
ligados ao atomo central de S, que nao tem pares isolados. De
acordo com o modelo VSEPR, o arranjo de elétrons octaédrico,
com quatro pares nos vértices de um quadrado planar e os dois
outros pares acima e abaixo do plano do quadrado. Um atomo de
F esta ligado a cada par de elétrons, o que indica que a molécula é
octaédrica, com angulos de ligacao de 90° e 180°:
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Os seis atomos terminais sao equivalentes em uma molécula oc-
taédrica regular.

A segunda regra do modelo VSEPR diz respeito ao tratamento
de ligacoes multiplas:

¢ Regra 2: Uma ligacao multipla é tratada como uma dnica
regiao de alta concentracao de elétrons.

Dito de outra forma, os dois pares de elétrons de uma ligacao
dupla permanecem juntos e repelem outras ligacoes ou pares iso-
lados como se fossem uma unidade. Os trés pares de elétrons de
uma ligacao tripla também ficam juntos e agem como uma tnica
regiao de alta concentracao de elétrons. Assim, a molécula de
diéxido de carbono, CO,, tem estrutura semelhante a da molécula
de BeCl,, mesmo com as ligacoes duplas:

180°
N
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No fon carbonato, COs* ", os dois pares de elétrons da ligacao
dupla sao tratados como uma unidade, e a forma resultante é

trigonal planar:
‘\120"

Seja simples ou multipla, toda ligagao age como uma unidade.
Portanto, para contar o ndmero de regioes de alta concentracao
de elétrons, basta contar o nimero de atomos ligados ao 4tomo
central e adicionar o nimero de pares isolados.

Quando existe mais de um atomo central, as ligacoes de cada
atomo sao tratadas de modo independente. Como exemplo, para
predizer a forma de uma molécula de eteno, CH,=CH,, cada atomo
de carbono é considerado separadamente. Com base na estrutura
de Lewis, observe que cada 4tomo de carbono tem trés regioes
de alta densidade eletronica (duas ligagdes simples e uma ligagao
dupla):

2o 2—

. Gl =
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O arranjo ao redor de cada dtomo de carbono é, entao, trigonal
planar. Ha dois atomos de H e um atomo de C ligados ao atomo
de C central. Assim, vocé pode predizer que os angulos H—C—H e
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H—C—C estarao proximos de 120°. Essa estimativa é confirmada
em laboratério (os valores medidos sao 117° e 122°, respectiva-
mente). Observacoes experimentais também mostraram que 0s
seis atomos estao no mesmo plano.

O modelo VSEPR trata ligagdes simples e multiplas como equi-
valentes, ndo importa que estruturas de Lewis contribuam para a
estrutura de ressonancia que estamos considerando. Por exemplo,
a descricao do ion nitrato, NO;~ baseada na ressonancia diz que
ele tem trés ligacdes em torno do atomo central (Topico 1D). Logo,
vocé pode esperar que a molécula seja trigonal plana.

Segundo o modelo VSEPR, as regides de concentra¢do elevada de
elétrons ocupam posigoes que maximizam a separagdo entre elas.
Os pares de elétrons em uma ligacao multipla sdo tratados como
uma unidade. A forma da molécula é identificada com base nas
posigoes relativas de seus dtomos.

1G.1b As moléculas com pares isolados no atomo central

A férmula VSEPR geral, AX,,E,, é Gtil para identificar as dife-
rentes combinacoes de atomos e pares isolados ligados ao &tomo
central: A representa o atomo central, X um dtomo ligado e E um
par isolado. As moléculas de mesma férmula VSEPR tém essenci-
almente o mesmo arranjo de elétrons e a mesma forma. Assim, ao
reconhecer a férmula, vocé pode predizer a forma (mas nao neces-
sariamente o valor numérico preciso dos dngulos de ligacao que
nao sao governados pela simetria). Por exemplo, a molécula BFs,
que contém trés atomos de fldor ligados e nenhum par isolado em
B, é um exemplo de uma espécie AX3, assim como o fon NOs*~. O
fon sulfito, SOs°~, que tem um par de elétrons isolados no 4tomo
de S, é um exemplo de espécie AXsE, assim como NHs.

Se nao existirem pares isolados no &tomo central (uma molé-
cula AX,,), cada regiao de alta concentracao de elétrons tem um
4tomo ligado, e a forma é a mesma do arranjo de elétrons. Se
pares isolados de elétrons estao presentes, a forma da molécula é
diferente da do arranjo de elétrons, porque somente as posicoes
dos atomos ligados sao levadas em consideracao na determinagao
da forma. Por exemplo, as quatro regioes de alta concentracao de
elétrons no SOz2~ estarao suficientemente afastadas se adotarem
o arranjo tetraédrico (Figura 2). Todavia, a forma do fon é determi-
nada somente pela localizacdo dos 4tomos. Como trés dos vértices
do tetraedro estao ocupados pelos dtomos e um é ocupado pelo
par isolado, o fon SO5*~ é uma piramide trigonal:

106°

Uma regra importante é

o Regra 3: Todas as regioes de concentracao eletronica elevada
e todos os pares de elétrons isolados e ligantes sdo incluidos na
descricao do arranjo de elétrons. Todavia, somente as posicoes
dos atomos sao consideradas quando descrevemos a forma de
uma molécula.

Um elétron desemparelhado no dtomo central é tratado como
uma regiao de alta concentracao de elétrons e atua como um par
isolado na determinacao da forma da molécula. Assim, radicais
como NO; tém um elétron nao ligante. Logo, o NO, tem um arranjo
trigonal planar de elétrons (incluindo o elétron desemparelhado
de N), mas sua forma, a configuracao de seus dtomos, é angular:
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Até agora os pares de elétrons foram tratados como d4tomos
quanto ao efeito na forma. Mas isso esta correto? O arranjo dos
elétrons do fon SO3%~ é tetraédrico. Por isso, é provavel que os
angulos 0—S—0 sejam de 109,5°. No entanto, observagoes experi-
mentais mostraram que, embora o ion sulfito tenha estrutura de
pirdamide trigonal, o angulo de ligagao é de apenas 106°. Dados
experimentais como esses mostram que o modelo VSEPR, como
foi descrito, é incompleto e deve ser melhorado.

Para explicar os dngulos de ligacao menores em moléculas
com pares isolados, o modelo VSEPR trata os pares isolados como
se exercessem maior repulsao do que os pares de ligacao. Dito de
outro modo, o par isolado empurra os atomos ligados ao &tomo
central uns contra os outros. Uma possivel explicacao desse efeito
¢é que a nuvem eletronica de um par isolado ocupa um volume
maior do que a de um par ligado (ou varios pares ligados, nas
ligacoes multiplas) que esta preso a dois &tomos, ndo a um. Em
resumo, a regra abaixo ajuda a obter predicoes segundo o modelo
VSEPR com confiabilidade razoavel:

* Regra 4: A repulsao é exercida na ordem par isolado-par iso-
lado > par isolado-atomo > atomo-atomo.

Portanto, devido a forte repulsao, a energia mais baixa é atin-
gida quando os pares isolados estao em posicoOes as mais afastadas
possiveis. A energia também é mais baixa se os atomos ligados ao
atomo central estiverem afastados dos pares isolados, ainda que
isso aproxime os atomos uns dos outros.

0 modelo melhorado ajuda a explicar o angulo de ligagao do
ion sulfito, AXsE. Os pares de elétrons adotam um arranjo tetraé-
drico ao redor do atomo de S. No entanto, o par isolado exerce uma
forte repulsao sobre os elétrons ligantes, forcando-os a se aproxi-
mar. Como resultado desse ajuste de posicoes, o angulo 0—S—0
se reduz de 109,5°, do tetraedro regular, para 106° quando ob-
servado experimentalmente. Note que, embora o modelo VSEPR
prediga a direcao da distorc¢ao, ele nao informa sua extensao. Vocé
percebera que, em qualquer espécie AXsE, o angulo X—A—X sera
menor do que 109,5°, mas seu valor real nao pode ser previsto: ele
precisa ser medido experimentalmente ou calculado resolvendo a
equacao de Schrodinger numericamente em um computador.

A Regra 4 permite predizer a posicao em que o par isolado esta.
Por exemplo, o arranjo dos elétrons de uma molécula ou ion AX4E,
como o SF4, é uma bipiramide trigonal, mas existem duas posicoes
possiveis para o par isolado:

» Um par isolado axial encontra-se no eixo da molécula, onde
ele repele fortemente os pares de elétrons nas trés ligacoes
equatoriais, que estao separadas por angulos de 90° em relacao
a posicao axial.

« Um par isolado equatorial encontra-se no equador da molé-
cula, no plano perpendicular ao eixo desta, onde ele repele for-
temente apenas os pares de elétrons das duas ligacoes axiais.

Portanto, obtém-se menor energia quando o par isolado esta
na posicao equatorial, produzindo uma molécula com a forma de
uma gangorra. A molécula se distorca até que os pares isolados fi-
quem o mais distantes possivel uns dos outros e dos pares ligantes,
por isso, atomos se afastam ligeiramente do par isolado:
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Uma molécula AXsE;, como ClFs, também tem um arranjo de
bipiramide trigonal de pares de elétrons, mas dois dos pares sao
pares isolados. Os dois pares estardo o mais afastado possivel se
ocuparem duas das trés posi¢cdes equatoriais, as quais estdo em
angulo de 120°, mas um pouco mais afastados um do outro. O
resultado é uma molécula em forma de T:

Se os pares isolados estivessem nas posicoes axiais, eles forma-
riam angulos de 90° em relacgao a posicao equatorial, resultando
em maior repulsao.

Agora, vejamos uma molécula AX4E,, que tem um arranjo oc-
taédrico dos pares de elétrons, dois dos quais sao pares isolados.
Os dois pares estarao mais distantes se estiverem em posicoes
opostas, levando a uma molécula em um arranjo quadrado planar:
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Todas as moléculas de mesma férmula VSEPR tém sempre
a mesma forma, embora os angulos de ligacao possam ser um
pouco diferentes. Por exemplo, O; é uma espécie AX;E. Ele tem
um arranjo de elétrons trigonal planar e uma forma molecular
angular. O angulo de ligagao no Oz é 116,8°, valor este que é um
pouco menor do que o valor previsto de 120° para uma molécula
trigonal plana. O ion nitrito, NO; ~, tem a mesma formula VSEPR
geral (com angulo de ligagao de 116°) e a mesma forma. O mesmo
ocorre com o diéxido de enxofre, SO,, cujo angulo de ligagao é
119,5°.

A\ S 4 7 A\ S 4
116,8° 116,0° 119,5°
(0] NO, "~ SO,
ATENGAO

Ocorrem excecdes, as vezes, quando a diferenca de energia entre
duas estruturas possiveis é pequena e o &tomo central é tao grande
que seus pares isolados exercem efeito muito pequeno na molécula.
Por exemplo, a molécula XeFg é octaédrica, mesmo com o atomo de
Xe contendo um par isolado, além de ligacdes para os seis a&tomos.

Nas moléculas que tém pares isolados ou um elétron desempare-
lhado no dtomo central, os elétrons de valéncia contribuem para o
arranjo de elétrons em volta do dtomo central, mas sé os dtomos
ligados sao considerados na identifica¢ao da forma. Os pares isola-
dos distorcem a forma da molécula para reduzir as repulsées entre
pares isolados e pares ligantes.

1G.1c As moléculas polares

Uma ligacao covalente polar, na qual os elétrons nao estao igual-
mente distribuidos pelos dtomos ligados, tem momento de dipolo
diferente de zero (T6pico 2E). Uma molécula polar é uma molé-
cula com momento de dipolo diferente de zero. Uma molécula

diatomica é polar se sua ligacao for polar. Uma molécula de HCL
com sua ligacao covalente polar € uma molécula polar:

StH_C1®

Seu momento de dipolo, igual a 1,1D, é tipico de moléculas di-
atomicas polares. Todas as moléculas diatomicas formadas por
atomos de elementos diferentes tém alguma polaridade. Uma mo-
lécula nao polar é uma molécula cujo momento de dipolo elétrico
é igual a zero. Todas as moléculas diatdbmicas homonucleares,
formadas por atomos do mesmo elemento, como O,, N, ou Cl,, sao
nao polares devido a suas ligagdes nao polares.

Uma molécula poliatdmica pode ser nao polar mesmo se suas
ligacoes forem polares. Por exemplo, os dois momentos de dipolo
do diéxido de carbono, uma molécula linear, apontam para dire-
cOes opostas e se cancelam. Por essa razao, o CO; é uma molécula
nao polar. No caso da dgua, os dois dipolos formam um angulo de
104, 5° entre si e ndo se cancelam. Por isso, H,0 é uma molécula
polar. A polaridade é uma das razoes pelas quais a agua é um
solvente tao bom para compostos i6nicos.

Na comparacao entre o CO; e a H,0, vocé viu que a forma
de uma molécula poliatomica define sua polaridade. O mesmo
é valido para moléculas mais complexas. Por exemplo, os ato-
mos e as ligagcoes sao os mesmos no cis-dicloroeteno e no trans-
dicloroeteno; mas, neste ultimo, as ligacoes C—Cl apontam para
direcoes opostas e os dipolos (que estao sobre as ligacoes C—Cl)
se cancelam. Assim, enquanto o cis-dicloroeteno é polar, o trans-
dicloroeteno é nao polar.

Se os quatro dtomos ligados ao atomo central de uma molécula
tetraédrica forem iguais, como no tetraclorometano (tetracloreto
de carbono), CCly, os momentos de dipolo se cancelam e a mo-
lécula é nao polar. Entretanto, se um ou mais &tomos terminais
forem substituidos por atomos diferentes, como no triclorome-
tano (cloroférmio), CHCls, ou por pares isolados, como no caso do
NHs, entdo os momentos de dipolo associados as ligagdes nao se
cancelam. Por isso, a molécula CHCl; é polar.

Uma molécula diatémica é polar se sua ligagdo for polar. Uma
molécula poliatémica é polar se tiver ligagoes polares orientadas
no espago de maneira que os momentos de dipolo associados as
ligagdes ndo se cancelem.

1G.2 A teoria da ligacao de valéncia

A teoria da ligacao de valéncia (teoria VB) é a descricao da li-
gacao covalente em termos dos orbitais atomicos. Concebida por
Walter Heitler, Fritz London, John Slater e Linus Pauling no final
da década de 1920, a teoria VB é um modelo quantomecéanico da
distribuicao dos elétrons pelas ligacoes que vai além da teoria de
Lewis e do modelo VSEPR e permite o calculo numérico dos an-
gulos e dos comprimentos de ligacao. Os conceitos e a linguagem
em que ela se baseia sao utilizados em toda a quimica.

O modelo de Lewis das ligacoes covalentes (Topico 1D) pres-
supde que cada par de elétrons ligantes esta localizado entre dois
adtomos ligados — é um modelo de elétrons localizados. No en-
tanto, a posicao de um elétron em um dtomo nao pode ser descrita
de forma precisa, mas somente em termos da probabilidade de
encontra-lo em algum lugar do espago definido pelo orbital (T6-
pico 1B). A teoria da ligacao de valéncia leva em conta a natureza
ondulatdria dos elétrons.

1G.2a As ligacoes sigma e pi

Consideremos, inicialmente, a formacao de H,, a molécula mais
simples. Cada 4tomo de hidrogénio no estado fundamental tem
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um elétron no orbital 1s (Tépico 1B). A teoria da ligacao de valén-
cia supoe que, quando os dois &tomos H se aproximam, o par de
elétrons 1s e os orbitais atomicos se fundem:

1s!
[t

o

LY

1s!

A distribuicao de elétrons resultante apresenta a forma de uma
salsicha, tem densidade eletronica acumulada entre os nicleos e
é chamada de ligagdo o (ligacao sigma). Em linguagem técnica:

o Umaligacao o é simetricamente cilindrica (é igual em todas as
dire¢oes ao longo do eixo) e nao tem planos nodais contendo
o0 eixo internuclear.

A fusao dos dois orbitais atdbmicos é chamada de superposicao
de orbitais. Um ponto importante a ter em mente é que quanto
maior for a superposicao dos orbitais, mais forte é a ligacao.

Liga¢oes semelhantes, do tipo o, ocorrem nos halogenetos de
hidrogénio. Por exemplo, antes da combinacao dos atomos H e F
para formar o fluoreto de hidrogénio, um elétron desemparelhado
do atomo de fltior ocupa um orbital 2p, e o elétron desemparelhado
do atomo de hidrogénio ocupa um orbital 1s:

12 22 2p% 20} 2pl
F

o

H]

152

Estes elétrons se emparelham para formar uma ligacao quando
os orbitais que ocupam se superpdem e se fundem em uma nu-
vem que se espalha pelos dois 4&tomos. Vista de lado, a ligacao
resultante tem forma mais complicada do que a das ligacoes o
no H,. No entanto, a ligacao o no HF, a qual compartilha muitas
das caracteristicas da ligacao o do H,, tem simetria cilindrica ao
longo do eixo internuclear (z) e nao tem planos nodais contendo
o eixo internuclear. Portanto, ela também é uma ligacao o. Todas
as ligacoes covalentes sao ligacoes o.

A molécula do nitrogénio, N,, apresenta um tipo diferente de
ligacdo. Ela tem um elétron desemparelhado em cada um dos trés
orbitais 2p de cada atomo:

12 252 2pk Zply 2p}

N
7 o

N
1s2 252 2pl 2pl 2pl

Todavia, somente um dos trés orbitais de cada atomo, que esta
no orbital 2p,, consegue se sobrepor frontalmente para formar
uma ligagao o. Dois dos orbitais 2p de cada dtomo (2p, e 2p,)
sdo perpendiculares ao eixo internuclear e cada um deles contém
um elétron desemparelhado. Quando esses elétrons, um de cada
orbital p de um dtomo de N, se emparelham, seus orbitais s6 podem
se sobrepor lado a lado. Esse tipo de superposicao leva a uma
ligagdo m, uma ligagao em que os dois elétrons estao em dois lobos,
um de cada lado do eixo internuclear. Mais formalmente:

e Uma ligacao 7 tem um Ginico plano nodal que contém o eixo
internuclear.

Embora uma ligacao = tenha densidade eletronica nos dois
lados do eixo internuclear, existe s uma ligacdo em que a nuvem
de elétrons tem dois lobos, como acontece com o orbital p, que é
um orbital com dois lobos. Em uma molécula com duas ligacoes 7,
como N, as densidades eletronicas das duas ligacoes 7 se fundem,
e os dois &tomos parecem rodeados por um cilindro de densidade
eletronica

PONTO PARA PENSAR
Como se forma uma ligacao & (delta)?

De modo geral, a teoria da ligacao de valéncia pode ser usada
nestes casos para descrever as ligacoes covalentes:

¢ Uma ligacao simples é uma ligacao o.
e Uma ligacao dupla é uma ligacdo o mais uma ligagao 7.

e Uma ligacao tripla é uma ligacao o mais duas ligacoes .

Segundo a teoria da ligagdo de valéncia, as ligagées se formam
quando os elétrons dos orbitais atémicos da camada de valéncia
formam pares; os orbitais atémicos se sobrepéem cabec¢a-cabe¢a
para formar ligagoes o ou lateralmente para formar ligagoes 7.

1G.2b A promocgao de elétrons e a hibridacao de orbitais

Algumas dificuldades sao observadas quando a teoria VB é aplicada
ao metano. O 4tomo de carbono tem a configuracao [He] 2s22p,1(2piJ
com quatro elétrons de valéncia:

[T
pZ

2s2

No entanto, dois elétrons ja estdo emparelhados e somente os
dois orbitais 2p incompletos do atomo de carbono estao disponi-
veis para a ligacdo. A impressao que se tem é de que o carbono
deveria ter valéncia 2 e formar somente duas ligagdes perpendicu-
lares. Porém, sabemos que o carbono quase sempre tem valéncia
4 (normalmente é tetravalente) e no CH4 o arranjo de ligacoes é
tetraédrico.

Um atomo de carbono tem quatro elétrons desemparelhados
disponiveis para a ligacdo quando um elétron é promovido, isto é,
realocado em um orbital de energia mais alta. Quando um elétron
2s é promovido a um orbital 2p vazio, o &tomo de carbono adquire
a configuragao [He] 2s'2p} 2p} 2p! e pode formar quatro ligagdes:

[T
pZ

2s2

O carater tetravalente do carbono deve-se a pequena energia de
promocao de um atomo de carbono. Ela é pequena porque um
elétron 2s é transferido de um orbital que ele partilha com ou-
tro elétron para um orbital 2p vazio. Embora o elétron fique em
um orbital de maior energia, ele sofre menos repulsao de outros
elétrons do que antes da promocao. Como resultado, somente
uma pequena quantidade de energia é necessaria para promover o
elétron. O nitrogénio, vizinho do carbono, nao pode utilizar a pro-
mocao para elevar o nimero de ligacoes que pode formar, porque
a promogao nao aumenta o nimero de elétrons desemparelhados

que ele tem:
N
252 2p?

O mesmo ocorre com o oxigénio e o flior. A promocdo de um
elétron é possivel se a carga total, levando em conta todas as
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contribuicoes para a energia e, especialmente, o maior nimero de
ligacdes que podem se formar, estd na direcao da menor energia.
O boro, [He] 2s22p!, como o carbono, é um elemento em que a
promocao de um elétron pode levar a formacao de mais ligacoes
(trés, no boro), e geralmente ele forma trés ligacoes.

Neste ponto, parece que a promocao de um elétron leva a
dois tipos de ligacao no metano: uma resultante da superposicao
de um orbital 1s do hidrogénio com um orbital 2s do carbono e
trés ligacoes resultantes da superposicao de um orbital 1s de cada
hidrogénio com cada um dos trés orbitais 2p do carbono. A super-
posi¢ao com os orbitais 2p deveria levar a trés ligacoes o a 90° entre
si. Este modelo, todavia, nao corresponde a estrutura tetraédrica
conhecida do metano com quatro ligacoes equivalentes.

O modelo é melhorado lembrando que os orbitais s e p sao
ondas de densidade eletronica centradas no nicleo do 4tomo. Ima-
gine que os quatro orbitais interferem uns nos outros e produzem
novos arranjos quando se cruzam, como ondas na 4gua. Quando as
funcoes de onda sao todas positivas ou todas negativas, as ampli-
tudes aumentam pela interferéncia e quando as funcoes de onda
tém sinais opostos, as amplitudes se reduzem e eventualmente se
cancelam. Por essa razao, a interferéncia entre orbitais atbmicos
origina novos padroes, chamados de orbitais hibridos. Cada um
dos orbitais hibridos, denominados hi, forma-se pela combinagao
linear de quatro orbitais atomicos:

hi =s+px+Dpy +D:
hy =8 —px—Py +D:
hs =s—px+Py —P:
hy =s+px —DPy —D:

Em h;, por exemplo, os orbitais s e p tém os sinais usuais e suas
amplitudes se adicionam porque eles sao todos positivos. Em
h,, porém, os sinais de p, e p, sdo invertidos, logo, o padrao de
interferéncia resultante é diferente. Esses quatro orbitais hibridos
sao chamados de hibridos sp®> porque sao formados a partir de
um orbital s e trés orbitais p. Eles diferem na orientacao, cada um
apontando para o vértice de um tetraedro. Em todos os outros
aspectos eles s3o idénticos.

Em um diagrama de energia de orbitais, a hibridagao é repre-
sentada como a formacao de quatro orbitais de igual energia. Esta
energia é intermedidria entre as energias dos orbitais s e p com os
quais eles sao formados:

c

sp3

Os orbitais hibridos sp® tém dois lobos, mas um dos lobos se es-
tende além do orbital p original e o outro é mais curto. O fato de
que os orbitais hibridos tém suas amplitudes concentradas em um
lado do ntcleo permite que eles se estendam e se sobreponham
mais efetivamente com outros orbitais e, como resultado, formam
ligacoes mais fortes do que se nao ocorresse hibridacao.

As ligagdes no metano agora podem ser explicadas. No atomo
hibridado com um elétron promovido, os quatro orbitais hibridos
sp® podem formar um par com o elétron do orbital 1s de um hidro-
génio. As superposi¢des formam quatro ligagoes o que apontam
para os vértices de um tetraedro regular. Agora é possivel ver que
a descricao dada pela teoria da ligacao de valéncia é coerente com
a forma conhecida da molécula.

Quando existe mais de um atomo central na molécula, a hibri-
dacao de cada atomo é ajustada a forma obtida usando o modelo
VSEPR. No etano, C;Hg, por exemplo, os dois &tomos de carbono
sao considerados centrais. De acordo com o modelo VSEPR, os
quatro pares de elétrons de cada &tomo de carbono assumem um
arranjo tetraédrico. Esse arranjo sugere a hibridacao sp® para os
atomos de carbono, como no metano. Cada atomo de C tem um

elétron desemparelhado em cada um dos quatro orbitais hibri-
dos sp® e pode formar quatro ligagdes o dirigidas aos vértices de
um tetraedro regular. A ligacao C—C é formada pelo emparelha-
mento dos spins de dois elétrons um em cada orbital hibrido sp®
de um dtomo de C. Chamamos essa ligacao de o(C2sp®, C2sp®)
para descrever sua composi¢ao: C2sp® significa um orbital hibrido
sp® composto por orbitais 2s e 2p de um dtomo de carbono, e os
parénteses mostram quais orbitais de cada 4tomo estdo se sobre-
pondo. Cada ligacdo C—H se forma quando um elétron em um dos
orbitais sp® restantes se emparelha com um elétron do orbital 1s
de um dtomo de hidrogénio (representado por H1s). Essas ligacoes
sao representadas por o(C2sp3, H1s).

A promogdo de elétrons sé ocorrerd se o resultado for o abaixamento
da energia provocado pela formagdo de novas ligagées. Os orbitais
hibridos sdo formados em um dtomo para reproduzir o arranjo dos
elétrons que é caracteristico da forma experimental determinada
para a molécula.

1G.2c Outros tipos comuns de hibridacao

Diferentes esquemas de hibridacao sao usados para descrever ou-
tros arranjos de pares de elétrons. Para explicar um arranjo trigo-
nal planar, como o do BF; e de cada atomo de carbono do eteno,
um orbital s e dois orbitais p sao misturados para produzir trés
orbitais hibridos sp?. Os trés orbitais, que sao idénticos (exceto
pela orientacao espacial) estdo no mesmo plano e apontam para
os vértices de um triangulo equilatero.

st [r [t ][]

sp? p

Um arranjo linear de pares de elétrons requer dois orbitais
hibridos, entdao um orbital s é misturado com um orbital p para
produzir dois orbitais hibridos sp. Estes dois orbitais sp hibridos
apontam para direcoes opostas, formando um angulo de 180°. Esta
é a configuracao do BeCl,:

Alguns dos elementos do Periodo 3 e posteriores podem aco-
modar cinco pares de elétrons ou mais, como em PCls. Estes tipos
de ligacao sao descritos por um esquema de hibridagao que usa
os orbitais d do atomo central. Para explicar um arranjo de bipi-
ramide trigonal com cinco pares de elétrons, pressupoe-se que
um orbital d se misture com os orbitais s e p do atomo. Os cinco
orbitais resultantes sdo chamados de orbitais hibridos sp®d.

Sao necessarios seis orbitais para acomodar os seis pares de
elétrons ao redor do &tomo em um arranjo octaédrico, como em
SF¢ e XeF4. Assim, pressupomos que dois orbitais d se misturam
aos orbitais s e p para gerar seis orbitais hibridos sp3d?. Esses
orbitais idénticos apontam para os seis vértices de um octaedro
regular.

A Tab. 1G.1 resume as relagdes entre o arranjo de elétrons e
o tipo de hibridac¢ao. Observe que o namero de orbitais hibri-
dos é sempre igual ao nimero de orbitais atdbmicos usado na sua
construgao:

o N orbitais atdmicos sempre produzem N orbitais hibridos.

Até agora, os atomos terminais, como os atomos de cloro no
PCls, nao foram considerados hibridados. Dados espectroscopicos
e calculos sugerem que os orbitais s e p dos &tomos terminais
participam das ligagdes e é razoavel supor que seus orbitais sao
hibridados. O modelo mais simples é imaginar que os trés pares
de elétrons e o par de elétrons da ligacao estao em um arranjo
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TAB. 1G.1 Hibridagao e forma molecular ]
Arranjo dos elétrons N Hibridacao
Linear 2 sp
Trigonal planar 3 sp?
Tetraédrico 4 sp3
Bipirdmide trigonal 5 sp®d

L Octaédrico 6 sp3d?

tetraédrico e que os atomos de cloro ligam-se ao atomo de f6sforo
por orbitais hibridos sp3.

O esquema de hibridagdo é adotado para corresponder ao arranjo
de elétrons de uma molécula. A expansdo do octeto implica o
envolvimento de orbitais d.

1G.2d As caracteristicas das ligagoes multiplas

Os dtomos dos elementos do Periodo 2, C, N e O, formam ligacoes
duplas uns com os outros, entre si e (especialmente o oxigénio)
com atomos de elementos de periodos posteriores. Entretanto,
ligacoes duplas sao raras entre os elementos do Periodo 3 e pos-
teriores porque os atomos e, consequentemente, as distancias de
ligacOes sao muito grandes para que a superposicao lateral dos
orbitais p seja eficiente.

O padrao observado no eteno, CH,=CH,, é utilizado para des-
crever outras ligacoes duplas carbono-carbono. Os dados expe-
rimentais indicam que os seis &tomos do eteno estao no mesmo
plano, com angulos de ligacaio H—C—H e C—C—H iguais a 120°.
Esse angulo sugere um arranjo trigonal planar para os elétrons e
hibridagao sp? para os dtomos de C:

il [r ][]

2sp? 2p

Cada orbital hibrido do atomo de C tem um elétron disponivel para
ligacao. O quarto elétron de valéncia de cada dtomo de C ocupa o
orbital 2p, nao hibridado, perpendicular ao plano formado pelos
hibridos. Os dois &tomos de carbono formam uma ligacao sigma
por superposi¢ao de um orbital hibrido sp? de cada dtomo. Os
atomos de C formam ligagdes sigma com os lobos remanescentes
dos hibridos sp?. Os elétrons dos dois orbitais 2p nao hibridados
formam uma ligacao 7t por superposicao lateral.

No benzeno, os dtomos de C e os de H ligados a eles estdo no
mesmo plano e os dtomos de C formam um anel hexagonal. Para
descrever as ligacoes das estruturas de Kekulé do benzeno (Tépico
2D) nos termos da teoria VB, os orbitais hibridos nos atomos de C
precisam reproduzir os angulos de ligacao de 120° do anel hexago-
nal. Portanto, os &tomos de carbono sdo considerados hibridados
em sp?, como no eteno. Existe um elétron em cada um dos trés
orbitais hibridos e um elétron no orbital 2p, nao hibridado, perpen-
dicular ao plano dos hibridos. Dois orbitais hibridos sp? de cada
atomo de carbono se sobrepoem aos de seus vizinhos, resultando
em seis ligagdes o entre eles. O orbital hibrido sp? restante se
sobrepde a um orbital 1s do hidrogénio para formar seis ligagoes
carbono-hidrogénio. Por fim, a superposicao lateral do orbitais 2p
de cada 4tomo de carbono resulta em uma ligacao 7 com um dos
vizinhos. O resultado é que as liga¢des 7t correspondem as duas es-
truturas de Kekulé, e a estrutura final é um hibrido de ressonéncia
das duas. Essa ressondncia garante que os elétrons das ligagdes 7
se espalhem por todo o anel.

A presenca de uma ligacao dupla carbono-carbono influencia
fortemente a forma da molécula porque impede a rotacao de uma
parte da estrutura em relacdo a outra. A ligacao dupla do eteno,
por exemplo, torna a molécula planar. Os dois orbitais 2p se so-
brepdem melhor se os dois grupos CH, estiverem no mesmo plano.
Para que ocorresse rotacao em torno da ligacao dupla, a ligacao
teria de se quebrar e se formar novamente.

As ligagoes duplas e sua influéncia sobre a forma das molécu-
las sdo extremamente importantes para os organismos vivos. A
visao depende da forma de uma molécula chamada retinal, que
existe na retina do olho. O cis-retinal mantém-se rigido por forca
de suas ligacoes duplas. Quando a luz encontra o olho, ela excita
um elétron da ligacao 7, indicada pela seta. A ligacao dupla se
enfraquece e a molécula pode rodar em torno da ligacao o rema-
nescente. Quando o elétron excitado retorna ao orbital original, a
molécula é congelada na forma trans. Essa mudanca de forma dis-
para um sinal que é transportado pelo nervo 6ptico até o cérebro,
onde é interpretado como uma sensagao de visao.

Vejamos, agora, os alquinos, hidrocarbonetos com ligacoes tri-
plas. A estrutura de Lewis da molécula linear do etino (acetileno)
é H—C=C—H. Uma molécula linear tem dois orbitais equivalentes
separados por um angulo de 180°, o que caracteriza hibridacao
sp. Cada atomo de C tem um elétron em cada um dos dois orbitais
hibridos sp e um elétron em cada um dos dois orbitais perpendi-
culares 2p nao hibridados:

IO E

2sp?

Os elétrons de um dos orbitais hibridos sp em cada atomo de car-
bono se emparelham e formam uma ligacao o carbono-carbono.
Os elétrons dos orbitais hibridos sp restantes se emparelham com
os elétrons 1s do hidrogénio e formam duas ligagdes o carbono-
hidrogénio. Os elétrons dos dois conjuntos de orbitais 2p perpen-
diculares se emparelham por superposi¢ao lateral, formando duas
ligagdes w em 90°. Como na molécula do N, a densidade eletro-
nica nas liga¢des 7 forma um cilindro em torno do eixo da ligacao
c—C.

A teoria da ligacao de valéncia explica por que uma ligagao
dupla carbono-carbono é mais forte do que uma ligacao simples
carbono-carbono, porém mais fraca do que a soma de duas ligagdes
simples (Topico 2E), e por que uma ligacao tripla carbono-carbono
é mais fraca do que a soma de trés ligagoes simples. Uma ligacao
simples C—C é uma ligacao o, mas as ligacoes adicionais de uma
ligacao multipla sao ligacoes 7. Uma razao para a diferenca de
forca estd na superposicao lateral dos orbitais p, que é menor e
mais fraca em uma ligacao 7t do que a superposicao cabeca-cabeca
que leva a uma ligacao o. A superposicao lateral também explica
por que raramente sao encontradas ligacdes duplas nos dtomos
dos elementos dos periodos posteriores ao Periodo 3. Os dtomos
sdo muito grandes para se sobrepor de maneira eficiente e formar
uma ligacao.

Nas ligagoes multiplas, um dtomo forma uma ligag¢do o, usando
um orbital hibrido sp ou sp?, e uma ou mais ligacées m, usando
orbitais p ndo hibridados. A superposicdo lateral que produz uma
ligagdo T restringe a rotacdo das moléculas, resulta em ligagcées
mais fracas do que as ligagoes o e impede que dtomos com raios
maiores formem ligagcées multiplas

Nivel |

1G.01
1. BeHz

Considere as moléculas:

2. CIF,* 3. 15 4, NO,~
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Assinale a alternativa com a forma de cada molécula, respectiva-
mente.

A angular; linear; angular; linear

B linear; angular; angular; linear
C linear; angular; linear; angular
D angular; angular; linear; linear
E angular; linear; linear; angular
1G.02 Considere as moléculas:
1. NOF 2. ClF,~ 3. ClO;~ 4. N3~

Assinale a alternativa com a hibridizacao do dtomo central de
cada molécula, respectivamente.

A sp*;sp’; spd; sp B sp’;spd;sp’;sp

C sp?; sp’; sp; spid D sp3;sp; sp?; spid

E sp°d; sp; sp’; sp®

1G.03
1. N;O

Considere as moléculas:

2. O3 3. KrF; 4. OF,
Assinale a alternativa com angulos de cada molécula, respectiva-
mente.
180°; 180°; 103,1°; 116,8°
180°; 116,8°; 180°; 103,1°
180°; 116,8°; 103,1°; 180°
180°; 103,1°; 180°; 116,8°
103,1°; 180°; 116,8°; 180°

m O N @™ >

1G.04 Considere as moléculas:

1. GH, 2. G04 3. HNCO 4. HOCN
Assinale a alternativa que mais se aproxima dos angulos de cada
molécula, respectivamente.

180°; 180°; 180° e 109,5°; 180° e 120°

180°; 180°; 180° e 120°; 180° e 109,5°

180° e 120°; 180°; 180°; 180° e 109,5°

180° e 109,5°; 180° e 120°; 180°; 180°

180° e 120°; 180° e 109,5°; 180°; 180°

m O N @®™ >

1G.05
1. BeCl,

Considere as moléculas:
2. Xer 3. SOZ 4, HzS

Assinale a alternativa que relaciona as moléculas polares.

A 3
D 1,3e4

B 4
E 2,3e4

C 3e4

1G.06 Considere as moléculas:
1. NH," 2. CIOF 3. Brs~ 4. OCS

Assinale a alternativa que relaciona as moléculas polares.

A l1le2 B 1le4 C 2e4
D 1,2e4 E 1,2,3e4
1G.07 Considere as moléculas:
1. COz* 2. XeOs 3. SFy~ 4. H;0"

Assinale a alternativa com a forma de cada molécula, respectiva-
mente.

A em T; pirdmide trigonal; trigonal planar; piramide trigonal
B trigonal planar; piramide trigonal; em T; piramide trigonal
C pirdmide trigonal; em T; trigonal planar; piramide trigonal
D pirdmide trigonal; pirdmide trigonal; em T; trigonal planar
E

piramide trigonal; trigonal planar; em T; piramide trigonal

1G.08 Considere as moléculas:
1. PCl; 2. NOs;~ 3. XeOF, 4. ClOs~

Assinale a alternativa com a hibridizacdo do atomo central de

cada molécula, respectivamente.
A sp’; sp*d; sp?; sp® B sp’;sp?; sp’d; sp’
C sp’;sp?; sp’;sp’d D sp?;sp’d; sp®; sp®

E spd; sp?; sp’; sp®

1G.09 Considere as moléculas:
1. BHs 2. NHs 3. ClF;3 4. COCl,

Assinale a alternativa com angulos de cada molécula, respectiva-
mente.

A 87,5°120°; 107,2°; 111,8° e 124,1°
B 120°;87,5° 111,8° e 124,1°; 107,2°
C 120°107,2°; 87,5°; 111,8° e 124,1°
D 111,8°e124,1°;87,5°;107,2°; 120°
E 120°;107,2°;111,8° e 124,1°; 87,5°

1G.10 Considere as moléculas:
1. NyH,4 2. N0, 3. CoHy 4. CH3;NH,

Assinale a alternativa que mais se aproxima dos angulos de cada
molécula, respectivamente.

A 109,5°;109,5%; 120°; 120°
109,5°; 120°; 109,5°%; 120°
109,5°; 120°; 120°; 109,5°
120°; 109,5°; 120°; 109,5°
120°; 120°; 109,5°; 109,5°

m O Nn @
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Considere as moléculas:

2. ASF3 3. 503 4.

1G.11
1. BF; IFs

Assinale a alternativa que relaciona as moléculas polares.

A 2 B 4 C 2e4
D 1,2e¢4 E 2,3e4
1G.12 Considere as moléculas:
1. CHs™ 2. CHs™" 3. CH,0 4. XeFs"

Assinale a alternativa que relaciona as moléculas polares.

A 1e3 B 1le4 C 3e4
D 1,3e4 E 1,2,3e4
1G.13 Considere as moléculas:
1. SiFy 2. IR, * 3. SO,ClL, 4. ClIF4~

Assinale a alternativa com a forma de cada molécula, respectiva-
mente.

tetraedro; gangorra; quadrado planar; tetraedro
tetraedro; gangorra; tetraedro; quadrado planar

quadrado planar; tetraedro; gangorra; tetraedro

tetraedro; quadrado planar; tetraedro; gangorra

m O N @ >

tetraedro; tetraedro; gangorra; quadrado planar

1G.14 Considere as moléculas:

1. IF,~ 2. 10,F,~ 3. 5,052 4. NSF;

Assinale a alternativa com a hibridizacao do dtomo central de
cada molécula, respectivamente.

A sp*;sp*d?; sp®; sp’d B sp’;sp°d; sp*d?; sp®

C sp°d?;sp’; sp*; sp°d D sp°d?; sp’d; sp*; sp’

E sp’d’;sp’; sp’d; sp®

Considere as moléculas:

2. SFy 3. BHs™

1G.15
1. POCL:I, 4. XeFy

Assinale a alternativa com angulos de cada molécula, respectiva-
mente.

109,5%;90°; 101,6° e 173,1°; 115,8° e 102,5°
90°; 109,5°; 101,6° e 173,1°; 115,8° e 102,5°
101,6° e 173,1°; 115,8° e 102,5°; 90°; 109,5°
90°; 115,8° e 102,5°; 101,6° e 173,1°; 109,5°
115,8° e 102,5°; 101,6° e 173,1°; 109,5°; 90°

m O N @ >

1G.16 Considere as moléculas:
1. O(CHs), 2. Be(CHsz); 3. 5,082

Assinale a alternativa que mais se aproxima dos angulos de cada
molécula, respectivamente.

4. FSSF3

A 109,5°;109,5°; 109,5° e 180°; 90°, 109,5° e 120°
109,5° e 180°; 109,5°; 109,5°; 90°, 109,5° e 120°
90°, 109,5° e 120°; 109,5°; 109,5° e 180°; 109,5°
90°, 109,5° e 120°; 109,5°; 109,5°; 109,5° e 180°
109,5°; 109,5° e 180°; 109,5°; 90°, 109,5° e 120°

m O Nn @

Considere as moléculas:
2. XEO4 3. TeF4

1G.17
1. CHs

Assinale a alternativa que relaciona as moléculas polares.

4, KI'F4

A 3 B 4 C 1e3 D 2e3 E 3e4
1G.18 Considere as moléculas:
1. PF47 2. CHze 3. BrFf 4, AlCl47

Assinale a alternativa que relaciona as moléculas polares.

A1 B 2 C 1le2
D 1,2e3 E 1,2¢e4
1G.19 Considere as moléculas:
1. SeFs 2. SFs* 3. XeOF, 4. SnF¢?.

Assinale a alternativa com a forma de cada molécula, respectiva-
mente.

A octaedro; octaedro; trigonal bipiramidal; pirdmide
quadrada
B pirdmide quadrada; octaedro; octaedro; trigonal

bipiramidal

C octaedro; pirdmide quadrada;

octaedro

trigonal bipiramidal;

D pirdmide quadrada; trigonal bipiramidal; octaedro;

octaedro

E trigonal bipiramidal; octaedro; piramide quadrada;

octaedro

1G.20 Considere as moléculas:

1. XeOsF; 2. SOF, 3. XeFs™*

Assinale a alternativa com a hibridizacdo do atomo central de
cada molécula, respectivamente.

4. XeOg*™

A spd; sp3d?; sp3d; sp3d? B
C sp3d; sp3d?; sp3d?; spid D
E sp3d?; spd; spd; sp3d?

spd; sp>d; sp*d?; sp>d?
sp®d?; sp3d?; sp3d; sp®d
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1G.21 Considere as moléculas: 1G.25 Assinale a alternativa correta a respeito de geometria
1. PCls 2. AsFs 3 IF, 4. IFs molecular.
Assinale a alternativa com angulos de cada molécula, respectiva- A O BF; tem a mesma geometria do CIFs, ressalvada a dife-
mente.

renca de dois pares de elétrons nao ligantes.

72° € 90°;90°; 81,9°; 90° e 120° B Oion |5~ tem dngulos de ligacdo ligeiramente inferiores
a 180°, devido a presenga de trés pares de elétrons nao

B 90°90° e 120°; 72° e 90°; 81,9° ligantes na estrutura.

€ 727e50% 90" e 120°; 81,990 C Asmoléculas SO, e NO, possuem geometria angular e an-

D 90°;81,9°; 72° e 90°; 90° e 120° gulo de ligacdo ligeiramente inferior a 120°.

E 81,9°;72°e90°;90° e 120°; 90° D O éngulode ligacao em NF3; é menor que o dngulo de ligacdo
em PFs.

E As moléculas Oz, CCly e PCls sao moléculas apolares.
1G.22 Considere as moléculas:

1. PF47 2. CHZ F2 3. BrFf 4, AlCLf
Assinale a alternativa que relaciona as espécies polares. 1G.26  Considere as reacoes:
A1 B 2 C le2
PCls + 3H,0 — H3PO3; + 3 HCL
D 1,2e3 E 1,2e4 PCls + 4 H,0 —> HPO4 + 5 HCL
B Assinale a alternativa correta.
Nivel Il
A O 4cido fosforoso é um tridcido formado por ligacoes
1G.23  Assinale a alternativa com a estrutura e a hibridizac¢ao covalentes.
4 +
correta para a molécula ICly ™. B Os anions fosfato e fosfito, HPOs%, possuem geometria
_ n tetraédrica.
Cl
[ /Cl * |/Cl C Asreacoes podem ser classificadas como reacoes de deslo-
Cl—i : i - camento ou troca simples.
‘Cl ‘Cl
A L Cl sp® B LCl sp*d D O fésforo sofre oxidagao em ambas as reagoes.
_ 4 E O pentacloreto de fésforo gasoso é um composto ionico.
CL
) . |
Cl,, .. JCl o
PG | a
c Ld Cl sp3d? D L Cl sp 1G.27 Considere as seguintes proposicoes para espécies quimi-
cas no estado gasoso:
I ayr o A ]
Cl—l/ I. A energia de ionizagao do ion Be3+ é maior do que a do ion
| “cl He'.
E L cl sp*d Il. O momento dipolar elétrico total da molécula de XeF4 é maior
do que o da molécula de XeF, -
lll. A energia necessdria para quebrar a molécula de F, é maior do
1G.24 As moléculas AOF4, BF, e CFs apresentam as formas que a energia necessaria para quebrar a molécula de O, -
geométricas representadas no modelo de bola e palito, respectiva- . . 3 . . .
mente, IV. A energia do orbital 2s do 4tomo de berilio é igual a energia

do orbital 2s do atomo de boro.

Assinale a alternativa que relaciona as proposicoes corretas.

A1 B IelV C II
D IIelll E IV

AOF,

CF4

Assinale a alternativa que indica, respectivamente, as possiveis

identidades dos elementos A, B e C. 1G.28 Considere as seguintes moléculas no estado gasoso:

a. OFZ b. BGFZ C. AI.CI.3 d. CSZ
A Br,Te, Sb B As, Sn, Sb C Se, Sb, Cl

) Apresente as estruturas de Lewis, as geometrias moleculares e a
D XeS,P E Bi, Pb, As

polaridade de cada uma das moléculas.
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1G.29 Considere as seguintes espécies no estado gasoso:
a. BF3 b. SnF{ C. BI'F3 d. KrF4 e. Bl"F5

Apresente, para cada uma delas, a hibridizacao do 4&tomo central
e o nome da geometria molecular.

1G.30 Considere as seguintes espécies quimicas no estado ga-
$0s0:

1. ONNO, 2. FC10, 3. ICl; 4. OCIF4~
Assinale a alternativa com a hibridizacao dos 4tomos indicados
nas moléculas, respectivamente.

A sp?, sp3, dsp® e d?sp®. B sp?, sp?, sp® e dsp’.
C sp3, dsp?, d’sp® e sp°. D sp’,sp?, dsp® e d?sp®.
E sp, dsp®, sp®edspS.

1G.31 Considere as espécies no estado gasoso:
a. XeOF, b. XeOF, c. XeOy d. XeF4

Escreva a estrutura de Lewis para cada uma das moléculas a seguir,
prevendo a geometria molecular (incluindo os dngulos de ligacao)
e os orbitais hibridos no 4tomo central.

1G.32 Considere as espécies no estado gasoso:
1. OF, 2. Sk, 3. BFs 4. NF; 5. CFq4 6. XeOy
Assinale a op¢ao que contém a geometria molecular das espécies,

respectivamente.

A Angular, linear, piramidal, piramidal, tetraédrica e qua-
drado planar.

B Linear, linear, trigonal plana, piramidal, quadrado planar e
quadrado planar.

C Angular, angular, trigonal plana, piramidal, tetraédrica e
tetraédrica.

D Linear, angular, piramidal, trigonal plana, angular e
tetraédrica.

E Trigonal plana, linear, tetraédrica, piramidal, tetraédrica e
quadrado planar.

Gabarito: Nivel |

1601 C 1602 B 16.03 B 16.04 B 16.05 C 16.06 D
1607 E 16.08 B 1609 C 1610 C 1611 C 1612 D
1613 B 1614 D 1615 E 1616 E 1617 A 1618 C

1619 C 1620 B 1621 B 1622 C

Gabarito: Nivel Il

1623 B 1624 D 1625 C 1626 B 1627 A 1630 A

1632 C
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