CLASSIFICAGAO DAS
LIGACOES QUIMICAS

META
Apresentar os tipos de ligagdes
quimicas.

OBJETIVOS

Ao final da aula, o aluno devera:
reconhecer e diferenciar os tipos
de ligagdes quimicas.

PRE-REQUISITOS
Conhecer a classificacdao dos
elementos através da sua
configuragdo eletrénica, e
correlacionar cada elemento com
as respectivas propriedades
periddicas.

(Fonte: http://www.diamantes.com).
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a aula sobre Estrutura Atoémica, nés aprendemos

como os elétrons estido arranjados nos atomos e vi-
mos que existe um conjunto de atomos que compdem a Tabela
Periédica denominados GASES NOBRES.
_ Vimos também que todos os demais elemen-
INTRODU(_;AO tos tendem a reagir de maneira a adquirir a
configura¢ao de um gas nobre.

Hoje nés vamos falar das ligagdes quimicas entre os atomos, o
que determina o tipo de liga¢ao em cada substancia e as proprieda-
des das substancias determinadas em grande parte por esta ligacao.
Para tanto, examinaremos as relagOes entre estrutura eletronica,
forcas das ligagdes quimicas e tipos de ligagdes quimicas. Veremos
também como as propriedades das substancias i6nicas e covalentes
sao originadas a partir das distribui¢Oes de carga eletronica nos ato-

mos, fons e moléculas.

-

‘@ e
se ¥

(Fonte: http://www.scedslb.com.pt).



ntes de falarmos de Liga¢des Quimicas, faremos um bre-

ve comentario a respeito de algumas substancias que fa-
zem parte do nosso dia-a-dia e que, embora tenham aparéncias si-
milares, sio substancias completamente dife-

rentes. A luz deste olhar, tomaremos como

exemplo o sal de cozinha e o agucar refinado LIGA(_;OES (018] 1% 1 (0.

que sdo substancias brancas cristalinas.

Vejamos entao: enquanto o sal de cozinha é o cloreto de sédio,
NaCl, que consiste em ion sédio, Na™ e ions cloreto, CI', o agucar
refinado nao contém fons e ¢ composto por moléculas de sacarose,
ClZHZZOM.

Muito bem! No caso do sal de cozinha, o que mantém a estru-
tura unida sdo as atragoes entre os fons com cargas de sinais contra-
rios as quais podemos chamar de liga¢oes i6nicas. Por outro lado, o
acucar refinado nao contém fons sob condi¢ao nenhuma e consiste
em moléculas cujos atomos sao mantidos unidos por ligagoes
covalentes.

Agora, uma vez que entendemos a diferenca na forma como as

substancias sio formadas, nés podemos de fato definir ligagdes

quimicas como sendo: unides estabelecidas entre atomos para for-

marem as moléculas, que constituem a estrutura basica de uma
substancia ou composto.

Entretanto, para entendermos os tipos de ligacoes quimicas,

também serao necessarios outros conceitos. Vejamos a seguit.
SIMBOLOS DE LEWIS

Os elétrons envolvidos em ligacGes quimicas sao os elétrons
de valéncia, ou seja, aqueles localizados no nivel incompleto mais
externo de um atomo. Para um melhor entendimento através de
figuras sobre a localizagao dos elétrons em um atomo, representa-
mos os elétrons como pontos ao redor do simbolo do elemento.
Esta representacao ¢ denominada de simbolo de Lewis e consiste

de um ponto para cada elétron de valéncia. As configuracoes ele-

Simbolo de Lewis

Uma notagéo para a
configuracéo eletréni-
ca de um atomo ou
molécula
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Regra do Octeto

Aoformar ligagdes, 0s
atomos dos elementos
representativos ga-
nham, perdem ou com-
partilham elétrons
paraatingir umaconfi-
guracéo estavel com
oito elétrons de

tronicas e os simbolos de Lewis para os elementos tepresentativos
do segundo e terceiro periodos da tabela periédica estao dispostos
na Tabela 10.

A REGRA DO OCTETO

Todos os gases nobres, com excecao do He, tém uma configu-

racao s’p’. Assim, os demais dtomos freqientemente ganham, pet-

valéncia
dem ou compartilham seus elétrons para atingir a configuracao de
gas nobre mais proximo dele na tabela periddica, ou seja, oito elé-
trons de valéncia (4 pates de elétrons).
Tabela 10 - Simbolos de Lewis

Elemenio Configuragio Simbale de Elementn Coniigurag do Simbala de

el africa i i #letilinia Lawis

Li |He|2s Li: M [ P L

B [He|2s fle- Mg INe|ds Mg

B [He|25"2' B Al [Meps"3p Al

C [He]2s" 20 g 5 M"Y &

"“-' [He]2e 2 M P [ A P P

£ [Hel2s 2 & 5 [ 3 5

[ [He|2s 2 [ i [ e "3y c

b [He]2s'2p N A [MNep"3 At

(Fonte: Brown, T. L.; et al. Quimica, a ciéncia central, 9 ed. Sdo Paulo: Pearson Prentice Hall, 2005).
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Existe uma aproximacao sistematica para se construir as estru-
turas de Lewis de moléculas e ions. Como exemplo, tomaremos o
formaldeido, CH,O.

1. Escolha do atomo central. O atomo ¢ geralmente aquele com a
afinidade eletronica mais baixa. No CH,O, por exemplo, o atomo
central ¢ C. Voceé reconhecera que certos atomos aparecem
frequentemente como atomo central, entre eles C, N, P e S.
Halogeénios sio freqientemente atomos terminais que formam uma
unica liga¢ao com outro atomo, mas podem ser atomo central quando
combinados com O nos oxiacidos (como HCIO,). O oxigenio ¢é
atomo central na agua, mas em conjun¢ao com o carbono, nitroge-

nio, fésforo e halogénios é, em geral ,um atomo terminal. Agora,



dentro deste raciocinio, o hidrogénio deve set classificado como
um atomo central ou terminal?

2. Determinacao do nimero de elétrons de valéncia na molécula
ou ion. Em uma molécula neutra, esse nimero sera a soma dos
elétrons de valéncia de cada atomo. Para um anion, adicione um
numero de elétrons igual a carga negativa; para um cation, subtraia
um numero de elétrons igual a carga positiva. O namero de pares
de elétrons de valéncia sera metade do numero total de elétrons de

valéncia. Para o CH,O:

Elétrons de valéncia = 12 elétrons (ou 6 pares de elétrons)
= 4 para C + (2 x 1 para dois atomos de
H) + 6 para O
3. Coloque um par de elétrons entre cada par de atomos ligados

para formar uma ligagao simples.

H
Lizagio si.mplaf‘”?\c —0
- ~

Aqui trés pares de elétrons sao usados para fazer trés ligacoes
simples (que sao representadas por linhas unicas). Faltam usar tres
pares de elétrons.

4. Use todos os pares restantes como pares isolados em torno de
cada atomo terminal (exceto H) de modo que cada atomo esteja
rodeado por oito elétrons. Se, depois disso feito, houver elétrons
sobrando, distribua-os ao atomo central. Se o atomo central for um
elemento do terceiro periodo ou de um periodo maior, ele pode

acomodar mais de oito elétrons.

Frr isnlado
H '
Lizucio dmp 1&5—*"\5_
H._.__.-" m

»
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Aqui todos os seis pares foram atribuidos, mas o atomo de car-
bono tem participacao em apenas trés pares.
5. Se o atomo central tiver menos de oito elétrons nesse ponto,
mova um ou mais pares isolados dos atomos terminais para uma
posicao intermediaria entre o atomo central e o terminal para for-
mar ligacoes multiplas.

Farizolado

rs

H
Ligacio simplesw”’r\ — 8

H Dotz pares compartilhados
Ligacio dupla

1. Como regra geral, ligacoes duplas ou triplas sao formadas quan-
do ambos os atomos pertencem a seguinte lista: C, N, O, ou S. Isto
¢, ligacdes como C=C, C=N, C=0 e S=0O serao encontradas

freqiientemente.

Exemplo 4.1 Desenhe estruturas de Lewis para a amonia (NH,) e
o fon nitronio (NO,").
Estratégia: siga as cinco etapas descritas acima.

Solugao para NH,
(1) Escolha atomo central. Os atomos de H sao sempre terminais,
portanto o N deve ser o atomo central na molécula.
(2) Determine o numero de elétrons de valéncia. O total é oito (ou
4 pares de valéncia).

Elétrons de valéncia = 5 (para N) + 3 (1 para cada H)

(3) Forme ligagoes covalentes simples entre cada par de atomos.
Sao necessarios trés dos quatro pares disponiveis:
(4)Coloque os pares de elétrons restantes no atomo central.

H—N—H

H
Cada atomo de H tem participacao em um par de elétrons como

H—H—H

H



necessario, e o atomo central de N conseguiu uma configuracao do
octeto com quatro pares de elétrons. Nenhuma etapa adicional é

necessaria; esta é a estrutura de Lewis correta.
SOLUCAO PARA NO,*

1 - O nitrogenio é o atomo central porque sua afinidade eletronica
¢ menor do que a do oxigéenio.

2 - Elétrons de valéncia = 16 (ou 8 pares de valéncia)

=5 (para N) + 12 (seis para cada O) — 1 (para a carga positiva)

3 - Dois pates de elétrons formam ligacoes simples entre o nitroge-
nio e cada oxigénio:

4 - Distribua os seis pares de elétrons restantes nos atomos de oxi-
génio terminais:

0—N—0

5 - O atomo central de nitrogénio tem dois pates de elétrons a menos
do que o necessario. Assim, um par isolado de elétrons de cada ato-

[6—n—0]"

mo do oxigeénio é convertido em um par de elétrons de ligacao para
formar duas ligacoes duplas N=0O. Cada atomo no fon possui agora
quatro pares de elétrons. O nitrogénio tem quatro pares ligados, e

cada atomo de oxigénio tem dois pares isolados e dois pares ligados.

Movaosparesisolados para
criar ligagoes duplas e

[élNDbi +  salifazer o octeto paraN. [:6=N=g] +

EXCECOES A REGRA DO OCTETO

Embora a maioria dos compostos e fons moleculares obedeca
a regra do octeto, existem trés classes de excecOes a regra:
- moléculas com numero impar de elétrons: poucos exemplos.
Geralmente, moléculas como CIO,, NO e NO2 tém um numero

impar de elétrons;



Carga Formal

A cargasobre um ato-
mo em uma molécula
ou fon calculada, con-
siderando-se um
compartilhamento
igual dos €elétrons de

ligagdo.
Eletronegatividade

Umamedidadahabili-
dade de um &omo em
umamoléculadeatrair
elétrons parasi.

112

- moléculas nas quais um atomo tem menos de um octeto, ou seja,
moléculas deficientes em elétrons: relativamente raro.
As moléculas com menos de um octeto sao tipicas para compostos
dos Grupos 1A, 2A, e 3A;
- 0 exemplo mais tipico ¢ o BF3.
- as estruturas de Lewis nas quais existe uma ligacao dupla B—
F sao menos importantes que aquela na qual existe deficiencia
de elétrons.
- moléculas nas quais um atomo tem mais do que um octeto, ou
seja, moléculas com expansao de octeto;
- esta é a maior classe de excecoes;
- os atomos do 3° periodo em diante podem acomodar mais de
um octeto.

Além do terceiro periodo, os orbitais d sao baixos o suficiente
em energia para participarem de ligagcoes e receberem a densidade

eletronica extra.
CARGA FORMAL

E possivel desenhar mais de uma estrutura de Lewis obede-
cendo-se a regra do octeto para todos os atomos. Entretanto,
para determinar qual estrutura é mais razoavel, usamos a carga
formal.

A carga formal é a carga que um atomo teria em uma mo-
lécula se todos os outros atomos tivessem a mesma
eletronegatividade. Para calcular a carga formal, devemos
proceder da seguinte forma: todos os elétrons nao comparti-
lhados (nao-ligantes) sao atribuidos ao atomo no qual estiao
localizados.

Metade dos elétrons ligantes ¢ atribuida a cada atomo em
uma ligacao.

Portanto,

Carga formal = elétrons de valéncia — o nimero de ligacoes -

os elétrons de um unico par.



Exemplo 4.2 Vejamos um exemplo: considere o ion abaixo e

calcule a carga formal para os atomos de C e N.
[: C=N :]_

Solugao para C:
- Existem 4 elétrons de valéncia (pela tabela periddica).
- Na estrutura de Lewis, existem 2 elétrons nao-ligantes e 3 da liga-
cao tripla.
- Ha 5 elétrons pela estrutura de Lewis.
- Carga formal: 4 - 5 = -1.
Solugao para N:
- Existem 5 elétrons de valéncia.
- Na estrutura de Lewis, existem 2 elétrons nao-ligantes e 3 da liga-
cao tripla.
- Ha 5 elétrons pela estrutura de Lewis.
- Carga formal = 5 - 5 = 0.

LIGACOES QUIMICAS

Agora, estamos prontos para entender as diferencas nos trés
tipos de ligacoes quimicas: i6nica, covalente e metalica.

Ligagdes idnicas: referem-se as forcas eletrostaticas que exis-
tem entre fons de cargas de sinais contrarios. Estes ions devem
ser formados a partir de atomos pela transferéncia de um ou mais
elétrons de um atomo para outro. As substancias ionicas geral-

mente sao resultantes da interacao de metais do lado esquerdo da

tabela periédica com nao-metais do lado direito da tabela peri6di-
ca (excluindo os gases nobres, grupo 8A).

Vejamos como exemplo: quando o sodio metalico, Na,, ¢ co-

locado em contato com o gas cloro, Cl ;| ocorre uma reacio vio-

2
lenta. O produto dessa reacao muito violenta ¢ o cloreto de sodio,
NaCI®. Esta reacao é representada pela equagao abaixo:

Na(s) + 2ClI2(g)—> NaCl(s)DH°f = -410,9

O cloreto de sédio é composto de fons Na' e Clarranjados em

uma rede tridimensional regular, como mostrado na Figura 33.

Ligacdo i6nica

Resultadatransferéncia
dedétronsdeum metal
paraum néo-metal.
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Figura 33 - A estrutura crista-
lina do cloreto de s6dio. Cada
um dos fons Na* é por seis fons
Cl, e cada fon C/ é envolto
por seis fons Na*.
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A formagio de Na" e Cl a partir de Na e Cl, indica que um
atomo de sodio perdeu um elétron, e um atomo de claro ganhou um.
A transferéncia de elétrons para formar fons de catgas opostas ocorte
quando os atomos envolvidos diferem enormemente em suas atra-
¢oes por elétrons. O NaCl é um composto i6nico comum potrque
consiste em um metal de baixa energia de ionizacao e um nao-metal
com alta afinidade por elétrons. Usando os simbolos de pontos de
elétrons de Lewis (e um atomo de cloro em vez da molécula Cl),
podemos representar essa reagao COmMo a seguir:

Na- + -Cls —= Ma* + [{Ch]

A seta indica a transferéncia de um elétron do atomo de Na
para um atomo de Cl. Cada ion tem um octeto de elétrons, o octeto
no Na" sendo os elétrons 2s*2p° que estao abaixo do unico elétron
de valéncia 3s do atomo de Na. Os colchetes foram colocados ao
redor do ion cloro (fon cloreto) para enfatizar que os oito elétrons

estao localizados exclusivamente neste ion.

ENERGIAS ENVOLVIDAS NA FORMACAO
DA LIGACAO IONICA

Os compostos i6nicos existem como so6lidos sob condi¢des not-
mais. Suas estruturas contém ions positivos e negativos arranjados
em um reticulo tridimensional, Figura 33. No exemplo acima, a
reagao do so6dio com o cloro ¢ violentamente exotérmica e por isso
inferimos que o NaCl é mais estavel do que os elementos que o
constituem. Se observarmos que o Na perdeu um elétron para se
transformar em Na" e que o cloro ganhou um elétron para se trans-
formar em CI, veremos que o Na* tem a configuracio eletronica do
Ne e o CI tem a configuracao do Ar. Isto ¢, tanto o Na" como o CI
tem um octeto de elétrons circundando o ion central. Para um me-

lhor entendimento resolva o exercicio seguinte.



Classificacao das ligacoes quimicas

Exercicio 1 - Faca a distribuicio eletronica para os fons Na® e Cl
e, em seguida, compare-os com o Ne e Ar, respectivamente.

Na formacao de Na* @ € Cl ~ partir de Na(g) e C1<g) a reacao €
endotérmica, porém, a formacao de Na ¢ exotérmica. Este fato
pode ser explicado observando-se os seguintes pontos:

- A reagdo NaCl ->Na*  + CI ¢ endotérmica (DH = +788 kJ/
mol).
- A formacao de uma rede cristalina a partir dos ions na fase

gasosa ¢ exotérmica:
Na', +Cl —>NaClj DH =-783 kJ/mol

- Energia de rede: ¢ a energia necessaria para separar comple-
tamente um mol de um composto sélido 16nico em fons gasosos.

Esta energia depende das cargas nos ions e dos tamanhos dos ions,

onde k ¢ uma constante (8,99 x 10°] m/C?), Q, e Q, sao as cargas
nas particulas e d ¢ a distancia entre seus centtos.

Portanto, a energia de rede aumenta a medida que as cargas nos
ions aumentam e a distancia, entre os mesmos, diminui. A tabela

11 mostra as energias de rede para alguns compostos 16nicos.

Tabela 11 - Energias de rede para alguns compostos i0nicos.

Composta Energia de rede (kjimall  Composts Energia de rede (kfimall
LiF 1030 MgCl, FE
Lic1 oy %, 2127
Lil 70

NaF o0 MO 35
Malll TEE Caly Xa14
Nallr FjiF L inr
Nal 2

KF HH St 157
KiCl Fii |

Kibr a7l

Cell h57

Csl i

(Fonte: Brown, T. L.; et al. Quimica, a ciéncia central, 9 ed. Sdo Paulo: Pearson Prentice Hall, 2005).
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CONFIGURACOES ELETRONICAS DE IONS
DOS ELEMENTOS REPRESENTATIVOS

O estudo das energias envolvidas na formacao da ligagao i6nica
ajuda a explicar a tendéncia que muitos fons possuem de adquitir
configuracdes eletronicas de gas nobre porque estas configuracdes
eletronicas podem prever a formac¢ao de um ion estavel. Vejamos

alguns exemplos:

- Mg: [Ne]3s? nio estavel
- Mg*: [Ne]3s' niao estavel
- Mg*™ [Ne] estavel
- Cl: [Ne]3s*3p° nio estavel
- CI': [Ne]3s*3p° = [At] estavel

f{ONS DE METAIS DE TRANSICAO

Como as energias de ionizagao aumentam de forma rapida para
cada elétron removido sucessivamente, as energias de rede dos com-
postos i6nicos sio, em geral, grandes o suficiente para compensar ape-
nas a perda de até trés elétrons. Naturalmente, encontramos cations
com cargas 17, 2" e 3" em compostos i6nicos. Entretanto, muitos me-
tais de transicao tém mais de trés elétrons além do cerne de gas nobre
e quase sempre nao formam fons com configuragao de gas nobre.

Lembre-se de que, quando um ion positivo ¢ formado a partir de
um atomo, os elétrons sao sempre perdidos do subnivel de maior ener-
gia (maior valor de n). Portanto, ao formar ions, os metais de transi¢ao
perdem primeiro os elétrons s do nivel de valéncia, em seguida, tan-

tos elétrons d quantos necessarios para atingir a carga do ion.
IONS POLIATOMICOS

Vatios cations e muitos anions comuns sao poliatomicos e nestes

ions dois ou mais atomos estao ligados predominantemente por liga-



coes covalentes. Eles formam um grupo estavel que possui carga posi-
tiva ou negativa. Por exemplo, SO,*, NO,, CO,*, NH,".

Ligag¢des Covalentes: resultam do compartilhamento de um
ou mais pares de elétrons entre atomos, tantos quantos necessarios
para se atingir um octeto de elétrons ao redor de cada atomo. Os

exemplos mais conhecidos de ligacao covalente sao vistos nas

Ligacao Covalente

interagOes entre elementos nao-metalicos. Neste tipo de ligacao,

Resulta do Compar-
) ‘ tilhamento de elétrons
Os seguintes itens: entre dois&omos, nor-
ma mente de elemen-
tos ndo-metdlicos.

pares de elétrons serdo geralmente compartilhados respeitando-se

- quando dois atomos similares se ligam, nenhum deles quer per-
der ou ganhar um elétron para formar um octeto;

- quando 4tomos similares se ligam, eles compartilham pares de  Ligagdo quimica
elétrons para que cada um atinja o octeto; E aforcaatrativa que

- cada par de elétrons compartilhado constitui uma ligagio quimica. ~ Mantém dois ou mais
3 ) atomos unidos.
- Por exemplo: H + H—>H, tem elétrons em uma linha conectando

os dois nucleos de H.

Ehlzams

Abracho ' "

. 1 T
S Hegridadic -
s i
-

[} [ bs)

(Fonte: Brown, T. L.; et al. Quimica, a ciéncia central, 9 ed. Sdo Paulo: Pearson Prentice
[all, 2005).

- As ligacoes covalentes podem ser representadas pelos simbolos
de Lewis dos elementos. Nas estruturas de Lewis, cada par de elé-

trons em uma ligacao ¢ representado por uma unica linha:

117 .
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LIGACOES MULTIPLAS

Vomos que o compartilhamento de um par de elétrons consti-
tui uma ligacao covalente simples, geralmente chamada ligacoes
simples (exemplo, a molécula de H,). Entretanto, é possivel que
mais de um par de elétrons seja compartilhado entre dois ato-
mos (ligacoes multiplas):
- dois pares de elétrons compartilhados = liga¢ao dupla (Exem-
plo: O));
- trés pares de elétrons compartilhados = ligacao tripla (Exem-
plo: N).

Em geral, a distancia entre os atomos ligados diminui a medi-

da que o nimero de pares de elétrons compartilhados aumenta.

FORCAS DAS LIGACOES COVALENTES

A estabilidade de uma molécula esta relacionada a forca das
ligacoes covalentes que ela contém. Como a forca de uma liga-
¢ao covalente entre dois atomos ¢ determinada pela energia ne-
cessaria para quebrar esta ligacdo, é mais facil relacionar a forca
de ligacao com a variacao de entalpia (AH) nas reagoes nas quais
as ligacoes sao quebradas. Logo, precisamos saber que:

- a energia necessaria para quebrar uma ligacao covalente ¢é
denominada entalpia de dissociacao de ligacao, D. Isto ¢, para a
molécula de Cl, a D(CI-CI) é dada pelo AH para a reagao:

Cl,, —>2C .

- quando mais de uma ligacao ¢ quebrada:
CH,,—>C,+4H_  AH=1660 k]

A entalpia de ligacao ¢ uma fracao do DH para a reacio de
atomizacao:
D(C-H) = V4 AH = Y4(1660 kJ) = 415 k]



Classificacao das ligacoes quimicas

ENTALPIAS DE LIGACAO E ENTALPIAS
DE REACAO

Admitimos que em qualquer reacio quimica as ligacoes preci-
sam ser quebradas para que novas ligagoes sejam formadas. A entalpia
da reacao ¢ dada pela soma das entalpias de ligacdes quebradas me-
nos a soma das entalpias das ligacoes formadas.

Tlustramos o conceito com a reagdo entre o metano, CH,, e o cloro:

CH, , * CIZ@—> CH3C1@ + HCI@ AH =7

> HOO

E‘ﬂlﬁlbm {E_:I Formnagin
C—Hell— C—iLle H—LI
lsgaiees ligacdes

S, =¥ abs=c 0

Entalgia (1)

AH, ) #9
T L

(Fonte: Brown, T. L.; et al. Quimica, a ciéncia central, 9 ed. Sdo Paulo:
Pearson Prentice Hall, 2005).

Se uma reagao é a

Nessa reacao, uma ligacao C-H e uma ligacao CI-Cl sao quebradas

enquanto uma ligacao C-Cl e uma ligacao H-Cl sao formadas.

somade duasou mais

. _ outrasreagGes, avari-

- 104 K 0 processo global € a

I somadasvariacdesde

A reac¢ao como um todo € exotérmica, o que significa que as liga- entalpia das reagdes

~ N . L constituintes.
¢oes formadas sao mais fortes do que as ligacoes quebradas.

O resultado acima é consistente com a lei de Hess.
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Tabela 12 - Entalpias médias de ligacao (KJ/mol).
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Tabela 4.3 Entalpias médias de ligacio (KJ/mol).

ENTALPIA DE LIGACAO E COMPRIMENTO
DE LIGACAO

Sabemos que as ligacoes multiplas sao mais curtas do que
as ligacoes simples. Podemos mostrar que as ligacoes multi-
plas sao mais fortes do que as ligacoes simples. Quando o
numero de ligagoes entre os atomos aumenta, os atomos sao

mantidos mais proximos e mais firmemente unidos.

ELETRONEGATIVIDADE E
POLARIDADE DE LIGACAO

A diferenca na eletronegatividade entre dois atomos ¢ uma

medida da polaridade de ligagao. De uma maneira geral:
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Classificacao das ligacoes quimicas

As diferencas de eletronegatividade proximas a 0 (zero) resul-
tam em ligacoes covalentes apolares (compartilhamento de elé-
trons igual ou quase igual);

As diferencas de eletronegatividade proximas a 2 resultam em liga-
¢oes covalentes polares (compartilhamento de elétrons desigual);

As diferencas de eletronegatividade proximas a 3 resultam em
ligacOes ionicas (transferéncia de elétrons).

Nao ha distin¢ao acentuada entre os tipos de ligacao.

A extremidade positiva (ou pélo) em uma ligacao polar é repre-

sentada pot 8+e o polo negativo por &

LIGACOES METALICAS

Sao encontradas em metais, como o cobre, ferro e alumi-
nio. Nesses metais cada atomo esta ligado a varios atomos vi-
zinhos. Os elétrons ligantes estao relativamente livres para
mover-se pela estrutura tridimensional do metal. As ligagdes
metalicas dao origem as propriedades metalicas, tais como

altas condutividades elétricas e brilho.

Ligacdao Metalica

E aforca atrativa que
mantém metais puros
unidos.

(Fonte: http://www.cb23-paranhos.rcts.pt).



o final desta aula vocé é capaz de: descrever as formas
basicas de ligacio quimica, idnica e covalente, ¢ as dife
rengas entre elas; prever, a partir da férmula, se um composto apre-
senta ligagcoes i6nicas ou covalentes, basean-

CONCLUS AO do-se na presenga ou nao de um metal como

parte da férmula; descrever simbolos de Lewis

para atomos; desenhar estruturas de Lewis
para compostos e fons moleculares; compreender e aplicar a regra

do octeto e reconhecer as CXCC(;GCS a esta regra.

RESUMO

Nesta aula fizemos um estudo sobre ligacoes quimicas. Den-
tro existiu trés grupos de ligacoes ionicas, oriundas de forcas
eletrostaticas que existem entre ions de cargas opostas; liga-
¢oes covalentes, que resultam do compartilhamento de elétrons por
dois atomos, e ligagoes metalicas, que unem os atomos nos metais.
Para entende-los, e importante saber sobre conceito como de Lewis,
regra do octeto, forcas das ligagoes, entalpia de ligacao, polaridade

e eletronegatividade.
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(Fonte: http://www.luizclaudionovaces.sites.uol.com.br).
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14 ATIVIDADES

:

1. Sem consultar a Tabela 4.2, ordene os seguintes compostos i6nicos
em ordem crescente de energia de rede: NaF, CsI e CaO.

2. Determine o ion normalmente formado para os seguintes ato-
mos: (a) St; (b) S; (c) Al

3. Dados os simbolos de Lewis patra os elementos nitrogénio e flior
mostrados na tabela 8.1, determine a férmula do composto binario
estavel formado pela reacao do nitrogénio com o flior e desenhe a
correspondente estrutura de Lewis.

4. Compare os simbolos de Lewis para o nednio com a estrutura de
Lewis para o metano, CH,. Qual a principal semelhanca entre as
distribuicoes dos elétrons ao redor do atomo de nednio e de carbo-

no? Em que importante aspecto elas sao diferentes?
COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

1. Precisamos determinar como o médulo da carga e a distancia
entre os centros i0nicos afetam a energia de rede. Usaremos a

equagao:

E=k 5‘?55} :
i

NaF consiste em ions Na* e F, CsI, de ions Cs* e I e CaO, de fons
Ca®" e O*. Em virtude de o produto das cargas, Q,Q,, aparecer no
numerador da Equacao, a energia de rede aumentara drasticamente
quando as cargas dos ions aumentar. Assim, esperamos que a energia
de rede CaO, que tem fons 2+ e 2-, seja a maior das tres.

As cargas i0nicas em NaF e em Csl sio as mesmas Como resultado,
a diferenca nas respectivas energias de rede dependera da diferenca
na distancia entre os centros dos ions em seus ctistais. Como os
tamanhos dos ions aumentam a medida que descemos um grupo
na tabela periddica, sabemos que Cs™ é maior que Na", e I ¢

maior que F. Portanto, a distancia entre os ions Na” e F* no NaF
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serda menot que a distancia entre os fons Cs™ e I no Csl.
Como consequéncia, a energia de rede de NaF deve ser
maior que a do Csl.

Assim, a ordem das energias de rede seguem CsI < NaF < CaO.
2. Em cada caso podemos usar as posicoes dos elementos na
tabela periddica para supor se havera formacao de um cation
ou de um anion. Podemos usar a configuracio eletronica para
determinar o ion que é mais provavel de ser formado. (a) O
estroncio ¢ um metal do grupo 2A e, portanto, formara um
cation. Sua configuracio eletronica é [Kr]5s% logo, esperamos
que os dois elétrons de valéncia possam ser perdidos com
facilidade para fornecer o ion St**. (b) O enxoftre é um nao-
metal do grupo 6" e, portanto, tende a ser encontrado como
anion. Sua configuracao eletronica ([Ne]3s*3p*) tem dois
elétrons a menos que a configuracao de gas nobre. Esperamos,
assim, que o enxofte tenda a formar fons S*. (c) O aluminio é
um metal do grupo 3" Conseqiientemente, esperamos que ele
forme fons A",

3. Os simbolos de Lewis para o nitrogénio e o fldor revelam
que o nitrogénio tem cinco elétrons no nivel de valéncia e
o fldor tem sete.

Precisamos encontrar uma combinacao de dois elementos
que resultam em um octeto de elétrons ao redor de cada
atomo no composto. O nitrogénio necessita de trées elétrons
adicionais para completar seu octeto, enquanto o flaor
necessita de apenas um. O compartilhamento de um par
de elétrons entre dois atomos resultaria em um octeto de
elétrons para o fluor.

O nitrogenio tem de compattilhar um par de elétrons com trés
atomos de flaor para completar seu octeto. Assim, a estrutura
de Lewis para o composto resultante, NI, ¢ como a seguir:
Finalmente a resposta esta correta, pois cada par de elétrons

compartilhado ¢é representado por uma linha. Cada um dos



trés atomos de fluor e o atomo central de nitrogénio tém
um octeto de elétrons.

4. Ambos os atomos tém um octeto de elétrons ao redor

deles. Entretanto, os elétrons ao redor do nednio sao pates
de elétrons nao compartilhados, enquanto aqueles ao redor
do carbono estao compartilhados com os quatro atomos de

hidrogenio.

-
T—F

ATIVIDADES

1. Qual substancia vocé esperaria ter a maior energia de rede,
AgCl, CuO ou CtN?

2. Determine as cargas nos ions formados apds a reacao do
magnésio com o nitrogénio.

3. Responda as seguintes questoes:

(a) O que sao elétrons de valéncia?

(b) Quantos elétrons de valéncia um atomo de nitrogénio possui?
(¢) Um dtomo tem a configuracio eletronica 1s2s*2p®3p2.
Quantos elétrons de valéncia o atomo tem?

4. Responda as seguintes questoes:

(a) O que ¢ a regra do octeto?

(b) Quantos elétrons o atomo de enxofre deve ganhar para atin-
git um octeto em seu nivel de valéncia?

(c) Se o atomo tem a configuracio eletronica 1s°2s*2p’, quantos
elétrons ele deve ganhar para atingir um octeto?

5. Escreva o simbolo de Lewis para os atomos de cada um dos

seguintes elementos:

(a) Ca; (b) P; (c) Ne; (d) B.

»
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6) Ao reagir com metais, o elemento potassio perde somente um elé-
tron por atomo, ao passo que o calcio perde dois. Explique esse fato
em termos de consideraces de energia.

7. Qual desses elementos é improvavel formar ligacoes covalentes:
S, H, K. Ar, Si? Justifique sua escolha.

8. Usando apenas a tabela periddica como seu guia, selecione o ato-
mo mais eletronegativo em cada um dos seus seguintes conjuntos:
() P, S, As, Se;

(b) Be, B, C, Si;

(©) Zn, Ga, Ge, As,

(d) Na, Mg, K, Ca.

9. Recorrendo apenas a tabela periddica, selecione:

(2) O elemento mais eletronegativo no grupo 6.4; (b) O elemento me-
nos eletronegativo no grupo 14 Sz, P; (c) O elemento mais eletronegativo
no grupo Ga, P, C/, Na; (d) O elemento,no grupo K, C, Zn, I, que é
mais provavel de formar um composto i6nico com o Ba.

10. Desenha as estruturas de Lewis para os seguintes compostos: (a)

SZ.HJ; (b) CO)'
o) St (d) H,50, (H esta ligado ao O);
(e) CIO,; (f) NH,OH.

11. Escreva as estruturas de Lewis para os seguintes compostos:

(a) H,CO (ambos os atomos de H estio ligados a C)

() H,0,

(¢) C,F, (contem uma ligacao C-C)

(d) 450"

(e) H,50, (o H esta ligado ao O)

() C,H,

12. Para cada uma das seguintes moléculas ou ions de enxofre e oxi-
geénio, escreva uma unica estrutura de Lewis que obedeca a regra do
octeto, e calcule as cargas formais para todos os atomos:

(a) SO,

(b) SO,

(© SO

(d) SO
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