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Ligacao Quimica

Sao as forcas de atrac¢do que ligam os atomos de modo a formar substancias mais complexas.

Podem-se classificar em 3 grandes grupos:

»Ligacao ionica: refere-se as forgas electrostaticas que existem entre ides de carga oposta. As
substancias idnicas geralmente resultam da interac¢ao de metais do lado esquerdo da tabela periddica

com elementos nao metalicos do lado direito da tabela (excluindo os gases nobre, 8A).

»Ligacao covalente: resultam da partilha de electrdoes. Os exemplos mais comuns ¢ a ligacao entre

elementos nao metalicos.

»Ligacao metalica: encontra-se em metais so6lidos como o cobre, o ferro € o aluminio. Nos metais,

cada atomo liga-se a varios outros atomos vizinhos.
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Notacao de Lewis

- Colocar o simbolo do elemento

- Representar os electrdes de valéncia através de pontos ou cruzes;

Exercicio: Represente por notagao de Lewis o Li, Be, B, C, N, O, F ¢ o Ne.

Verificou-se que os atomos tendem a ganhar, perder ou partilhar electroes de modo a ter na
camada de valéncia 8 electrdes ficando com a configuracao electronica do gas nobre

mais préximo na tabela periodica. Regra do Octeto.

Exercicio: Represente por notagao de Lewis os seguintes compostos i0nicos:

LiF; CaO; L1,0, Mg,N; e 0 AL,O,.




Ligacao Covalente

E a ligagdo quimica que se forma por partilha de electrdes - H:H; C1:Cl.

Os electrdes partilhados ndo estdo so6 localizados entre os nucleos. Existem as ligacoes
simples (1 par de electroes garante a ligacdo), duplas (2 pares de electrdoes garantem a
ligagdo) e triplas (3 pares de electroes estabelecem a ligacao).

Ex: O::C::O, N:::N.

Polaridade da ligacdo: ocorre quando um dos dtomos exerce uma maior atrac¢ao pelos
electroes partilhados, formando uma carga parcial positiva (6%) e uma carga parcial negativa

(5).

Electronegatividade: ¢ definida como a capacidade que o d&tomo da molécula tem em atrair
electrdes para si.
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Geometria molecular

E o arranjo tridimensional dos atomos numa molécula, que ¢ determinado pela orientacdo relativa
das suas ligagdes covalentes. Esta estrutura ¢ mantida quer a substancia seja so6lida, liquida ou
gasosa.

E um pardmetro fundamental para a previsdo da polaridade da molécula;

Permite inferir sobre o tipo e intensidade das interac¢des intermoleculares e como tal prever as
propriedades fisicas: (temp de fusdo, de ebulicdo, a densidade) e propriedades quimicas dos
compostos.

Experimentalmente ¢ determinada pela técnica de difraccdo de raios-X. Esta técnica fornece-nos os
comprimentos os angulos das ligacdes.

Um método simples que nos permite prever razoalmente a geometria de uma molécula baseia-se na
hipdtese de que os pares electronicos da camada de valéncia (contém os electrdes envolvidos na
formagao de ligagdes quimicas) de um atomo se repelem mutuamente. Assim numa molécula
poliatdbmica com duas ou mais ligacdes entre o d&tomo central e os atomos que o rodeiam, a repulsao
entre os electroes de diferentes pares ligantes faz com estes tendam a fastar-se o mais possivel uns
dos outros. A geometria que a molécula acaba por adoptar (definida pelas posi¢des de todos os
atomos) ¢ aquela que minimiza esta repulsdo — ¢ o Modelo de Repulsao dos Pares Electronicos da
Camada de Valéncia.




M¢todo para previsao da geometrias
moleculares (Ex: NO,")

Contar o namero total de electroes de valéncia; no exemplo sdao 5+2x6+1 = 18.

Definir o a&tomo central, que ¢ usualmente o menos electronegativo; no exemplo € o

azoto.

Determinar o numero total de electroes dos atomos periféricos, considerando que

tém a sua camada de valéncia completamente preenchida; no exemplo ¢ 2x8 = 16.

Calcula-se o nimero de electrdes ndo partilhados pertencentes ao atomo central, que
corresponde a diferenca entre o niumero total de electroes de valéncia presentes na
molécula (1) e o nimero de electroes dos atomos periféricos (3); no exemplo 18-16

=2, 1sto € tem 1 par electronico ndo ligante, ou um dominio ndo ligante.

Usa-se 0 Modelo de Repulsdo dos Pares Electronicos da Camada de Valéncia; no

exemplo a molécula tem geometria angular (ver quadros).




Determinacao da formula estrutural

Associam-se equitativamente os electroes de valéncia ainda ndo distribuidos, pelos atomos periféricos; (18-6 = 12 electrdes pelos 2 atomos
de oxigénio);
Determinam-se as cargas formais de todos os 4tomos presentes na molécula;

Minimiza-se a carga formal do atomo central.
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Geometria de Base

Numero Forma Geometria Exemplo
de pares Molecular
de
electrdes
2 PrN Linear BeCl,, HgCl,
3 Triangular BCl,
» planar
4 } Tetraédrica CH,, NH,"
N
5 s Bipiramidal PCI;
| trigonal
6 _' Octaédrica SF,




Formas moleculares com 4 pares de
electroes em volta do atomo central

Pares electroes | Pares electroes Estrutura Geometria
em ligacdes nao ligantes
4 O *- Tetraédrica;
v M]i todos os
T

angulos 109.5°

3

1

Piramidal
trigonal (Ex:
NH,)

Angular (Ex:
H,0)




Formas moleculares com 5 pares de
electroes em volta do atomo central

Numero de Numero de Estrutura Geometria
pares em pares ndo
ligagdes ligantes
5 O Y Trigonal
0 amt bipiramidal (Ex:
i PCl,)
4 1 Ne Tetraedro irregular

ou distorcido (Ex:
SF,, XeO,F;IF,")

Em formade T
3 2 2\ (Ex: CIF,)
; Linear (Ex: 1,7,
2 3 ; XeF,) ’

10




Formas moleculares com 6 pares de
electroes em volta do atomo central

Numero de pares
ligantes

Numeros de pares
nao ligantes

Estrutura

Geometria

6

0

Octaédrica (todos

os angulos com
90°)

Piramidal
quadrada (Ex:
BrF,, XeOF,)

Quadrada plana
(XeF,, ICl,)
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Excepcoes a regra do octeto

Sao principalmente 3:
(a) Moléculas com nimero impar de electroes; ClO,; NO.

(b) Moléculas nas quais um datomo tem menos que 8

electroes; Ex: BF;; NH;BF;.

(c) Moléculas nas quais um atomo tem mais que 8 electroes;

EX: PCI,, ICl,"
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Estruturas de ressonancia

Estruturas de ressonancia: sdo estruturas que representam o mesma substincia. Ex: O;.

o e L] @
@.o /O\ - /O\ o
.O.. \O'. .O.: .O: @

Exercicio: 1- Desenhe as estruturas de ressonancia do 120 NO,

2- Qual a ligagdo S-O mais pequena nas moléculas SO; ou SO;°
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Polaridade das moléculas e geometria molecular

A Polaridade das moléculas determina as propriedades fisicas dos compostos, como o ponto

de fuséo e de ebuligao.

€ definido como o produto da carga g pela distédncia entre as cargas r, é
uma medida quantitativa da polaridade de uma ligacdo quimica. Exprime-se em D (Debye)
=3,33x 1030 Cm

Como temos a molécula de fluoreto de hidrogénio em que se verifica um
deslocamento de densidade electronica do H para o F, pois o fluor € mais electronegativo

do que o atomo de H. Existe uma separagao de cargas que se pode representar por

5 &
Sy
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Polaridade nas moléculas

 Moleculas diatomicas:

1- Com atomos do mesmo elemento sao
2- Com atomos de diferentes elementos sao

» Moléculas poliatomicas; a sua polaridade depende

1- Polaridade das ligacoes
2- Geometria molecular
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Moleculas apolares

Exemplos de moléculas poliatdmicas com ligacdes polares, mas dada a sua geometria o

momento dipolar resultante € zero, sdo o BeCl,; BCl; CCl,.
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Moleculas polares

Resultant dipole
moment = 1.46 D

VI VI

//N \
.

Resultant dipole

moment = 0.24 I
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Mecanica quantica e ligacao covalente

Falha na teoria da ligagcdo de Lewis: descreve a ligagdo quimica como o
emparelhamento de dois electrdes ndo justificando as diferengas nos comprimentos
de ligagdo e nas energias de dissociagdo; ex: H-H, 74 pm, 436,4 KJ/mol; F-F, 142
pm, 142 KJ/mol

Existem 2 teorias semelhantes, baseadas na Mecanica Quadntica, que servem para

descrever a formacao de ligagdes covalentes e a estrutura electronica das moléculas:

Teoria do Enlace da Valéncia: postula que os electroes numa molécula ocupam
orbitais atomicas dos atomos individuais formando-se a ligagcdo quando estas se
sobrepdem;

Teoria das Orbitais Moleculares: pressupoe a formagdao de orbitais moleculares a

partir das orbitais atomicas.
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Teoria do Enlace da Valéncia (1)

Formac¢do da molécula de hidrogénio: A ligag¢do covalente na molécula de H, (H-
H) forma-se devido a sobreposi¢ao espacial (ou seja coalescéncia) de duas orbitais

Is dos atomos de H.

Potential energy
o
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Teoria do Enlace da Valéncia (II)

Formacao da molécula de acido fluoridrico

COALESCENCIA

Formagao da molécula de fluor (F,)

o o e
F l
SL

F-F 20




Hibridacao de orbitais atomicas: sao
uma mistura de orbitais

(1) Hibridagéo sp® no atomo de carbono; Ex: CH,4 NH,

X2 r [» [ |
2s 2p
'
[~ | [ (s (2]
2s l 2p
A [r (2 [a |
sp?

Formam-se orbitais hibridas sp?® (no caso acima no atomo de carbono) a partir
de orbitais s e p para descrever a formacao de ligagdes quimicas, quando o

modelo RPECV prever o arranjo tetraédrico dos pares de electrdes.
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Outros exemplos de outros tipos de
hibridacao

(2) Hibridac&o sp no atomo de Be, Ex: BeCl,

v L[ [ ]
2s 2p
v
[ T N
2s l 2p
L[]
Sp

(3) Hibridac&o sp? no atomo de B; Ex: BF,

[ [ T ]
2s 2p

a2 [+ ][]
sp? 2p orbital vazia
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Outros exemplos de outros tipos de
hibridacao

(4) Hibridag&o de orbitais s, p e d no atomo de enxofre; Ex: SFg

(avfs [ | L [ [ [ [ |
2s | 2p 3d
A {r [a ] [a+ s [ [ ]
2s 2p 3d

[a [~ [a [r o J& | [ [ [ |
sp3d? 3d vazias

Exercicio:

1-Preveja se cada uma das seguintes moléculas possui momento dipolar ou

se, pelo contrario s&o apolares: a) IBr b) BF; c¢) CH,CI, d) SO,

2- Determine o estado de hibridagao do atomo central (sublinhado) de cada

uma das seguintes moléculas: a) HgCl, b)All; c) PF4
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Hibridacao em moléculas com ligacoes duplas e
tripla (l)

Ex: C,H, (etileno)

Podemos justificar a geometria e as ligagdes no etileno se admitirmos que cada
atomo de carbono tem uma hibridagéo sp?.

i H 0 . :
L - =c’ b AW e Geometria plana

H / 1 '\ wi by -t
Da coalescéncia lateral das duas orbitais 2p, dos dois atomos de carbono, forma-

se aligacaon

C,H, tem uma ligagéo dupla C=C em que as duas ligacdes covalentes sao diferentes: uma ligagcédo sigma (o)

e a outra € uma ligagao pi ().

Ligacdo sigma (c): forma-se quando as moléculas coalescem de topo para formar uma ligagdo covalente, a

nuvem electronica resultante estad concentrada entre os nucleos dos atomos envolvidos na ligacao.

Ligacao pi (r): forma-se quando a ligagdo é formada por orbitais que coalescem lateralmente, tem a nuvem

electrénica concentrada acima e abaixo do plano dos nucleos dos atomos envolvidos na ligagao.
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Hibridacao em moleculas com ligagdes duplas e tripla

(I1)

EX,:. C,H,; acetileno, tem geometria linear

Podemos explicar a sua geometria e ligacbes se admitirmos que cada atomo de carbono tem
uma hibridacdo sp. As 2 orbitais hibridas sp de cada atomo de carbono formam uma ligacao
sigma com o outro atomo de carbono. Além disso formam-se duas ligacdes p por coalescéncia

lateral das duas orbitais 2p, a 2p, ndo hibridas.

Regra: C=C, a sua hibridagéo é sp?
c =c , a sua hibridagao é sp
Exercicio: Descreva as ligagdes quimicas na molécula de formaldeido;
CH,CO 25




Teoria das Orbitais Moleculares

As ligagOes covalentes resultam da interac¢do das orbitais atomicas envolvidos na
ligagdo e estdo associadas a molécula como um todo, ou sejam formam orbitais

moleculares.

Quando 2 orbitais atomicas coalescem formam duas orbitais moleculares uma ligante ¢

outra anti-ligante.

Se colocarmos os electroes numa orbital molecular ligante obtemos uma ligacdo
covalente estavel. Se colocarmos os electrdes numa orbital molecular antiligante resulta

uma ligacao instavel.

Nas orbitais moleculares ligantes, a densidade electronica ¢ maxima entre os nucleos
dos atomos envolvidos na ligagdo. Por outro lado, nas orbitais moleculares antiligantes,
a densidade electronica entre os nucleos € minima (zero) numa determinada zona entre

os nucleos dos atomos. 26




Coalescéncia das orbitais s

Para o caso das orbitais s elas interactuam e produzem duas

orbitais moleculares sigma, uma ligante e outra antiligante;

Bonding sigma

Energy
\\. - <
-.—

[
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Coalescencia das orbitais p

Para o caso das orbitais p elas podem interactuar entre si de duas formas:

1- Se as orbitais se aproximarem de topo, produzem-se duas orbitais moleculares

sigma, uma ligante e outra antiligante;

2- Se coalescerem lateralmente para dar origem a duas orbitais moleculares pi,

uma ligante e outra antiligante

ey
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Configura¢oes das orbitais moleculares

A distribuicdo dos electrdes pelas varias orbitais moleculares. Segue as mesmas regras que a

distribuicdo electrénica nos atomos.

Regras que ajudam a compreender as estabilidades das orbitais moleculares:
- O numero de orbitais moleculares que se forma é sempre igual ao numero de orbitais atdmicas que se
combina

- Quanto mais estavel for a orbital molecular ligante, menos estavel sera a orbital molecular antiligante
correspondente

- Numa molécula estavel, o numero de electrdes em orbitais moleculares ligantes € sempre superior ao numero
de electrdes em orbitais moleculares antiligantes;

-Tal como uma orbital atdbmica, cada orbital molecular pode acomodar, no maximo, dois electrbes com spins
opostos, de acordo com o principio de exclusdo de Pauli

- Quando se preenchem orbitais moleculares com a mesma energia, 0 arranjo mais estavel € o previsto pela
regra de Hund; isto é os electrdes ocupam estas orbitais moleculares com spins paralelos;

- O numero de electrbes nas orbitais moleculares é igual a soma de todos os electrdes presentes nos atomos
envolvidos na ligagao.

-Para avaliar a forca da ligacéo calculamos a ordem de ligacéo (PAB)

electrdes em OML - electrdes em OMAL o .
Ry = = n° de dupletos ligantes

2
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Numeros de oxidacao (I)

E a carga que resulta, quando os electrdes na ligacdo covalente, esta deslocada no sentido do atomo mais

electronegativo. Nao corresponde as cargas reais nos atomos excepto no caso de substancias i0nicas.
Regras para determinar o numero de oxidagao:

1- O numero de oxidagdo de uma elemento na sua forma elementar € zero; Ex: Na, N,, P,.

2- O ntimero de oxidagdo do 130 monoatdémico ¢ 0 mesmo que a sua carga.

3- Em compostos com diferentes elementos, o elemento com maior electronegatividade ¢ atribuida carga

negativa igual a sua carga em compostos 16nicos do elemento;

4- A soma dos numeros de oxidacdo ¢ igual a zero para um composto electricamente neutro € numa

espécie 106nica € igual a carga geral

Notas: metais alcalinos - +1 ;
metais alcalino-terrosos - +2
fluor - -1

30
oxigénio - -2: excencao para o peroxido ( 0 ) que é —1




Exercicio: Determine as formas de estrutura usando a TOM:
a) NH; b) H,O ¢)H,O, d) BF; e)CO f) PCl; g) CIO5
h) O; i) N,H,

Exercicio: Determine o estado de oxidacdo do enxofre em cada um dos
compostos: (a) H,S; (b) Sg; (c) SCly; (d) Na,S0,, () SO,2, (f) P,Os; (9)Cry0,%
(h) SnBry; (i) BaO.,.
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Forcas Intermoleculares

32




Forcas Intermoleculares

(def:) sdo as forgas atractivas entre as moléculas

Asseguram a existéncia dos estados condensados da matéria:

liquido e solido;

Sao as principais responsaveis pelas propriedades fisicas da matéria:

ponto de fusao e ponto de ebulicio;

Sao mais fracas que as forcas intramoleculares, portanto a

evaporagcao de um liquido requer muito menos energia do que a

necessaria para partir as ligagdes dentro das moléculas do liquido.
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T1ipos de Forcgas Intermoleculares

« Forcas de Van der Waals

. dipolo-dipolo
. dipolo-dipolo induzido
. forcas de dispersao

 Forgas iao-dipolo

 Ligacao de hidrogénio

34




Forcas de dipolo-dipolo

Sao forgas que actuam entre moléculas polares. Quanto
maiores forem os momentos dipolares e mais pequenas forem
as moléculas, maior é a forca. As moléculas tendem a alinhar-

se de tal modo que, em meédia a interaccao atractiva e

Z_ o
Mmaxima.
D W o | ’ | -
S ' £ = =,
- =+ - g
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Forcas iao-dipolo

Ocorrem entre um ido (um catido ou um aniao) e uma molécula

polar;

A sua intensidade depende da (1) carga, do (2) tamanho do iao,

do (3) momento dipolar e (4) tamanho da molécula por outro;

Como os catibes sao mais pequenos que 0s anides (quando
isoelectronicos) e no caso das cargas serem iguais em valores
absolutos, a interaccdo de um catiao com um dipolo é mais forte

do que a de uma aniao.
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Dipolos instantaneos

* Dipolos instantaneos ocorrem por exemplo no atomo de He, em que
os electrbes movem-se a uma certa distancia do nucleo, pelo que em
qualquer instante € provavel que o atomo tenha um momento dipolar

criado pelas posicdes especificas dos electroes.

« As forcas atractivas que surgem como resultado destes dipolos
instantaneos designam-se por forcas de dispersao ou forcas de

London.

 As forcas de dispersdao aumentam com a massa molar, podendo ser

iguais ou superiores as forcas dipolo-dipolo entre moléculas polares.
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Forcas iao - dipolo induzido e dipolo - dipolo induzido

Se colocarmos um iao ou uma molécula perto de um atomo neutro (ou
de uma molécula apolar), a distribuicao electronica do atomo (ou
molécula) fica distorcida pela forca exercida pelo ido ou pela molécula

polar, forma-se o dipolo induzido.

A interacgao atractiva entre um iao e o dipolo induzido chama-se

interacgao iao - dipolo induzido

Induced dipole

; Ind i
Ciion nduced dipole

A interaccao atractiva entre uma molécula polar chama-se dipolo-

Dipole

dipolo induzido.
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A probabilidade de um momento dipolar ser
induzido depende

1. Da carga do ido;

2.  Da polarizibilidade do atomo neutro ou da molécula. Polarizibilidade (def.) ¢
facilidade com que a distribuicdo electronica do d&tomo neutro (ou molécula) pode ser

distorcida.

Tabela 1: Temperaturas de fusdo de compostos apolares semelhantes

Composto Temperatura de fusao (°C)

CH, -182,5

C,H, -183,3

CF, -150,0

CCl, -23,0

CBr, 90,0

Cl, 171,0
CHLF _141.8 >




Ligacoes de Hidrogenio

E um tipo especial de interaccdo dipolo-dipolo entre o atomo de hidrogénio numa ligacéo

polar como as N-H, O-H ou F-H, e um atomo electronegativo O, N, e F.

Ocorre um aumento da massa molar do HCI para o HI o que causa um aumento das
Forcas de London o que conduz ao aumento do p.e.. No caso do HF, composto com maior

p.e. € o que tem forgas intermoleculares mais fortes que sao as pontes de hidrogénio.

Boiling point (°C)

— 100 —

_200 ! 1 I I

Figura 1: Variacao do ponto de ebulicdo dos compostos formados a partir de elementos de diferentes periodos da
tabela periodica.
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