Part II
Origens e estrutura da matéria
condensada

1 A matéria condensada e o estado sélido

1.1 O estado condensado

A fisica da matéria condensada procura descrever o que acontece com um grande
ntumero de particulas que interagem por meio de forcas bem conhecidas. Em
geral e, se excetuarmos o caso das nanoparticulas, o numero de particulas é
enorme, da ordem de 10%?. Obviamente, nio se deve esperar uma solucio
analitica para um problema dessa complexidade. Mais que isso, mesmo que
essa solucao fosse possivel, ela provavelmente nao seria atil, uma vez que sua
anélise seria extremamente complexa: é impossivel observarmos o movimento
ou os estados de 1027particulas simultaneamente. O que observamos, em geral,
sao as propriedades macroscépicas, ou as varidveis macroscopicas, como densi-
dade de particulas, densidade de momento, magnetizacdo e medimos as flutu-
acdes dessas e suas respostas a campos externos. E através desas propriedades
que caracterizamos as diversas fases termodinamicamente estaveis da matéria:
liquidos fluem, sélidos sdo rigidos, alguns materiais sdo transparentes, outros
coloridos, alguns sao isolantes, outros condutores, outros ainda sao semicondu-
tores, e assim por diante. Resumidamente: mesmo que dominassemos as
teorias mais fundamentais da matéria, nao seria possivel descrever,
de forma til, pelo menos, os estados da matéria. Esse é um prob-
lema de muitos corpos. E necessario buscarmos modelos baseados em
médias estatisticas e analisarmos os efeitos de suas flutuagoes.
Consideremos um sistema de particulas quaisquer. O niimero de particulas,
sua energia e momento sdo conservados. A altas temperaturas, todos sistemas
desse tipo apresentam-se desordenados, sem correlagdao, uniformes e isotrépi-
cos. A probabilidade de encontrarmos uma particula em uma certa posi¢ao do
espaco é independente da posicao escolhida e da posicao das outras particu-
las. O sistema apresenta simetria translacional e rotacional completa do espaco
livre. A dinadmica do sistema, para baixas frequéncias, é determinada pela teoria
hidrodinamica, a qual é determinada pelas leis de conservacao. O que acontece
a medida que baixamos a temperatura? As energias potenciais ganham im-
portancia em relacdo & energia cinética e o sistema passa por mudancas de
fase, ou seja, condensa em novos estados estaveis termodinamicamente. A me-
dida que ocorre a condensagao, o sistema reduz progressivamente sua simetria.
Eventualmente, forma-se um estado cristalino. Nesse caso, claramente, a sime-
tria translacional é quebrada e o cristal é invariante apenas para um conjunto
discreto de translacoes. Para cada simetria quebrada, associa-se distorcoes,
defeitos, modos dindmicos que indicam o caminho para recuperar a simetria



perdida. Sao essas distor¢oes e defeitos que controlam as propriedades de cada
fase com quebra de simetria. Por exemplo, um sélido cristalino pode sofrer cisal-
hamento. A energia das distor¢es por cisalhamento sdo determinadas por uma
constante elastica a qual é uma rigidez particular associada a quebra de simetria
translacional. Existem modos de som de cisalhamento nos cristais que nao sao
encontrados na fase isotropica a altas temperaturas. Ao mesmo tempo, o sélido
apresenta, em geral, defeitos que quebram a estrutura cristalina perfeita.vao
formar ligagdes através da configuragiao tetraédrica (fig. 25), proveniente da
hibridizagao sp® (ver fig. 21) a qual minimiza a energia total. Os atomos de C
também podem se hibridizar sob a forma planar, sp?, formando uma estrutura
de camadas, o grafite. Os planos do grafite ligam-se por for¢cas de van der Waals.
Recentemente foi possivel sintetizar uma unica camada de grafite, o grafeno, o
qual apresenta propriedades interessantes e € um objeto de pesquisa intenso nos
dias de hoje. Outra estrutura possivel para o C sob hibridizacdo sp? sdo as
fullerenas e os nanotubos de C (fig. 27).

Vamos exemplificar essas idéias com um material comum e de conhecimento
de todos, a dgua, cujas fases s@o bem conhecidas de todos nés. A altas tem-
peraturas, o seu estado é o de vapor de dgua. Nesse caso, a energia cinética
domina sobre a energia potencial e forma um estado isotrépico e homogénio que
preenche qualquer volume permitido. Esse estado gasoso (fase fluida) possui
simetria translacional e rotacional do espaco livre. H& igual probabilidade de
encontrarmos uma molécula de dgua em qualquer parte do volume que a con-
tém e a densidade é uniforme. H& poucas correlagoes entre as moléculas e, se
considerassemos um caso ideal, de particulas puntiformes, as correlagoes seriam
completamente ignoradas. Olhando para o vapor de agua, nés nao o vemos.
Em primeiro lugar, porque ndao ha absor¢io na frequéncia da luz visivel. A
outra forma de vermos algo seria através do espalhamento da luz. Para que
isso ocorra, é necessario que haja uma descontinuidade no indice de refragao em
alguma distancia caracteristica. Em geral, o indice de refracao é diretamente
proporcional & densidade. Como a densidade é uniforme, ndo ha variacoes no
indice e ndo ha espalhamento. No caso real, sempre ha alguma flutuagdo. No
entanto, para podermos enxergar algo, essas flutuages deveriam ser da ordem
do comprimento de onda da luz visivel (em torno de 500 nm), o que nio é o
caso.

Prosseguindo com nossa anélise, vamos baixar a temperatura, ou a energia
cinética média. Interagoes intermoleculares comecam a influenciar o estado do
sistema, na medida em que a energia potencial comecga a tornar-se mais impor-
tante. Para moléculas neutras, como o caso da 4gua, as interagoes sao do tipo
dipolo-dipolo, o que em alguns casos ¢ atrativa. A pequenas distancias, da or-
dem da separacao entre as cargas do dipolo, a interagao entre cargas individuais
torna-se mais importante. Essa interacao tem uma dependéncia com a orien-
tacdo e é caracteristica das moléculas da dgua, sdo as pontes de hidrogénio. O
resultado final é a formacgao de uma outra fase fluida, a fase liquida. A principal
diferenca entre as duas fases esta na densidade, que é significativamente maior
na fase liquida. A fase liquida mostra também uma menor compressibilidade
que a fase vapor. A simetria, no entanto, permanece a mesma, contanto que



Figure 1: Nuvens de gotas de dgua ou gelo, com tamanho tipico entre 1x e 104u.

fagamos uma media sobre distancias maiores (ou por maior tempo) que no caso
do vapor. Isso devido a maior correlagdo entre as moléculas.

Consideremos o vapor de adgua a medida que baixamos a temperatura. A
densidade média é homoggénia e uniforme. Algumas flutuagoes, raras, criam
gotas de fase liquida de alta densidade. Com a diminui¢do da temperatura, o
numero e tamanho das gotas cresce, mas nenhuma fica muito grande ou persiste
por muito tempo. Quando a temperatura passa da interface da fase gas-liquido,
a amostra ndao muda homogeneamente e instantaneamente para a fase liquida
de maior densidade. Em vez disso, as gotas ji presentes devido as flutuacoes,
comecam a aumentar de tamanho e durar mais tempo. Algumas delas ficam
muito grandes, em geral nucleando-se em alguma impureza (particula de poeira
ou molécula de sal). A medida que crescem, elas absorvem outras gotas e
moléculas de gas. Quando o tamanho das gotas densas torna-se comparavel
com o comprimento de onda da luz visivel, elas espalnam a luz fortemente.
E esse espalhamento que nos permite ver as nuvens, que sio gotas de dgua
suspensas (ver figura 1).

Nao entraremos aqui na discussao - interessante - entre o caminho pelo qual
a condensacao ocorre, descontinua ou continua, e que caracteriza transicoes de
fase de primeira ou de segunda ordem. (para uma discussdo mais detalhada
ver a referéncia 3). Vamos olhar para uma outra caracteristica que diferencia
o estado gasoso e o estado liquido mas que é mais dificil de ser observada, que
é a correlacao entre as particulas-moléculas. Com a crescente importancia das
interacoOes entre as particulas, em relagao & energia cinética, a medida que a tem-
peratura decresce, as particulas tendem a se agregar, formando um liquido com
alta densidade e quase incompressivel. O empacotamento local das moléculas é
determinado principalmente pelas interacoes de repulsao, que impedem as mes-
mas de se superporem. No caso da dgua, a complexidade da molécula influencia
significativamente no empacotamento. Uma situacao mais proxima do empa-
cotaocmposomento méximo seria se considerassemos o argonio liquido, onde



as moléculas podem ser consideradas como esferas rigidas e buscar o maximo
empacotamento. Podemos esperar, portanto, que, mantendo a simetria transla-
cional e rotacional em escalas maiores, as moléculas tendem a ficarem proéximas
da outra, tipicamente, o centro de um &tomo de oxigénio encontra-se a uma
distancia da ordem do seu diametro de outro &tomo de oxigénio.

A estrutura da dgua tem grande interesse cientifico, tanto pela complexidade
de sua forma liquida, devido a formacgao das pontes de hidrogénio como pela
sua importancia nos sistemas biolégicos, tendo sido recentemente revisado por
Hura e colaboradores (6). A figura 2 mostra o aparato utilizado no experimento.
Um padrao tipico de espalhamento de raios X da dgua pode ser visto na figura
3. A primeira observacdo que extraimos é a simetria rotacional do padrao de
espalhamento, o que era de se esperar. A figura 4 mostra valores de intensidade
do espalhamento para trés temperaturas diferentes. Podemos observar que, a
medida que a temperatura decresce, o padrao de espalhamento é mais estrutu-
rado, indicando a maior correlacdo entre as moléculas. E possivel obter uma
informacao sobre as distancias de correlacdo entre as moléculas calculando a
transformada de Fourier do padrao de espalhamento, mostrado na figura 5. Nao
vamos discutir os detalhes do experimento (que fica para o proximo capitulo)
ou desses resultados, apenas chamar a atengao para os aspectos que estamos
mais interessados. Em primeiro lugar, a figura 3 mostra a simetria rotacional
do liquido. Observando-se a figura 4 verificamos que, com efeito, a medida que
a temperatura diminui, o liquido torna-se mais estruturado, consequéncia da
maior influéncia das interagoes entre as moléculas na formacao dos clusters de
moléculas. A figura 5 apresenta a correlagdo entre atomos de oxigénio e entre
atmos de oxigénio e hidrogénio, calculadas teoricamente de forma a melhor re-
produzir os dados experimentais. O primeiro pico mostra uma forte correlacio
e estd associado & distancia média entre os &tomos de oxigénio. Como vemos, o
valor é tipicamente da ordem do diametro do d4tomo. Para distancias maiores,
a correlacdo diminui, ou seja, a homogeneidade do liquido comega a dominar
a média estatistica. No entanto, ainda pode-se observar efeitos de correlacgao,
em particular para baixas energias. A figura (b) mostra resultados semelhantes
para os atomos de oxigénio e hidrogénio. A forte correlacio abaixo de 2 A
esta correlacionado com os atomos da mesma molécula, apresentando também
uma forte correlacao entre o 4tomo de oxigénio e os dtomos de hidrogénio das
moléculas vizinhas imediatas.



Figure 2: Aparato experimental para espalhamento de raios X.

Figure 3: Padrao de espalhamento de raios X da agua obtido com raios X de
12,8 keV (ref. 7).
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Figure 4: Resultados experimentais obtidos no Adocmposovanced Light Source -
Lawrence Berkeley Laboratory (linhas cinzas) para diferentes temperaturas (a) 2
°C, (b) 44 °C, (c) 77 °C comparadas com resultados obtidos por Narten e colab-
oradores nos anos 70 (ver referéncia em 6) (linhas vermelhas) para temperaturas
equivalentes (a) 4 °C, (b) 50 °C e (c) 75 °C (6).
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Figure 5: Fungoes de distribuicdo no espago real calculadas teoricamente que
melhor reproduzem os dados da figura 4 para oxigénio-oxigénio (goo(r)) e para
oxigénio-hidrogénio (gom(r))para as temperaturas de 2 °C (vermelho), 44 °C
(cinza cheia) e 77 °C (preta tracejada).

Diminuindo ainda mais a temperatura, sabemos que a dgua sofre uma tran-
sigdo de fase para a fase solida, o gelo. O gelo perde a fluidez do liquido mas,
0 mais importante, as moléculas do dgua no gelo encontram-se arranjadas em
uma estrutura periodica. A figura 6 mostra esquematicamente a estrutura da
4dgua e do gelo. Embora na escala da figura a agua liquida apresenta-se forte-
mente anisotropica, podemos imaginar que em uma escala maior (por exemplo,
na escala do comprimento de onda da luz visivel) ou se deixarmos passar um
tempo razoavel, o sistema adquire uma homogeneidade tipica. Por outro lado, a
estrutura cristalina do gelo apresenta uma regularidade na distribuicao atémica.
Tipicamente, a estrutura cristalina do gelo consiste em camadas de hexagonos.




Nao é possivel enxergar a estrutura cristalina com os nossos olhos mas ela se
manifesta nos flocos de neve que apresentam uma simetria de ordem seis de
rotacao. Vimos pela figura 5 que, & medida que nos afastamos da molécula
de observacao, ha uma perda de informacao sobre a estrutura das moléculas,
ou seja, o nimero de moléculas a essas distancias aproxima-se da média. No
gelo/sélido, a situagao é completamente diferente, com as moléculas ocupando
posicoes - sitios - bem determinados, dentro da estrutura de uma rede periddica,
a qual se mantém mesmo a grandes distancias. O cristal nao é isotrépico nem
homogénio como o liquido. A invaridncia por rotacdo e translacao do espago
livre é quebrada, permanecendo invariante apenas para um certo conjunto de
translages e rotagoes. O espalhamento de raios X é inteiramente modificado
e refletird a estrutura cristalina, formando picos na transformada de Fourier
do padrao de espalhamento. Discutiremos isso na préxima aula. Duas outras
diferencas ressaltam no soélido: a presenca de rigidez, resisténcia a deformagcao,
e os deslocamentos, ou defeitos topologicos (ver figura 8). Essas caracteristicas
sao tipicas de sistemas que tem a simetria quebrada.



Figure 6: Esquema da agua liquida (acima) e da estrutura cristalina do gelo
comum (abaixo). Essa estrutura denomina-se “wurtzita” hexagonal (ver proxima
aula) .

A figura 7 mostra o padrdo de espalhamento do gelo e o espacamento en-
tre os planos atémicos do gelo. Comparando com a fig. 3, da agua liquida,
vemos que a simetria rotacional da lugar a pontos bem definidos no padrao de
espalhamento (acima). Esses estdo associados - como veremos mais tarde - aos
planos cristalinos, obtidos a partir dos resultados experimentais (abaixo).
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Figure 7: Padrao de esplhamento - difratograma - do gelo (acima) e planos
cristalinos (abaixo). Para detalhes, ver referéncia 8.



Figure 8: Deslocamentos de borda no gelo (extraido da ref. 3)

1.2 Energias, potenciais e ligacoes quimicas

Varios conceitos foram introduzidos nessa discussao preliminar utilizando a agua
como modelo. Por uma questao de limitagao de tempo e do escopo do curso,
vamos reter apenas alguns deles. Em primeiro lugar, vimos que o estado de equi-
librio termodinamico depende do equilibrio entre as interacoes entre as particu-
las e a energia cinética e que a natureza das ligacoes quimicas nas moléculas
determina o tipo de quebra de simetria que ocorre a medida que o sistema de
particulas cNicolas Harsoeker (1696)ondensa. Finalmente, a quebra de simetria
rotacional e translacional do espaco livre e a forma estrutural da condensacao
das particulas (em cristais) e que é consequéncia das liga¢oes quimicas e do
equilibro entre as energias potenciais e cinéticas determina as propriedades dos
materiais. Vamos olhar inicialmente para as energias envolvidas no sistema.

Nota historica: As primeiras observagoes sobre a natureza das transfor-
magoes quimicas e, portanto, das ligacoes quimicas, vem da Grécia antiga.
Empedocles (fil6sofo grego), por volta de 500 a.C., que associava as mudangas
quimicas com propriedades similares as relacionadas as emocoes entre objetos.
Uma das primeiras especulagoes sobre a natureza da coesao entre os materiais
vai aparecer em 1696 com o tratado Principes de Physique, de Nicolas Hartsoeker
(1656-1725). A Figura 9 apresenta algumas das ideias discutidas. Os materiais
refratarios seriam constituidos por particulas retangulares (esquerda superior).
Os materiais que podiam ser fundidos apresentariam particulas com formato
sem pontas (direita superior). As propriedades do merctrio, que amolece o
ouro, era visualizada com particulas esféricas (mercirio) que penetravam entre
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as particulas de ouro, poliédricas (centro). As propriedades do ferro, dureza
quando frio e maledvel quando quente, eram explicadas pela separagao das “lig-
agoes” quando aquecido (esquerda, inferior). Finalmente, materiais corrosivos
subliméveis eram vistos como materiais compostos, onde um dos componentes
apresenta saliéncias pontudas (direita inferior). Vimos anteriormente que o con-
hecimento sobre os cristais, uma classe particular dos s6lidos mas de extrema
importancia como veremos depois, era fortemente baseado nas propriedades ge-
ométricas, observadas nos diversos cristais encontrados na natureza. Sabemos
hoje que essas propriedades originam-se no arranjo periédico dos atomos, con-
sequéncia da natureza das suas ligacoes quimicas. A evidéncia da existéncia dos
adtomos s6 seré resolvida na transicao do século XIX e XX. No entanto, a inter-
pretacao atomistica ja era utilizada no desenvolvimento da teoria cinética dos
gases na metade do século XIX e, décadas antes, no inicio do século XIX, com
os trabalhos sobre as reagdes quimicas desenvolvidas por Joseph Gay-Lussac,
John Dalton e Amedeo Avogadro. A Tabela apresentada na fig. 10, de Dal-
ton (1808), e que estabelece os fundamentos da teoria atémica moderna, que
apresenta os elementos quimicos e seus pesos atomicos, indica uma represen-
tacdo tipo-atOmica para os elementos, os quais sao representados por circulos
(até essa época a representacdo dos elementos era diversa e ndo relacionada
com a figura geométrica ocmposocircular). O primeiro trabalho a relacionar os
conceitos dos sélidos e sua coesdo com os atomos quimicos foi apresentado pelo
fisico Ludwig August Seeber (1793-1855), em 1824. Ele associa a formagao do
s6lido com os atomos quimicos colocados nos espacamentos de redes e com a
distancia interatomica sendo determinda por forcas agindo entre os atomos. A
forga correspondendo a qualquer separacao interatomica é dada pela inclinagao
do potencial interatdimco e anula-se quando o potencial tem um minimo (ver fig.
11). Ele ainda relaciona as propriedades de elasticidade e de expansdo térmica
a esses conceitos (ref. 4). Infelizmente as conjecturas de Seeber ndo tiveram
muita atencdo e os trabalhos sobre os cristais continua seu desenvolvimento
baseado nas propriedades geométricas, com o desenvolvimento da cristalografia
e dos grupos cristalinos inteiramente independente da natureza da estrutura dos
materiais. Somente com o advento dos raios X e os trabalhos de W. Friedrich
e Paul Knipping (1912) a natureza atomica e as propriedades cristalinas sio
correlacionadas.
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Figure 9: Particulas especulativas propostas por Nicolas Harsoeker (1696) para
descrever a coesdo entre os materiais. Os materiais refratario sdo formados
por particulas retangulares (esquerda superior). Os materiais que podem ser
fundidos apresentam particulas com formato sem pontas (direita superior). A
interagdo do mercirio com o ouro era identificada com particulas esféricas (mer-
cirio) que penetravam entre as particulas de ouro, poliédricas (centro). As pro-
priedades do ferro, duro quando frio e male4vel quando quente, eram explicadas
pela separacao das “ligagdes” quando aquecido (esquerda, inferior). Finalmente,
materiais corrosivos sublimaveis eram vistos como materiais compostos, onde
um dos componentes apresenta saliéncias pontudas (direita inferior). Extraido
da ref. 2.

12



*  ELEMENTS

Figure 10: Tabela dos pesos atomicos de Dalton (1808). Observe que os simbo-
los esféricos atribuidos aos elementos reforca a ideia atomistica dos elementos.
Extraido da ref. 2.
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Figure 11: Forca e energia potencial em funcao da distancia como visualizado
por L. Seeber (1824) para explicar a formagédo de cristais em fungao da posigdo
dos atomos quimicos no espacamento de redes. Extraido da ref. 2.

1.2.1 Escalas de energia

Vamos inicialmente considerar um tnico dtomo, isolado. A equacao de Schrodinger
para um atomo com n elétrons é:

HU — h2 iVQ iZGQ_i_l Z 62 U — EU (1)

i=1 ' i=1 ! 2 ity Y
A solugao dessa equagao pode ser obtida auto-consistentemente pelo método
de Hartree-Fock. Vamos simplificar o caso e considerar inicialmente algumas
ordens de grandeza envolvidas. A distancia caracteristica na escala atomica é
o angstrom (107!%m). As distancias envolvidas, como a distancia média da
orbita dos elétrons, o tamanho dos atomos, a distancia entre os atomos nos
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estados condensados (solidos, por exemplo), sdo todas dessa ordem. A energia
eletrostética, nesse caso, é da ordem

62

—— ~2,3x107%J (= 14eV = 160.000 K) (2)
(14)?

A energia cinética para um elétron localizado em uma caixa da ordem de

um angstrom é

h2
2m(14)
Como era de se esperar, as duas energias sao da mesma ordem, mas o que é
importante é que as energias envolvidas sao muito maiores que a energia térmica
a temperatura ambiente: 300 K ~ 0,025eV. Podemos imaginar que, se tiver-
mos um sistema com um grande ntimero de particulas i6nicas, com igual nimero
de cargas opostas, elas tenderiam a se empacotar, buscando o maximo empaco-
tamento possivel (e.g. NaCl). Se aproximarmos suficientemente as particulas,
os estados eletronicos podem se superpor. Esse efeito tende a diminuir a en-
ergia cinética e nesse caso, em vez de termos um mesmo nivel energético para
0s mesmos elétrons dos atomos, esses niveis deslocam-se em pequenos valores
de energia formando uma banda de energia. Os elétrons tendem a compartilhar
orbitais dos a&tomos vizinhos, diminuindo sua energia cinética, mas guardando a
memdria dos seus orbitais atdémicos e os atomos vizinhos orientam-se de acordo
com a simetria desses orbitais. Vamos olhar isso em mais detalhe recordando
os orbitais atomicos. Consideremos o caso mais simples, o do dtomo de H, ou,
equivalentemente, um elétron de caroco, para um atomo de ntimero atémico Z
e desprezando as interagoes elétron-elétron (nesse caso, simplesmente excluimos
as interagoes elétron-elétron da eq. 1), ou ainda um elétron de valéncia onde
consideramos que os Z-1 elétrons blindam perfeitamente a carga em excesso
(nesse caso, além de desprezarmos as interagdes elétron-elétron, temos Z—1 na
eq. 1):

~6,1x10719T (= 3,8eV = 44.000 K) (3)

h? Ze?
Hy = [—Vz - e+} Y = B (4)
2m T
a solucao dessa equacao é conhecida e temos
Z%e? 7Z?
En =-— =1 ) 5
n%aq 3,5 <n2> eV (5)
onde ag é o raio de Bohr,
h2
ao=——0, 53 A (6)

Algumas das fun¢oes de onda estdo representadas em suas partes polares e
radiais na figura 12. Os dois aspectos que nos interessam aqui sao a orientagao
espacial e a extensao espacial das fungoes. Para os elétrons compartilharem or-
bitais dos atomos vizinhos, eles tenderao a formar ligagdes orientadas no espaco,
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de acordo com os respectivos orbitais dos elétrons da ultima camada (elétrons
de valéncia). Elétrons em orbitais tipo s tendem a favorecer o maior empacota-
mento, devido a simetria esférica. J& elétrons em orbitais tipo p, d,... tendem
a favorecer uma orientacado espacial. A condensacdo deixa de ser em funcéo
do maior empacotamento possivel, mas tende a orientar-se pela simetria dos
orbitais (ligagoes covalentes). No entanto, se o preenchimento dos orbitais é tal
que a funcao radial é muito estendida, eles tendem a superporem-se com um
grande numero de vizinhos, nao apenas os mais proximos, e volta a tendéncia
ao maior empacotamento (ligagoes metéalicas). Os elétrons aumentam sua de-
localizacao sobre um grande ntimero de 4tomos, como é o caso de um metal, a
energia cinética diminui em varios eV /elétron e a densidade de empacotamento
volta a dominar a condensacdo. Obviamente, isso se refere aos elétrons de valén-
cia, menos ligados. Os elétrons de caroco, fortemente ligados, com energias de
ligagdo da ordem de dezenas de eV (atomos leves) ou mesmo de keV (&tomos
pesados) encontram-se fortemente confinados e nao participam da ligagdo. A
formacgdo do solido ocorre justamente no equilibrio entre as energias de inter-
agdo e a energia cinética dos elétrons. Como um grande numero de atomos
participam do sélido, os niveis de energia tendem a formar bandas de energia
e as caracteristicas dessas bandas bem como seu preenchimento por elétrons
definirdo as propriedades do sélido (ver fig. 13).

E importante ressaltar que os elétrons que participarao das ligacdes quimicas
sdo os elétrons da dltima camada atomica preenchida (pendltima incluida, em
alguns casos). Isso porque as energias de ligacio dos elétrons nas camadas mais
profundas é extremamente alta. Vamos analizar um caso bastante simplificado,
do atomo de C. Temos nesse caso 6 elétrons (Z=6) e podemos calcular a ordem
de grandeza da energia de ligacdo do elétron mais profundo (1s) utilizando a eq.
5 com Z=6 e n=1, obtendo E=486 €V, na regiao do UV. Para o ltimo elétron,
podemos considerar que a carga nuclear é parcialmente blindada pelos outros
Z-1 elétrons e temos (com Z=1 e n=2) E=3,38 €V, uma energia duas ordens
de grandeza inferior e da ordem das energias potenciais e cinéticas estimadas.
Para elementos mais pesados, essas diferencas ficam ainda mais exacerbadas e
os elétrons mais profundos ndo tém nenhuma participacao efetiva nas liga¢oes
quimicas, apenas os elétrons das tltimas camadas.

A seguir vamos analisar em mais detalhe algumas das ligagbes quimicas
para obtermos uma melhor percep¢ao da natureza da formacao dos sélidos e
sua coesao.
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Figure 12: Representacdo de alguns estados do atomo de hidrogénio (n,l,m).
A figura superior da esquerda representa a funcdo polar, a superior a direita a
funcao radial, a inferior & esquerda a visualizacao do produto de ambas, onde
em amarelo representa a parte positiva e em azul a negativa. Extraido de
http://webphysics.davidson.edu/faculty /dmb /hydrogen /intro_hyd.html.
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condensam. A distancia rq refere-se a distancia entre os atomos quimicamente
ligados.

1.2.2 Interagao de Van der Waals

Vamos considerar o caso em que, baixando a temperatura, gradativamente os
atomos diminuem sua energia cinética e tem a tendéncia a passarem mais tempo
proximos um dos outros. Com isso, aumenta a probabilidade de potenciais atra-
tivos serem efetivos permitindo a ligacdo entre os atomos. Para isso, cnsider-
emos a interacdo entre dois atomos neutros, em funcao da separacdo de seus
nucleos. Consideremos o caso simples, novamente, do &tomo de hidrogénio. As
coordenadas consideradas estao representadas na figura 14. Vamos considerar
a energia devido a interagao entre os 4tomos como uma perturbagao:

H=H,+H' (7)
onde
—h? e? 2
Hy=—[Vi4+V3]—-——— 8
0 2m [vl +V2] rL T2 ®)
e a perturbacgao é
2 2 2 2
==, _ < _ < (9)

onde R = |R| é a separacdo entre os nicleos (prétons no nosso caso), rig =
|R + 7 — 71| é a separacdo entre os elétrons, e 11, = |1 — R| € roq = |R + 75|
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sdo as separagdes entre os elétrons e os nicleos opostos. A solucao para Hy é a
combinagdo das solugoes ja discutidas (eq. 5):

\I/p = d)n (Fl)d)wz (7?2) (10)

HoW,p(1,2) = (B1 + E2)U,(1,2) (11)

R

Figure 14: Esquema da posi¢ao dos atomos (a,b) separados por uma distancia
R e o0s respectivos elétrons nas posicoes 71 € 7.

Estamos considerando os dois atomos suficientemente afastados para que
possamos desprezar os efeitos da indistinguibilidade das particulas. Nesse caso,
podemos aproximar H’ no limite R > ag, ou seja, na aproximagdo dipolar:

2

(&
H' =~ 73 [T122 + y1y2 — 221 22] (12)

Para deduzir a expressao 12 basta expandir a eq. 9 em série de Taylor
(L +2]7Y2 =1~ Lo+ 222 — ), lembrando que R = (0,0, R) e guardando os
termos de menor ordem. A perturbacdo em primeira ordem se anula. Temos
que calcular a perturbacao em segunda ordem:

AE=Y" &, (13)

onde

Hy, = (W, (1,2)|H'|¥0(1,2)) = 5 [(9n(L)]1160(1)) (6 (2)|eald(2) + -]
(14)
Dessas expressoes podemos observar a dependéncia em AFE % e que a
energia é atrativa, portanto, de ligacdao. Essa dependéncia sé vale, no entanto,
para R > ag. Essa é a interacao de van der Waals. Para cristais de gases

nobres, R ~ 6ag e a energia é da ordem de 107 2eV .
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Para o caso atémico, a intera¢do de van der Waals forma-se pela interacao
entre os dipolos resultantes das flutuagdes de carga no dtomo neutro (e esferi-
camente simétrico). Por isso a intera¢do ndo é direcional e os 4tomos podem se
ligar em qualquer dire¢do. Caso o sistema (uma molécula, por exemplo) possua
um dipolo permanente, entdo a ligacao torna-se direcional, favoravel ao longo
da dire¢ao do dipolo (ver pontos de hidrogénio, mais adiante).

Exercicio 1: Expresse a energia AE em termos da polarizabilidade atomica

— e?|wop|? — 4
a (a=3, By e€=1+ )

Exercicio 2: Calcule AFE para o &tomo de Hidrogénio.

1.2.3 Repulsao de esfera rigida

A interacdo discutida na secao 1.2.2 tem problemas quando os atomos ficam
muito proximos. E de se esperar que, a medida que os d&tomos se aproximam, eles
devem encontrar resisténcia cada vez maior. Essa tem origem em dois efeitos:
a repulsao coulombiana entre os niicleos e o principio de exclusao que limita o
volume no qual cada elétron pode ocupar (aumentando, portanto, sua energia
cinética). A forma desse potencial repulsivo depende da estrutura atomica e
molecular do sélido e pode desempenhar um papel importante na estrutura local
e global do sélido. Para efeitos de modelos simples, o potencial é aproximado por
um termo que varia mais rapidamente que os termos atrativos do potencial. A
forma desse potencial pode ser de uma fungio degrau (modelo de esfera rigida:
U = oo para R < Ry e zero no restante do espaco), exp (Ro/R) ou R™12.
Esse ltimo caso é um dos modelos mais comuns, conhecido como potencial de

Lennard-Jones:
v = (3)* - (3] i

que representa um potencial de um oscilador fortemente anarmonico (ver
figura 15).

1.2.4 A molécula de hidrogénio: ligagoes covalentes, orbitais molec-
ulares, bandas

A molécula de hidrogénio é o caso mais simples que podemos considerar e é in-
strutivo olharmos para dois tipos de aproximacao, dependendo de considerarmos
o elétron como ligado ao seu orbital atémico ou compartilhado - delocalizado -
pelos dois 4tomos. Antes disso, convém mencionar a necessidade de fazermos
uma aproximacao fundamental. Mesmo o problema simples de uma molécula de
hidrogénio é um problema insolivel exatamente. Temos quatro particulas (dois
protons e dois elétrons) e sabemos que s6 conseguimos solugdes exatas para duas
particulas (utilizando a transformada do centro de massa) ou em alguns casos

20



Ule

1.5

0.5

-0.5
1

0.5 1 1.5 2 2.5
Rfo

Figure 15: Potencial de Lennard-Jonnes (eq. 15).

especiais de trés particulas (no caso classico). E necessario fazermos algumas
aproximagoes.

Aproximacao de Bohr-Oppenheimer A primeira constatacdo que pode-
mos fazer para simplificar o problema é a grande diferenca entre as massas dos
nicleos e dos elétrons. Essa diferenca nos permite supor que os elétrons re-
spondem quase instantaneamente ao movimento dos niicleos. Uma boa aprox-
imagdo, portanto, seria considerar os ntucleos estaticos e resolver o problema
eletronico para uma determindada configuracao dos niicleos. Essa solugdo pode
ser resolvida a medida que consideramos a dinamica atémica. Ou podemos sim-
plesmente assumir os ndcleos como estaticos em suas posicoes de equilibrio -
posi¢oes médias - e trabalharmos com essa configuracdo. Os termos dindmicos,
que acoplardao o movimento dos nticleos com o eletronico poderao ser tratados,
posteriormente, em perturbacido. Essa é a aproximacao de Bohr-Oppenheimer
e fornece bons resultados para os estados fundamentais sendo menos confidvel
para os estados excitados. O hamiltoniano para a molécula de hidrogénio, nessa
aproximagcao, se escreve simplesmente com a eq. 7. Mesmo esse hamiltoniano,
como ja vimos, ndo pode ser resolvido exatamente, necessitando algum tipo de
aproximagao.

Molécula de hidrogénio - aproximagao de Heitler-London Vamos con-
siderar primeiramente o caso em que priorizamos os estados dos elétrons nos
seus nucleos de “origem”. Isto é, vamos buscar uma solu¢ao partindo dos or-
bitais atomicos (solucbes da eq. 4). No entanto, como estamos considerando
agora que os atomos estejam mais préoximos que no caso em que tratamos a
interacao de van der Waals, temos que levar em conta o principio de exclusao
de Pauli:

(7, 51; 72, 52) = —U(7h, 52; 771, 51) (16)
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O hamiltoniano nio tem nenhum termo de acoplamento spin-oérbita (a in-
teragdo spin-Orbita é um efeito quantico que pode ser visualizada classicamente
como a interacao entre o campo magnético formado pela carga eletronica em
movimento e o momento magnético do elétron devido ao spin; a aproximacgao
classica da um resultado proximo ao efeito quintico, exceto por um fator 1/2).
Procuraremos uma solugao construida a partir de uma combinacgao linear dos
orbitais atomicos, que seja anti-simétrica:

Ue(1,2) = N [on(T1)Pm(72) + dm(71)Pn(72)] X5 (51, 52)
Ui(1,2) = Nelon(M1)om(72) — dim (1) Pn(72)] Xt (51, 52) (17)

onde N, e N; sao constantes de normalizacao e x, e x: sao as funcoes sin-
gleto e tripleto de spin, respectivamente. Como o hamiltoniano ndo depende
do spin, podemos simplificar a funcdo de onda, considerando apenas a parte
orbital. Além disso, para nossos propositos, vamos considerar apenas o caso
mais simples, do estado fundamental, e escrever a funcao de onda do singleto e
do tripleto como sendo

Vst = Nt [0a(1)P6(2) £ ¢p(1)¢a(2)] (18)
onde a constante de normalizagao é
Aﬁf:%pisﬂ‘l (19)

onde

S= / pap(1) dvs (20)
é a funcao de superposicao e

pab(1) = ¢a(1)¢(1) (21)

No que se segue, utilizaremos as expressoes para as densidades de carga,

pa(l) = ¢a(1)¢:(1)
pp(2) = u(2)95(2) (22)
onde [ po(1)dv; = 1.

Calculando a energia da molécula, obtemos, levando em consideracao a nor-
malizagdo da funcao de onda,

E=2E,+AFE; (23)
onde a energia de perturbagao é
QtJ
AE;; = 24
ST+ 82 24)
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Os termos adicionais tem interpretagdes bem precisas. () representa a inter-
acao da nuvem eletronica com os atomos separados nao perturbados enquanto
que J é a integral de troca e tem sua origem na (anti-)simetrizacdo espacial da
funcdo de onda. As expressoes para @ e J sdo:

Q=Q1+ Q2
onde,

e? e?

Q1= [ (D= pp(Ddundos + G

12 R
é a soma da repulsao coulombiana entre os elétrons e entre os proétons vao
formar ligagoes através da configuracao tetraédrica (fig. 25), proveniente da
hibridizacdo sp® (ver fig. 21) a qual minimiza a energia total. Os dtomos de C
também podem se hibridizar sob a forma planar, sp?, formando uma estrutura
de camadas, o grafite. Os planos do grafite ligam-se por forcas de van der Waals.
Recentemente foi possivel sintetizar uma tnica camada de grafite, o grafeno, o
qual apresenta propriedades interessantes e ¢ um objeto de pesquisa intenso nos
dias de hoje. Outra estrutura possivel para o C sob hibridizacdo sp? sdo as

fullerenas e os nanotubos de C (fig. 27). e,

e2

Q2 = _2/pb(2)7dv2
Ta2
é a atracao coulombiana entre cada elétron e o préton oposto.
A integral de troca é

J=J+J>

onde,

2
(&
I = / p(1) = pun(2) oy du

é a repulsao coulombiana entre as cargas que se superpoem e

2
Jo = —2S/pab(1)i du;

Tb1
é a atracao devido a superposicao entre a densidade de cargas e os prétons.
esta é a solucao para o modelo de Heitler-London, tamém chamda de aprox-
imacao da liga¢ao quimica. A energia para os estados singleto e tripleto estao
representadas na figura 16. A figura 17 representa as densidades de carga dos
estados ligante e antiligante. Vemos que a energia de ligacao tem sua origem
na regido entre os prétons. Lembramos que as funcoes de onda foram construi-
das de forma que os elétrons nunca compartilham o mesmo dtomo. A repulsao
coulombiana entre os elétrons é, portanto, a interacdo dominante. O resultado
falha para grandes distancias. Nesses casos, nao ha superposicao de cargas e o

23



40,000

20,000

E (cm-1)

—20,000

R (10~ cm)

Figure 16: Energia dos estados ligantes e antiligantes calculados no modelo de
Heitler-London em funcao da separagao entre os dtomos de hidrogénio, R.

Figure 17: Representagio esquemaética das densidades de carga (a) ligante e (b)
antiligante da molécula de hidrogénio.

termo () domina, e é repulsivo. No entanto, vimos que nesses casos a aproxi-
macao da interagao de van der Waals prevé uma interacao atrativa. O problema
estd na simplificagao da nossa fungao de onde aproximada que nao contempla
estados mais estendidos. Para pequenas distancias, o termo de troca domina e
a interagdo é atrativa antes de se tornar novamente repulsiva. Observa-se que a
interacao é atrativa apenas no estado singleto. Esse é o orbital ligante. Para o
estado tripleto, quando os spins estao alinhados, a interagao é sempre repulsiva.
Esse é o orbital anti-ligante.

Molécula de hidrogénio - orbitais moleculares Vamos considerar agora
uma outra aproximagao, partindo de uma ideia oposta a anterior, tratanto agora
a repulsao coulombiana entre os elétrons como uma perturbagao. Para isso,
vamos considerar inicialmente o problema da molécula de hidrogénio ionizada,
H3. Na aproximagio de Bohr-Oppeheimer, o hamiltoniano &,
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Essa equagdo pode ser resolvida exatamente (utilizando coordenadas elip-
soidais, com os dois ntcleos posicionando-se no foco das elipses). Nao vamos dis-
cutir a solucao exata, apenas observar que, a medida que as moléculas tornam-se
mais complexas ou o numero de 4tomos aumenta, fica praticamente impossivel
encontrarmos solucoes exatas. Tendo isso em mente e o0s objetivos do curso, va-
mos buscar uma solugao aproximada linear de orbitais moleculares. Para isso,
escrevemos a funcao de onda como uma combinacao linear dos orbitais atémicos

(LCAO),
¢ = Zcr¢r (26)

Em principio, a somatoria é sobre todos os orbitais atomicos (inclusive os
estados do continuo!) de todos os dtomos, no nosso caso, os dois atomos da
molécula de HT. Na préatica, a base é truncada e a convergéncia da solugio ¢
verificada. A solugdo do hamiltoniano é obtida utilizando o principio variacional
(¢, sdo os parmetros variacionais), o que resume-se a resolver o conjunto de
equacoes seculares,

ZCT(H’I‘S - ES’I"S) (27)

onde H,; e S,s sao os elementos de matriz do hamiltoninano eq. 25 e o
elemento de matriz de superposi¢do. A solugdo da eq. 27 encontra-se resolvendo
o problema generalizado de autovalores,

det|H,s — ES,| =0 (28)

Vamos resolver esse problema para o nosso caso, considerando apenas os
estados fundamentais do dtomo de hidrogénio na base da eq. 26. Nesse caso,
identificamos os elementos de matriz de superposicao

Saa = Sbb =1

Sap = Spa =05 (29)
e do hamiltoniano,

Haa = be =«

Hab = Hba = ﬂ (30)

onde
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Figure 18: (a)Funcoes de onda e (b) estados dos orbitais moleculares ligante e
antiligantes.

62 62
o = El;‘i’ﬁ*\/pb(mrfdv

2 2
ﬂ = (Els + €R> S — /pab(F)% dv (31)

Observe que o dltimo termo de § identifica-se com —.J5/2S na aproximagio
anterior. O determinante escreve-se,

a—FE (—-FES

B-ES a-FE ‘:0 (82)
e as solucgoes sao,
atpf
Ex=173 (33)
e7
E=cf=[2(1+£5)* (34)

A figura 18 mostra (a) as funcoes de onda e (b) as energias dos estados. H&
uma redugdo de energia de (= J3/25) em relacdo ao estado de dois atomos
de hidrogénio isolados. Isso é uma consequéncia da delocaliza¢do da fungdo de
onda. Podemos construir o estado de dois elétrons simplesmente ocupando o
orbital F; com dois elétrons com spins opostos:

¥(1,2)

¢+ (1)p+(2)
[$a(1) + ¢6(1)] [#a(2) + ¢5(2)]

1
2
% [¢a(1)¢a(2) + da(1)$5(2) + ¢5(1)¢a(2) + ¢6(1)P5(2)] (35)

A interacao elétron-elétron pode ser considerada em perturbacao.
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Comparacgao entre os dois modelos Comparando as duas fun¢oes, vemos
que a diferenca entre elas estd nos termos ¢, (1)p4(2) + (1) ¢p(2) que a funcio
da aproximacao do orbital molecular possue a mais. Eles representam a proba-
bilidade dos dois elétrons encontrarem-se no mesmo orbital atémico ao mesmo
tempo. Podemos pensar a fun¢do da ligagao de valéncia como sendo uma solu¢ao
puramente covalente, isto é, com os dois elétrons participando igualmente da lig-
acao e nunca ocupando o mesmo atomo. A funcio do orbital molecular pode ser
vista como uma mistura de ligacao covalente com ligagao ionica. Ou, em outras
palavras, a tendéncia da dissociacao da molécula na aproximacao da ligacao de
valéncia é formar dois d&tomos de hidrogénio neutros enquanto que na aproxi-
macao do orbital molecular é de formar dois fons HTe H~. Esse resultado é
extremado; ha uma probabilidade de encontrar os dois elétrons no mesmo atomo
mas ela nao deve ser tao elevada. Isso se verifica comparando as energias e ob-
servando que o estado fundamental da aproximacao da ligacdo de valéncia é de
mais baixa energia do que o da aproximagao do orbital molecular (e, como esta-
mos fazendo um calculo variacional, o estado de mais baixa energia é o que mais
se aproxima da solugdo real). O fator que evita eletrostaticamente a presenca
dos dois elétrons na mesma regiao do espago é a correlagcio de carga. Podemos
dizer que a aproximacao da ligacao de valéncia superestima a correlagcao en-
quanto que a do orbital molecular a subestima. Uma forma de buscarmos uma
solucdo melhor para o problema seria escrevendo a funcao de onda na forma,

P(1,2) = Ba(1)n(2) + ¢6(1)¢a(2) + A {¢a(1)Pa(2) + b (1)dn(2)}
= 'L/)cov + A’(/)ion (36)

onde A é um parametro variacional.

Bandas Vamos estender a aproximacao do orbital molecular para o caso de
quatro atomos. Seguimos o mesmo procedimento, inicialmente calculando as
energias de um tnico elétron e depois preenchendo os estados seguindo o princi-
pio de exclusao de Pauli. A figura 19 mostra as fun¢des de onda e as energias
de forma esquematizada. Os estados sdo separado por valores de energia que
tendem a diminuir a medida que aumenta o nimero de atomos envolvidos.
Se considerarmos agora um sélido macroscépico, com um namero enorme de
particulas, forma-se praticamente um continuo de energia em algumas regioes
energeticamente permitidas (bandas) e, eventualmente, com algumas regides
energeticamente proibidas (gap). As propriedades desses estados, a natureza
delocalizada das funcées de onda eletronicas, sao um dos componentes funda-
mentais na descricao dos estados solidos, em particular os cristalinos. E um dos
grandes sucessos da aplicacao da mecénica quintica.

Até agora analisamos apenas o caso da molécula de hidrogénio. Para ato-
mos mais complexos, os elétrons de valéncia, que participam das ligacoes, podem
encontrar-se em estados com momentos angulares maiores. Isso faz com que as
ligagoes covalentes sejam direcionais, com algumas dire¢oes favorecendo a super-
posicao dos orbitais e outras nao. Essas ligacoes formam orbitais moleculares e
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Figure 19: (a) Func¢oes de onda e (b) energias para os estados moleculares de
quatro dtomos. (c¢) Esquema de bandas para um grande nimero de atomos.

obedecem as mesmas limitagdes que determinam a distribui¢ao dos elétrons nos
orbitais que conhecemos do sistema atomico. Elas sao, portanto,saturdveis, isto
é, h4 um nimero limitado de elétrons que podem ocupar os estados eletronicos
devido ao principio de exclusao.

Vamos ilustrar a variedade das ligacoes covalentes com alguns exemplos.
Consideremos o acido fluoridrico HF). O hidrogénio possui um tnico elétron
(1s') enquanto que o fluor possui nove elétrons na tltima camada, com a dis-
tribuicdo nos orbitais atomicos dada por 1522522p°. Sem perda de generalidade,
podemos dizer que os elétrons nos orbitais p encontram-se distribuidos na forma
2p9262p72!2p; A ligagao covalente vai ocorrer entre o orbital 2p, do fluor e o orbital
1s do hidrogénio, formando um orbital molecular alongado ao longo da dire¢ao
que liga os dois atomos. Essa ligacao é bastante flexivel, podendo rodar em
torno do seu eixo sem grande alteracao da energia. Se considerarmos agora a
ligagao entre dois atomos de fluor, formando a molécula de fluor ,F5, a ligagao
teria uma certa similaridade, com um orbital molecular formado pelos dois or-
bitais atomicos 2p, e alongada na dire¢ao que une os dois dtomos. Essa ligacao,
de grande flexibilidade, é chamda de ligacdo o (sigma). Vamos considerar agora
o caso do oxigénio (O). O oxigénio possui oito elétrons e sua distribui¢do nos
orbitais atomicos é: 15%22s22p*. Temos agora dois orbitais p incompletos. Para
formarmos a molécula de oxigénio, Oy, precisamos ter duas ligagoes quimicas.
Enquanto que a primeira ligacao é similar a que descrevemos, entre os orbitais
Pz, 0 segundo elétron desemparelhado vai formar uma ligacdo diferente, com
os orbitais (por exemplo) p,, mas em uma direcdo perpendicular a direcdo que
une os dois atomos. Essa ligagdo nao possui a mesma flexibilidade da anterior,
ndo podendo girar com facilidade em torno do eixo que une os dtomos. Essa
ligagao é mais rigida que a anterior e é chamada de ligagdo 7 (pi). Se formos
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agora para o atomo de nitrogénio (N), com distribuic¢do eletronica 1s22s%2p3,
vemos que a formacgao da molécula N, necessita trés ligagoes, uma ligagdo o e
duas ligagoes 7. Se considerarmos agora o caso do carbono (C) com estrutura
eletronica 1522s%2p2. Nesse caso, observaremos um outro efeito. Verificamos na
pratica que, sob certas condigOes, é mais favordavel promover um elétron para
o outro orbital p, mesmo a custa de uma certa energia. O resultado sera a
formacdo de orbitais hibridos sp®, os quais possuem uma origentacdo tetraé-
drica. A ligagdo quimica resultante, com um cada carbono ligando-se a outros
quatro, compensard a energia dispendida na hibridizagao. Nesse caso especifico
temos a formacao do diamante. A variedade entre os tipos de ligaces cova-
lentes, suas propriedades e dire¢oes levam a formacao de uma grande variedade
de sélidos diferentes. Mas abaixo detalhamos o caso especifico do carbono (C)
como exemplo.

A energia de ligacdo dos sélidos do grupo IV da Tabela Periédica - quando
covalente - é bastante forte:

| C(diamante) [ 7,30 eV /4tomo |
Si 4,64 eV /atomo
Ge 3,87 eV /atomo

E, portanto, bastante dificil retirar um elétron da ligacdo. E necesséario dar
energia ao sistema para promover um elétron das ligagoes ligantes (banda de
valéncia) para as ligagoes anti-ligantes (banda de conducdo). Estes solidos sdo
duros e isolantes.

Olhando para a Tabela Periédica, vemos que se transferirmos um elétron
de um &tomo da coluna V para um atomo da coluna III, estes adquirem uma
estrutura eletronica semelhante a do C. A diferenca agora estd na ionicidade
do composto. O resultado é que compostos III-V também formam ligacoes
covalentes, cristalizando-se em uma estrutura tipo blenda-de-zinco (semelhante
a do C exceto por ter dtomos diferentes como primeiros vizinhos). O mesmo
ocorre com o B (2s2,2p!) e o N (2s2, 2p?). Os compostos II-VI podem também
formar a mesma estrutura tipo blenda-de-zinco. no entanto, a forte polarizagao
destes pode levar a uma preferéncia a formar solidos ionicos.

Outros tipos de ligagoes covalentes sdo, por exemplo, os elementos do grupo
V (P, As, Sb) que necessitam uma coordenagido de multiplicidade 3, formando
estruturas planares. Elementos do grupo VI (Se, Te) tém coordenagio de mul-
tiplicidade 2, formando cadeias lineares.

Para uma discussao mais aprofundada sobre a molécula de hidrogénio e
ligacOes quimicas, ver refs. 9 e 10.

Nota avancgada:

Vamos aprofundar um pouco sobre os tipos de ligacoes possiveis, orientagoes
espaciais, hibridizacao, etc. Para isso, vamos considerar o exemplo do carbono
(C). A orientacdo mais favoravel para as ligagoes vai determinar a estrutura
cristalina do solido covalente. O C pode formar varios tipos de ligagio, depen-
dendo do tipo de hibridizacao entre seus orbitais. Para analisarmos a questao da
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Figure 20: Orbitais-p com diferentes tipos de combinagoes lineares entre si.

hibridizacao, inicialmente, consideremos o caso simples dos orbitais-p. Podemos
escrever esses orbitais de diversas formas, como combinagoes lineares entre si,
como ilustrado na fig. . Isso é possivel uma vez que os orbitais sao degenerados
e qualquer combinacgao linear deles é uma solu¢do do hamiltoniano original. Ob-
servamos pela fig. 20 que isso leva a diferentes simetrias nas func¢oes de onda.
Isso ndo tem nenhuma consequéncia fisica uma vez que como os orbitais sdo
degenerados, qualquer combinagao linear é possivel e o sistema vai priorizar a
combinacao linear que resulta na ligacao quimica que minimiza a energia total
do sistema.

Consideremos agora o atomo de C, com configuracao final 2522p?. E possivel
formarmos vérias hibridizagoes, conforme ilustrado na fig. 21. Essas diferentes
hibridiza¢bes darao origem a diferentes estruturas para o carbono, com pro-
priedades bastante diferentes. Em certas condicoes, o carbono pode formar
uma estrutura amorfa, ilustrada na fig. 22, que é altamente desordenada e
tendo vérias ligagoes disponiveis, o que permite a formacao de moléculas mais
complexas, baseadas no carbono. Uma forma de carbono amorfo é o coque,
obtido do carvao e que tem seus outros elementos quimicos queimados deixando
a estrutura amorfa do carbono (ver fig. 22). Se fizermos um processo de re-
finamento do coque, também chamados de grafitizacdo, obtemos o grafite (ver
fig. 23), cuja estrutura cristalina esta representada na fig. 23 e é formado
pela hibridizacdo sp? do C. Os planos de grafite ligam-se entre si por forcas
de van-der-Waals. O grafite tem diversas utilidades, destacando-se, por exem-
plo, sua utilizacdo em reatores e aceleradores de particulas, como reguladores.
A alta densidade da rede do grafite retarda e regula o movimento dos neu-
trons, mantendo-os inativos, dai sua aplicacdo na industria nuclear. O grafite
utilizado para escrever, nos lapis, é formado por grafite em p6 comprensado.
Se aumentarmos agora a pressdo sobre o material, aumentando a densidade,
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formamos estruturas altamente densas, com estrutura cristalina originada na
hibridizacdo sp?, que é o dimante, um dos materiais mais duros que se con-
hece e que possui varias aplicagoes tecnolégicas, além do seu interesse estético
(ver fig. 24). Em 1985 Lawrence Scott descobriu o carbono-60, mais conhecido
como “bucky-ball” (devido a similiaridade com as estruturas geométricas estu-
dadas por Buckminsterfuller) (ver fig. 26). Essas estruturas possuem intmeras
variacoes em forma e tamanho, ilustradas na fig. . Estruturas alongadas, tam-
bém baseadas na hibridizagdo sp?, ddo origem aos nanotubos de carbono (fig.
27), que ja comegam a encontrar diversas aplicagoes devido a suas propriedades
singulares. Recentemente, sintetizou-se o caso extremo de uma estrutura de
carbono com hibridizacio sp?, que é o de uma tnica folha de grafite, denomi-
nada de grafeno. Finalmente, devemos mencionas as fibras de carbono (fig. 28)
que sao constituidas de estruturas de carbono alongadas, reunidas em feixes,
geralmente compostas com polimeros. Recentemente comeca-se a fabricar fi-
bras de nanotubos. Essa rapida “passagem” pelos diferentes tipos de estruturas
de carbono ilustra a importancia da ligagdo quimica e consequente formacao de
diversos tipos de sélidos com as mais variadas propriedades.

A estrutura na qual o carbono vai se condensar depende de varios fatores
como a pressao, temperatura, dindmica do processo, etc. O diagrama de fase
do carbono esta mostrado na fig. 29 para altas pressoes e temperaturas. O
grafite, hibridizacdo sp? é a de menor energia. No entanto, as varias estruturas
apresentadas aqui sao possiveis e possuem grande estabilidade. Isso deve-se a
alta energia de ativacao para o material passar de uma fase para outra.
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Figure 21: Hibridizacdo a partir de uma camada s%p?.
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Figure 22: (Esquerda) Estrutura amorfa do carbono. (Direita) Coque produzido
a partir do carvao.

33



Figure 23: (Superior) Modelo de processo de grafitizacao. (Inferior) Estrutura
cristalina do grafite.
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Figure 24: (Esquerda) Estrutura cristalina do diamante. (Direita) Diamante
em forma de joia.

e Fig.1.1 The Diamand lattice.

Figure 25: Estrutura cristalina do diamante.
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Figure 27: Nanotubos de carbono.
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Figure B. Cut bundle of mesopnase-pitch-based carzor fibros.

Figure 28: Fibras de carbono. Observe a escala da imagem da direita.
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Figure 29: Diagrama de fase do carbono (extraido de F.P. Bundy, Physica A
156, 169 (1989)).

1.2.5 Ligacgao iénica

Vamos olhar agora para o outro extremo da Tabela Periédica, os compostos
I-VII (protétipo: NaCl). Nesse caso, a tendéncia é haver uma transferéncia de
um elétron do composto I para o composto VII. A ligacdo ocorre por meio da
atracao eletrostatica entre os fons. Duas grandezas sao importantes:

- energia de ionizagdo, 1: energia que devemos fornecer para retirar um
elétron de um atomo neutro (levando o elétron até o infinito)

- afinidade eletronica, A: energia ganha quando se adiciona um elétron a um
atomo neutro (a partir do elétron em uma posi¢ao no infinito).

O balango entre estas energias determina se é possivel ocorrer a ligacao
ibnica. Para o NaCl, temos,

I(Na)=>5,14 eV
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A(C)=3,71 eV

H& um excesso de energia de 1,43 eV. Esta é compensada pela energia
coulombiana, a medida que os ions se aproximam. A separa¢do minima en-
tre eles é determinada pelo raio ionico.

A atracao coulombiana é ndo-saturavel. Um &nion pode atrair tantos cations
em torno dele quanto o espago permitir. A ligacdo é nao-direcional e depende
da densidade de empacotamento. Esta é determinada pelo raio i6nico, que é
uma representacao da forca de repulsao entre as nuvens eletrénicas no caroco,
obedecendo o principio de exclus@o. A configuracdo mais estéavel é aquela que
maximiza o nimero de a&tomos em um determinado volume.

Para o NaCl, o potencial de atracdo coulombiana é de 4,51 eV e ha um
ganho liquido de energia de 3,08 eV, o que torna possivel a formacao da molécula
diatomica Na®Cl~.

Essas duas grandes, energia de ionizacao e afinidade eletronica, sao muitas
vezes combinadas em uma outra chamada de eletronegatividade. A forma de
calcular essa tltima depende do modelo utilizado e nao entraremos em detalhe
aqui. Na pratica, elementos com alta eletronegatividade tem a tendéncia de
adquirir um elétron (o fluor possui a maior eletronegatividade, igual a 4,0) e os
de menor eletronegatividade tem a tendéncia de perder um elétron (a menor é
a do césio, igual a 0,7).

Pode-se calcular a energia de coesao seguindo um modelo classico. Para um
composto binario, ha atragao coulombiana entre os primeiros vizinhos, repulsao
entre os segundos vizinhos, etc... O resultado é uma série que pode ser somada.
Além disso, é necessério introduzir uma forga de repulsao devido a penetracio
dos elétrons nas camadas dos fons vizinhos. Essa contribuicao é em geral em-
pirica (embora, a priori, possa ser calculada quanto-mecanicamente) e da forma
exponencial, ae~"/%, ou como uma lei de poténcia, ar;j”. Se somarmos sobre
todos os pares, temos

b= bij (37)
J#
e chamando de r a separacao entre os primeiros vizinhos,

Tij = DigT (38)
onde p;; depende da estrutura cristalina, temos,
2

e 1 a 1
=Ngi=N |- )+ 5> (39)

iw P i P
O primeiro termo tem origem na interagio eletronica entre os ions e pode

ser somado:

+1
Dij

A =
JFi

(40)
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e é conhecido como constante de Madelung e caracteriza o soélido.
Os coeficientes a e n que determinam o outro termo podem ser obtidos uti-
lizando a condigao de minimo de energia % = 0, para r=R e utilizando medidas
“q o7 ~ . . . . 2
de compressibilidade, que estao associadas a segunda derivada volumétrica ‘fh—g’.
Alguns exemplos de energia de ligacao e constante de Madelung sio:

’ cristal ‘ A ‘
NaCl 1,7476
CsCl 1,7627
blenda-de-zinco | 1,6381
wurtzita 1,6410
CaFy 5,0388
’ cristal ‘ E ‘
NaCl | 7,95 eV /ion
Nal | 7,10 eV /ion
KrBr | 6,92 eV /ion

E extremamente dificil retirar um elétron para que ele possa mover-se livre-
mente. Os sélidos idnicos sao isolantes. Em solucao, fundidos, ou na presenca
de defeitos, eles podem conduzir electricidade via ions. Sao solidos duros e
quebraveis.

Como as ligacoes nao sao direcionaveis, a tendéncia é agrupar o maior
ntmero de fons opostos possiveis. No caso do NaCl, no entanto, o fon de Nat
¢ muito menor que o de Cl7. O resultado é que o Cl~busca uma configuragao
de maior empacotamento possivel (veremos depois que é a f.c.c.) mantendo sua
coesdo devido aos ions de Na*tcolocados nas regioes intersticiais, i.e., formando
uma outra f.c.c. intercalada na regido intersticial. Ja para o CsCl, o atomo de
Csté bem maior que o de Nat e o resultado é que ele busca um maior ntimero
de vizinhos de carga oposta, formando uma b.c.c.

Vamos retornar a questao dos compostos II-VI. Tinhamos comentado que
eles podem formar estruturas covalentes. Na verdade, eles encontram-se em
uma situagao intermediaria entre os III-VI e os II-VI. A questao que define sua
estrutura é onde ocorre a transferéncia de elétron: se do II para o VI, formando
cristais i6nicos, ou do VI para o II, formando cristais covalentes. Ambos os casos
podem ocorrer, na verdade. O MgO forma um cristal ionico, tipo NaCl. Ja o
ZnS (cujo nome antigo ¢ blenda-de-zinco) forma um cristal covalente, embora
fortemente i6nico, com estrutura tipo blenda de zinco.

1.2.6 Ligacao metalica

A ligacdo metéalica pode ser vista como um extremo das ligacOes covalentes, com
os elétrons acumulando-se entre os ions. Nesse caso, no entanto, os elétrons
estenderiam-se além dos primeiros vizinhos. com isso, a ligacao ficaria nao dire-
cional. Como consequéncia, haverd um alto nimero de coordenacao, sobrando
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Figure 30: Estrutura cristalina fcc, bece, e hep.

“orbitais” nos quais o elétron pode formar a ligagdo. O elétron pode passar de
um orbital a outro, permitindo a conducao. Em termos de bandas, isto sig-
nifica que a banda esta parcialmente cheia. A energia de ligacdo é tipicamente
de 4 ~ 9eV/atomo. A estrutura cristalina é aquela de maior empacotamento
possivel (f.c.c. ou, em alguns casos, h.c.p.). Olhando para a Tabela Periodia,
vemos que muitos dos metais tem a estrutura b.c.c. Isto deve-se a natureza da
ligacao metalica, que superpoe-se aos segundos vizinhos. Nesse caso, o nimero
de “vizinhos” efetivos é maior para a b.c.c que a f.c.c. Um caso particular sao
os metais de transicdo. Estes possuem a camada d incompleta, a qual vai par-
ticipar das ligacOes, com seus elétrons fazendo parte dos elétrons de valéncia.
Os orbitais d, no entanto, sdo fortemente localizados em torno do ion, formando
ligacoes direcionais. Devido a simetria dos orbitais d, esses metais tenderao a
forma estrutura cristalina tipo f.c.c. A figura 30 mostra alguns exemplos de
estrutura cristalina de alguns metais.

1.2.7 Pontes de hidrogénio

Ja mencionamos, quando discutimos o exemplo da agua, as pontes de hidrogénio.
Isso ocorre quando o hidrogénio liga-se a dois outros &tomos. Em principio, como
o hidrogénio possui apenas um elétron, ele ligaria-se apenas com um atomo.
No entanto, se a ligagdo covalente que ele forma for com um atomo fortemente
eletronegativo, o seu elétron é praticamente todo transferido para o outro &tomo
(oxigénio, no caso da adgua). Como consequéncia, o proton restante pode se ligar
por atracao eletrostética, com a nuvem eletronica de um segundo atomo. Um
terceiro eventual 4tomo nao consegue se ligar. Isso porque o préton é pequeno e
a nuvem eletronico estendida, blindando a carga do préton (screening). Como
consequéncia, o hidrogénio apresenta um nimero de coordenagao dois (ver fig.
31). Para diferenciarmos das interagoes de van-der-Waals, observa-se a distancia
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entre os Atomos, sendo que nas pontes de hidrogénio a distancia é menor que se
a interagdo fosse dipolo-dipolo. A energia tipica é da ordem de 0,1 eV /ligacao.

Sao as pontes de hidrogénio que dao a caracteristica peculiar da agua, tao
bem conhecida. As pontes de hidrogénio sdo responsiveis pelas ligagoes entre
cadeias atomicas, como proteinas e, em particular, o ADN (as duas cadeias do
ADN formam a dupla-hélice por meio de pontes de hidrogénio).
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Figure 31: Esquema das ligagoes de ponte de hidrogénio.

1.2.8 Outros exemplos

As ligagoes quimicas que discutimos até agora dao origem a uma grande com-
plexidade de sélidos e outros sistemas condensados. Em sistemas moleculares
complexos, mais de um tipo de ligagdo quimica participa (como é o caso das
pontes de hidrogénio, por exemplo). Vamos discutir dois exemplos, que sdo
particularmente importantes.

Polimeros Os polimeros sdo formados por cadeias rigidas, com os atomos
apresentando, em geral, ligacoes covalentes. Em geral, eles encontram-se em
formas desordenadas mas podem alinhar-se, em condi¢Oes especiais. As cadeias
dos polimeros podem ligar-se entre si, enovelando-se, ou com outras cadeias, por
meio de pontes de hidrogénio (ver. fig. 32). Essas sdo muito mais fracas, como
vimos, que as ligaces covalentes que formam a estrutura central do polimero.
E essa diferenca, de ordens de grandeza, entre os tipos de interacio, que dio a
grande resisténcia e, a0 mesmo tempo, a grande maleabilidade dos polimeros.
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Figure 32: Esquema de um polimero. (cortesia de Harry Westfahl)

Proteinas As proteinas, que como sabemos hoje, desempenham papel funda-
mental nos seres vivos, nada mais é que um polimero muito complexo, formado
a partir de uma cadeia de aminoacidos ligados covalentemente. Essa cadeia
enovela-se, por meio de um complexo arranjo de ligagoes, entre elas as pontes
de hidrogeénio, interacoes de van-der-Waals, interagoes hidrofobicas, interagoes
eletrostaticas, formando estruturas secundérias e terciarias. A estrutura tridi-
mensional (terciaria) determina a fungdo da proteina. Essa fungio ¢, em geral,
exercida, por meio da grande maleabilidade da proteina, consequéncia, mais
uma vez, da grande diferenca entre as energias envolvidas entre os diferentes
tipos de ligagoes, as que formam a cadeia (estrutura priméria) e as que dao
origem ao enovelamento. As figuras 33-36 mostram a evolucdo a partir da es-
trutura primaria, cadeia de aminoacidos, a formacgao de estruturas secundarias,
conhecidas como hélice-alfa e folhas-beta, e a formacao da estrutura terciaria
da proteina até a formacao de complexos de proteinas (estrutura quaternaria).
Para a determinagao da estrutura terciaria da proteina uma das técnicas mais
utilizadas é a cristalografia de proteinas o que exige a formagao (cristalizagao)
de cristais, bastante complexos, de proteina.

R HR HR HR HR HR
| | L0 L1
MH3-CH-C-N-CH-C-N-CH-C-M-CH .- -C--CH-C-N-CH-COOH
I 1 1
0 0 0 0

Figure 33: Estrutura priméria da proteina. A cadeia do peptideo mostra o
terminal-N (NHz) e o terminal-C (COOH). Os terminais R, que originam-se
dos 20 aminoécidos que formam as proteinas, formam as cadeias laterais.
(http://www.chemguide.co.uk/organicprops/aminoacids/proteinstruct.html)
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Figure 34: Estruturas secundarias de proteinas. Hélice-alfa (acima) e folhas-
beta (abaixo).
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Figure 36: Estrutura quaternaria (complexos de proteinas) (arranjo de quatro
sub-unidades da Isomerase D-Xylose).
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Ultimas consideragoes Nao fizemos uma discussio exaustiva, mas apresen-
tamos, de forma geral, os varios tipos de ligagoes quimicas, as suas energias de
ligacao e principais caracteristicas. Sao elas e combinagoes dessas ligagoes no
mesmo sistema que permitem a formacdo de uma enorme variedade de materi-
ais condensados e soélidos, levando inclusive a formagdo de sistemas orginicos.
Esses materiais podem ser muito rigidos, e estaveis a temperatura ambiente,
ou flexiveis e fundirem-se a temperatura ambiente, dependendo dos tipos de
ligacoes envolvidas.

Antes de concluirmos, vale ressaltar um aspecto importante. Embora todas
as ligagOes quimicas, fundamentalmente, envolvem interacdo eletromagnética, a
qual é de longo alcance, as ligacoes quimicas sao de curto alcance e esgotam-se
a pequenas distancias, de poucos didmetros atomicos. Isso deve-se a blindagem
eletronica promovida pela ligacao quimica, neutralizando os &tomos e moléculas.
Quando dois objetos sao colocados em contato, alguns &dtomos ficam ao alcance
um do outro. Esse efeito, limitado (afinal, dificilmente vemos as duas superficies
“colarem-se” expontaneamente) pode ser observado na fricgdo.
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