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2 ...esta Unidade não será tratada em aula expositiva...  

...mas atenção, é conteúdo da disciplina ! 

O conteúdo desta 

Unidade não será 

tratado em aula 

expositiva, uma vez 

que constituía parte 

do programa de 

Química que vocês 

estudaram para a 

realização do 

vestibular, como 

pode ser visto aí ao 

lado... 



3 ...esta Unidade não será tratada em aula expositiva...  

...mas atenção, é conteúdo da disciplina ! 

...e aí ao lado 

também... 

A seguir, vai um 

conjunto de slides 

sobre os conteúdos 

desta Unidade. 

 

 Caso necessário, 

você poderá tirar 

qualquer dúvida a 

respeito com seu 

professor ! 
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Átomo de oxigênio 

Próton ⊕ 
Nêutron 

Elétron ⊖ 

A ≅ Z + N 

16 = 8 + 8 

onde :  

A = massa atômica 

Z = número atômico ≡ nº de prótons 

N = nº de nêutrons 

Conceitos Fundamentais 

O átomo 

𝑋𝑁 =𝑍
𝐴 𝑂8 → 𝑂16

8
16  
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Cada átomo é composto por: 

 núcleo → prótons (Z) e nêutrons (N). 

 elétrons, que circundam o núcleo. 

Elétrons e prótons são carregados eletricamente. 

 Elétrons tem carga negativa; prótons tem carga positiva; nêutrons não 

tem carga. 

 A magnitude da carga do próton (e do elétron também) é 1,60210-19C. 

As massas são muito pequenas: 

 prótons e nêutrons possuem massas quase iguais e que valem 

respectivamente 1,673 x 10-27kg e 1,67510-27kg. 

 Elétrons tem massa igual a 9,109510-31kg. 

 Cada elemento é caracterizado: 

 Pelo seu número atômico (Z) → número de prótons dentro do núcleo. 

 Pela sua massa atômica (A) → soma do número de prótons e do 

número de nêutrons dentro do núcleo. 
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MODELO ATÔMICO DE BOHR 

 Elétrons giram em torno do núcleo em órbitas discretas e definidas, como 

planetas em torno de uma estrela. 

 A posição de cada elétron em particular é mais ou menos bem definida 

em termos do seu orbital. 

 As energias dos elétrons são quantizadas. 

 Estados (ou níveis) de energia são separados por energias finitas. 

 A mudança de estado (ou nível) de energia de um elétron é possível, com 

absorção ou emissão de energia. 

 Absorção → “salto quântico” para nível de maior energia → energia absorvida 

corresponde à diferença de energia entre os dois níveis. 

 Emissão → “salto quântico” para nível de menor energia → energia emitida 

corresponde à diferença de energia entre os dois níveis. 
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MODELO ATÔMICO DE BOHR 

 O modelo de Bohr é um misto de conceitos clássicos e quânticos que se 

revelou inadequado para explicar muitos aspectos da estrutura da matéria. 

 Uma boa descrição, rápida e divertida, do modelo de Bohr pode ser encontrada no seguinte 

endereço: < http://justlovechemistry.com/bohr-model/ > 

http://justlovechemistry.com/bohr-model/
http://justlovechemistry.com/bohr-model/
http://justlovechemistry.com/bohr-model/
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MODELO MECÂNICO-ONDULATÓRIO (1) 
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MODELO MECÂNICO-ONDULATÓRIO (2) 
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Números Quânticos (1) 
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Números Quânticos (2) 
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Números Quânticos (3) 



13 Confronto entre os níveis de energia de elétrons segundo os modelos de Bohr e o 

mecânico-ondulatório (“wave-mechanical”) 

Modelo de 

Bohr 

Modelo 

Mecânico-

Ondulatório 
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Números 

Quânticos 

e 

Níveis 

de 

Energia 
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Configuração Eletrônica (1) 
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Configuração 

Eletrônica (2) 

Configuração eletrônica 

1s22s22p63s1 
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E
n
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ia
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re
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e
n
te

 

K (n=1) 

L (n=2) 

M (n=3) 

elétron n l m ms 

3s1 11 3 0 0 +1/2 ou -1/2 

10 2 1 +1 -1/2 

2p6 9 2 1 +1 +1/2  

8 2 1 0 -1/2 

7 2 1 0 +1/2  

6 2 1 -1 -1/2 

5 2 1 -1 +1/2  

2s2 4 2 0 0 -1/2 

3 2 0 0 +1/2  

1s2 2 1 0 0 -1/2 

1 1 0 0 +1/2  

Elétron de valência 

Configuração 

Eletrônica (3) 
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Configuração Eletrônica (4) 



Elétron de valência do Na 
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K (n=1) 

L (n=2) 

M (n=3) 

Elétrons de Valência 

 São aqueles que ocupam a camada eletrônica 

mais externa. 

Configurações Eletrônicas Estáveis 

 Nas configurações eletrônicas estáveis as camadas eletrônicas mais 

externas estão completamente preenchidas. 

 Os átomos podem adquirir uma configuração eletrônica estável de três 

maneiras: 
 perdendo 

 recebendo 

 compartilhando 

Configuração Eletrônica (5) 

elétrons 
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As variações abruptas 

da energia de ionização 

para valores de Z = 2, 

10, 18, 36, 54 e 86, os 

quais são denominados 

números mágicos, 

coincidem com os gases 

nobres. 

Configuração Eletrônica – Tabela Periódica (1) 

Essa observação levou 

à organização dos 

elementos químicos na 

forma de uma tabela 

periódica → tabela 

constituída por linhas 

horizontais no sentido 

de Z crescente sempre 

encerradas por um gás 

nobre. 
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Tabela Periódica 

Série das 

terras raras 

Série dos 

actínios 

Os elementos químicos são  

classificados de acordo com  

a sua configuração eletrônica 

...para saber mais : http://www.webelements.com/ 

Tabela Periódica (2) 
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Tabela Periódica (3)  – Valência dos Elementos 
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Escala de Eletronegatividade de Pauling 

•   Eletronegatividade 

 “poder que um 

átomo tem de atrair 

elétrons para si” 

 
•   Primeira escala  

definida por Pauling 

(existem outras, por ex.: 

Mulliken, Alfred-Rochow) 

 

•   Escala de Pauling  

define-se arbitrariamente a 

eletronegatividade de um 

elemento  a dos outros é 

dada em relação a esse 

elemento. 
Maior 

“facilidade” em 

ceder elétrons 

= CÁTIONS 

Maior “facilidade” em 

ganhar elétrons 

= ÂNIONS 

Inertes – Gases Nobres 

Eletronegatividade (1) 
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• Principal bloco 1-2 

(bloco s) 

• Principal bloco 13-

18 (bloco p) 

• Metais de transição 

(bloco d) 

• Metais de transição 

(bloco f) 
0 

1 

2 

3 

4 

E
le

tr
o
n
e
g
a
ti
v
id

a
d
e
 (

) 

Número atômico 
50 10 20 30 40 60 70 80 90 

Ao flúor (F) (o elemento mais eletronegativo) foi atribuído o valor de eletronegatividades igual a 

4,0 por L. Pauling. Assim, o menos eletronegativo (ou mais eletropositivo), o frâncio (Fr), teve 

seu valor de eletronegatividade calculado   com sendo igual a 0,7. 

Eletronegatividade (2) 
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Exemplos de Correlações entre Valores de Eletronegatividade 

de Pauling e de outros Autores 

Alfred–Rochow (x-axis, in Å−2) and 

Pauling electronegativities (y-axis). 

Mulliken electronegativities (x-axis, in kJ/mol) 

and Pauling electronegativities (y-axis). 
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Força e Energia de Ligação (1) 
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Força e Energia de 

Ligação (2) 

+ 

+ 

̶ 

̶ 
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Forças 

interatômicas 

 Atrativa (FA): depende do tipo de ligação 

que existe entre os dois átomos. 

 Repulsiva (FR): tem  a sua origem na 

interação entre as nuvens eletrônicas 

carregadas negativamente dos dois 

átomos. 

A força “líquida” (FL) entre dois átomos é: 

FL = FR + FA 

A energia (E) também é função da separação interatômica. E e 

F estão relacionadas matematicamente: 

𝐸𝐿 =  𝐹𝐿𝑑𝑟 =

𝑟

∞

 𝐹𝐴

𝑟

∞

𝑑𝑟 +  𝐹𝑅𝑑𝑟

𝑟

∞

= 𝐸𝐴 + 𝐸𝑅 

Força e Energia  

de Ligação (3) 
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Forças de atração e de repulsão em função da distância interatômica (r) 

para dois átomos isolados. r0 é a distância interatômica de equilíbrio da 

ligação química, ou seja, é a distância interatômica na qual as forças de 

atração e repulsão são iguais ( FL = 0 ) . 

Força repulsiva FR 

“Força líquida” FL 

Separação interatômica r 

Força atrativa FA 

F
o

rç
a
 F

 

R
e
p
u
ls

ã
o

 
A

tr
a
ç
ã
o

 

A curva (em vermelho) é o resultado  

da diferença entre as forças atrativas  

e repulsivas em função da separação  

atômica  (r). 

Força e Energia  

de Ligação (4) 
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Energia potencial em função da distância interatômica (r) para dois átomos 

isolados, onde E0 é a energia de ligação, que corresponde à energia 

necessária para separar esses dois átomos da distância r0 (distância 

interatômica de equilíbrio da ligação química) até o infinito.  

Energia repulsiva ER 

Energia “líquida” EL 

Separação interatômica r 

Energia atrativa EA 

E
n

e
rg

ia
 P

o
te

n
c
ia

l 
E

 

R
e
p
u
ls

ã
o

 
A

tr
a
ç
ã
o

 

r0 

Força e Energia  

de Ligação (5) 
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A distância de ligação entre dois átomos (= soma dos dois raios atômicos) é 

a distância correspondente ao mínimo da curva de energia. 

(a) Metais puros: os átomos têm o mesmo raio atômico. 

(b) Sólidos iônicos: os raios atômicos são diferentes, uma vez que íons 

adjacentes nunca são idênticos. 

(a) 

E
n
e
rg

ia
 

2R 

E
n
e
rg

ia
 

r+R 

(b) 

Força e Energia  

de Ligação (6) 
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Relação entre Propriedades e Força e Energia de Ligação (1) 
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Propriedades Mecânicas 

– Em escala atômica, a DEFORMAÇÃO 

ELÁSTICA é manifestada como uma pequena 

alteração na distância interatômica e na 

energia da ligação. 

– O valor de E0 (também chamado de 

profundidade do poço de potencial) é uma 

medida da energia de ligação; quanto maior 

for E0 (em módulo), maior será a energia de 

ligação e, portanto, também maior será a 

resistência à deformação elástica ( RIGIDEZ ). 

– O MÓDULO DE ELASTICIDADE é uma medida 

da rigidez de um material. 

Força repulsiva FR 

Força líquida FL 

Energia líquida EL 

Energia repulsiva ER 

Energia atrativa EA 

Força atrativa FA 

Relação entre Propriedades e Força e Energia de Ligação (2) 
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Obs.: o módulo de elasticidade  é uma propriedade mecânica que será estudada em detalhe mais à frente no curso → representa a 

constante de proporcionalidade entre uma tensão aplicada a um corpo e a deformação causada por essa tensão.   

• O módulo de elasticidade pode ser 

associado à derivada da curva F(r) 

no ponto  r = r0; quanto maior for o 

valor da derivada, maior será o 

módulo de elasticidade. 

• O material a apresenta maior 

rigidez do que o material b. 

r0,a 

r0,b 

 

Módulo  

de  

Elasticidade 

r0 = ponto onde forças  

de atração e repulsão  

são iguais 

Relação entre Propriedades e Força e Energia de Ligação (3) 
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• Um “poço de potencial” profundo profundo e 

estreito ( = grande energia de ligação ) está 

relacionado a um baixo coeficiente de 

expansão térmica. 
Obs.: IAE = interatomic energy 

Coeficiente  

de 

Expansão 

Térmica 

Relação entre Propriedades e Força e Energia de Ligação (4) 
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• Materiais que apresentam grandes 

energias de ligação (ou seja, poços 

de potencial profundos) também 

apresentam temperaturas de fusão e 

de ebulição elevadas. 

Pontos de fusão  

e de ebulição Força repulsiva FR 

Força líquida FL 

Energia líquida EL 

Energia repulsiva ER 

Energia atrativa EA 

Força atrativa FA 

Relação entre Propriedades e Força e Energia de Ligação (5) 
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Ligações Primárias 
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Ligações Primárias – Ligação Iônica 

• Envolve a transferência de elétrons de 
um átomo para outro. 

• A ligação é não-direcional. 

• Grande diferença de eletronegatividade 
entre os elementos: 

– Na = 0,9 ; Cl = 3,0 

• A ligação iônica resulta da atração 
eletrostática entre íons de cargas 
opostas. 

Força de ligação de Coulomb 

Exemplo:  Cloreto de sódio  tanto o  

cátion Na+ quanto  o  ânion Cl - ficam 

com seus orbitais externos completos. 
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Ligações Primárias – Ligação Iônica 
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Ligações Primárias – Ligação Iônica 

...isso não é sempre verdadeiro...  

Nos materiais cerâmicos, as ligações tem 

caráter misto, iônico-covalente, e em muitos 

casos o caráter covalente é predominante. 
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 Formam materiais muito duros com altos pontos de fusão e 

ebulição (requer energia considerável para romper o retículo). 

 Compostos iônicos conduzem corrente quando a substância 

se encontra fundida ou dissolvida. No estado sólido conduzem 

somente quando apresentam defeitos. 

 Os compostos dos elementos dos grupos IA e IIA com 

elementos dos grupos VIA e VIIA são fortemente iônicos; 

outros compostos inorgânicos são parcialmente iônicos e 

parcialmente covalentes (ex. SiO2). 

PF: NaCl:  

801 oC  

Sais fundidos: 
 

Produção de: 

Titânio 

Urânio 

Alumínio, etc... 

SÓLIDOS IÔNICOS  
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Ligações Primárias – Ligação Covalente 

• Envolve o compartilhamento dos elétrons de 

valência de átomos adjacentes. 

• A ligação resultante é altamente direcional, 

podendo ser muito forte. 

• Menor diferença de eletronegatividade entre os 

elementos do que o observado em ligações 

iônicas. 

• A densidade eletrônica dentro de uma ligação 

não é atribuída aos átomos individuais → é 

distribuída entre os átomos 

C = 2,5 

H = 2,1 

DE = 0,4 

Forte caráter 

covalente 

O = 3,5 

Si = 1,8 

DE = 1,7 

Caráter iônico- 

covalente 

Representação esquemática da  

ligação covalente na sílica ( SiO2 ) 
Geometria molecular de 
acordo com a distribuição 
eletrônica 

sp linear 

sp2 trigonal planar 

sp3 tetraédrico 



44 Ligações Primárias – Ligação Covalente 



45 

Ligações Primárias – Ligação Covalente 
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Aumento do caráter iônico 

Aumento do caráter covalente 

Ligações 

covalentes 

não iônicas 

Ligações 

covalentes 

polares 

Ligações 

iônicas 

0 0,5 1 1,5 2 2,5 3 

Diferença em eletronegatividade 

F2 HBr HF Na
⊕ 

F
⊖ 

r F = 4 ; r Br = 2,8; r H = 2,1 ; r Na = 0,9 

D = 0 D = 0,7 D = 1,9 D = 3,1 

• É comum a existência 

de ligações com caráter 

misto, parcialmente 

iônico e parcialmente 

covalente. 

• É a diferença de 

eletronegatividade que 

define o caráter mais 

“iônico” ou mais 

“covalente” de uma 

ligação. 
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Ligações Primárias – Energias de Ligação  
(ligação covalente e reticulado iônico) 
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Ligações Primárias – Ligação Metálica 
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Ligações Primárias – Ligação Metálica 

• Átomos dos metais 

possuem de um a três 

elétrons de valência. 

• A ligação resultante é não-

direcional. 

• Os elétrons de valência 

passam a se comportar 

como elétrons “livres” : 

– Apresentam a mesma 

probabilidade de se 

associar a um grande 

número de átomos 

vizinhos. 

– Formam uma “nuvem 

eletrônica” . 

Modelo Simplificado 

Ilustração esquemática da ligação metálica 



50 

Ligações Primárias – Ligação Metálica 
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Ligações Secundárias (1) 

• Ligações secundárias são devidas à atrações eletrostáticas entre dipolos elétricos 

existentes em átomos ou moléculas. 

• Dipolos elétricos existem quando a carga elétrica num átomo ou molécula não está 

distribuída de forma simétrica → existem pontos de “concentração” de carga negativa 

ou positiva. 

• Dipolos elétricos em átomos ou moléculas podem ser: 

• Permanentes 

• Induzidos (Flutuantes) 
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Ligações Secundárias (2) 

Dipolos Induzidos Flutuantes 
Ligação dipolo induzido – dipolo induzido 
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Ligações Secundárias (3) 

Ligação dipolo permanente – dipolo induzido 
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 Interações dipolares: 

• Dipolo induzido ⟺ Dipolo induzido 

 

 

 

 

 

• Dipolo induzido ⟺ Molécula polar (com dipolo permanente) 

 

• Molécula polar ⟺ Molécula polar 

DIPOLOS ELÉTRICOS 

Núcleo 

Nuvem eletrônica 

Átomo eletricamente 

simétrico 
Dipolo atômico + - 

+ HCl - ≪≪≪ + HCl - 

+ - 

⟿
 

⟿
 

⟿
 

⟿
 

+ - 

Cloro: muito eletronegativo! Ele desloca 

(puxa) os elétrons para si, sem haver 

transferência. 

PVC 

Ligações Secundárias (4) 
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Ligações Secundárias (5) 
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PONTE DE HIDROGÊNIO 

 É um caso especial de ligação entre moléculas polares. 

 É o tipo de ligação secundária mais forte. 

 Ocorre entre moléculas em que o H está ligado 

covalentemente ao flúor (r F = 4,0) (HF), ao oxigênio (r O = 

3,5) (H2O) ou ao nitrogênio (r N = 3,0) (NH3). 

 Ela é responsável pelas propriedades particulares da água. 

+ 

- 

+ - 

+ + 

- 

- 

- 

As pontes de hidrogênio são essenciais para a existência  

de vida na Terra, permitindo que a água (massa molar  

de apenas 18gmol-1 ) seja líquida na temperatura ambiente ! 

 

PF da água:  0 oC 

Ligações Secundárias (6) 
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PONTE DE HIDROGÊNIO 

Pontos de Ebulição (Eb) de compostos de 

hidrogênio e de elementos do grupo IV da 

Tabela Periódica. 

CH4 SiH4 GeH4 SnH4 PbH4 

0 

-50 

-100 

-150 

-200 

E
b
/º

C
 

O aumento nos Eb ocorre porque as moléculas se tornam maiores e com 

mais elétrons e as forças de van der Waals tornam-se maiores. 

Aumento da massa molar 
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PONTE DE HIDROGÊNIO 

Pontos de Ebulição (Eb) de compostos de 

hidrogênio e elementos dos grupos de V a VII 

da Tabela Periódica. 

Embora a maioria das tendências são como aquelas apresentadas pelos 

compostos contendo elementos do grupo IV, os valores de Eb para os 

compostos hidrogenados com os primeiros elementos de cada grupo são 

significativamente mais altos. Isto se deve às pontes de hidrogênio. 

E
b
/º

C
 



59 

Ligações Secundárias (7) 



60 

...finalizando   :    Ligações Químicas 

• Ao final do estudo dos conteúdos desta Unidade você deve ser 

capaz de: 

– descrever, em linhas gerais, os dois modelos atômicos nela apresentados, 

mencionando as diferenças que existem entre eles. 

– estabelecer a configuração eletrônica de um elemento químico. 

– utilizar a Tabela Periódica para obter informações. 

– interpretar os esquemas de força e energia de ligação versus  distância 

interatômica. 

– descrever, em linhas gerais, as características das ligações químicas principais 

(iônica, covalente, metálica) e das ligações químicas secundárias (os diferentes 

tipos de ligação dipolo-dipolo e a ligação de hidrogênio). 
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